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PRZEDMOWA 

Książka ta stanowi podręcznik chemii nieorganicznej obejmujący cały zakres przed¬ 
miotu; po opanowaniu zawąrtego w niej materiału dalsze studia umożliwiąją monografie 
i artykuły przeglądowe w czasopismach. Zarzucono ogólnie przyjęty porządek omawiania 
substancji chemicznych, oparty przede wszystkim na. ich pospolitości i praktycznym zna¬ 
czeniu, na korzyść systematycznego ujęcia wynikającego z zasad chemii teoretycznej. 
Podstawę takiego ujęcia stanowią przedstawione w początkowych rozdziałach te zasady 
fizyki i matematyki, które wykorzystano dalej przy omawianiu chemicznych własności 
materii. Prace teoretyczne, przedstawiane w oryginale w ujęciu ogólnym i abstrakcyjnym, 
zostały sprowadzone do postaci zrozumiałej dla czytelników, którym brak odpowiednie¬ 
go aparatu matematycznego uniemożliwiłby prześledzenie wywodów teoretycznych. 
Omówienie, choć bardzo wąskie, przeprowadzono konsekwentnie od podstawowych 
zasad do wniosków, uzasadniając poszczególne ogniwa rozumowania; jedynie jedno 
czy dwa twierdzenia nie zostały poparte dowodem matematycznym. Dla prostoty autorzy 
przyjęli metodę opisu polegającą na związaniu orbitalnego i spinowego momentu pędu 
z wirowaniem ładunku. Prosty model oparty na tym pojęciu i na pojęciu efektywnego 
ładunku jądrowego umożliwił oszacowanie niektórych wielkości, cechujące się dobrą 
zgodnością z wartościami obserwowanymi; długość wiązań wielu cząsteczek dwuatomo- 
wych można obliczyć na podstawie doświadczalnie określonych energii wiązania i osza¬ 
cować momenty dipolowe prostych cząsteczek. Wykazano, że określony podaną w książce 
metodą efektywny ładunek jądrowy wyjaśnia elektroujemność pierwiastków i kontrakcję 
lantanowców. 

W celu powiązania chemii teoretycznej i opisowej było pożądane dobranie racjonalnej 
metody klasyfikacji związków każdego pierwiastka; jako podstawę autorzy wybrali 
typ hybrydyzacji (pojęcie zaczerpnięte z teorii wiązań walencyjnych) dla pier¬ 
wiastków grup głównych, natomiast stopień utlenienia dla pierwiastków. 
grup przejściowych. 

Zarówno teorię orbitalów molekularnych, jak i teorię wiązań walencyjnych (VB) omó¬ 
wiono szczegółowo w rozdziałach poświęconych wartościowości; na ogół jednak opie¬ 
rano się na teorii YB jako dogodniejszej w opisie budowy cząsteczki w ujęciu falowych 
własności elektronu. Jedyną godną podkreślenia innowacją wprowadzoną w tej książce 
jest przyjęcie założenia, że orbitale d zdolne są do tworzenia wiązań nd . Ta własność 
orbitalów. d umożliwiła wyjaśnienie struktury elektronowej jonów wielu kwasów tleno¬ 
wych oraz przypisanie karbonylkom i nitrozylkom metali struktur pozostających w zgod¬ 
ności z ich własnościami chemicznymi i magnetycznymi. 
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Niektóre dziedziny chemii rozmyślnie pominięto; nie omówiono zagadnień termo¬ 
dynamiki, kinetyki chemicznej i chemii jądrowej. 

Pragniemy wyrazić podziękowania dr D. Harrisonowi i dr C.M.P. Johnsonowi za 
korektę całego tekstu książki, dr N. Sheppardowi za korektę rozdziałów dotyczących 
spektroskopii, dr W. Taylorowi za wykonanie specjalnych fotografii (12.7 i 12.8) oraz 
dr H.T. Flintowi za cenne uwagi. Chcielibyśmy również w tym miejscu wyrazić nasze 
uznanie dla uprzejmości i dużych umiejętności fachowych członków zarządu i pracowni¬ 
ków firm: Longmans, Green and Co. Ltd. i William Clowes and Sons, Ltd., wykazanych 
podczas przygotowania i druku tej książki: 

P.J. Durrant 

v B. Durrant 

Cambridge, 1961 
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22 

47,90 

Kobalt 

27 

. 58,9332 

Uran 

92 

238,03 

Krypton 

. 36 

83,80 

Wanad 

23 

50,942 

Krzem 

14 

28,086 

Wapń 

20 

40,08 

Ksenon 

54 

131,30 

Węgiel 

, 6 

12,01115 

Lańtan 

57 

138,91 

Wodór 

1 

1,00797 

Lit 

3 

6,939 

Wolfram 

74 

183,85 

Lutet 

71 

174,97 

Złoto 

79 

196,967 •' 

Magnez 

12 

24,312 

Żelazo 

26 

55,847 


*) Wartości podane kursywą oznaczają ciężary atomowe najtrwalszych izotopów danych pierwiastków 
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Rozdział 1 


MECHANIKA FALOWA I TEORIA KWANTOWA 


RUCH FALOWY 

Falę określić można jako zaburzenie, które przemieszcza się 
przez ośrodek bez zmiany kształtu. Jeśli ośrodek ulega zaburzeniu 
przez poruszającą się w nim falę, lecz wraca do swego pierwotnego stanu po jej 
przejściu, mówimy o nim, że jest spręż y s t y. Zaburzenie polega na ruchu cząstek, 
z których ośrodek się składa. Gdy szereg (ciąg) następujących po sobie fal przechodzi 
przez ośrodek, ruch cząstki ośrodka jest okresowy w czasie, ośrodek zaś nie przemieszcza 
się jako całość. Termin „fala” bywa niekiedy swobodnie stosowany zarówno w odnie¬ 
sieniu do pojedynczej fali, jak i do szeregu następujących po sobie fal. W celu jasnego 
odróżnienia ich od siebie, pojedynczą falę określa się często mianem i m p u 1 s u. 

Prosta fala harmoniczna może być wytworzona w ośrodku przez ciało poruszające 
się w nim prostym ruchem harmonicznym. Z analizy tego ruchu można wyprowadzić 
równania opisujące prostą falę harmoniczną. 

PROSTY RUCH HARMONICZNY 

Jeśli ciało, poruszając się wzdłuż linii prostej, poddane jest działaniu siły skierowanej 
ku oznaczonemu punktowi na tej linii i jeżeli siła ta jest proporcjonalna do odległości 
ciała od tego punktu,' wówczas mówi się, że ciało wykonuje prosty ruch harmoniczny. 
Spotkać można wiele przykładów ruchu tego typu, np. drgania sprężyny spiralnej, ruch 
ciężarka wahadła dla małego kąta wychylenia i ruch ośrodka sprężystego, przez który 
przenosi się prosta fala harmoniczna. 

Akademickim poniekąd przykładem prostego ruchu harmonicznego jest ruch ciała 
umieszczonego na końcu rzutu obracającego się wektora na określoną linię prostą (ryś. 1.1). 

Punkt P porusza się z prędkością kątową co po okręgu o środku O i promieniu a , 
zaś QQ jest rzutem OP na oś y. Ruchowi punktu P po okręgu towarzyszy ruch posuwisto¬ 
-zwrotny wzdłuż osi y ciała położonego w punkcie Q. 

Jeśli punkt Q po upływie czasu t przesunął się na odległość y, wówczas 

y — asincot. (1.1) 

Prędkość punktu Q wynosi 

= ao) coś cot. (1*2) 

dt 

Przyspieszenie punktu Q wynosi : L t : 

—— —' — acri 2 sin mt = — co 2 y. (1*3) 

dt 2 
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Jeśli więc ciało położone w punkcie Q ma masę m, siła działająca na nie przybiera 
wartość — mco 2 y . Ujemny znak wskazuje, że siła ta jest siłą „wsteczną”, tj. siłą działającą 
w stronę nieruchomego punktu O. Ponieważ siła ta jest proporcjonalna do wychylenia, 
ruch ten jest prostym ruchem harmonicznym. Jeśli y wzrasta, siła też wzrasta i ciało stop¬ 
niowo zwalnia, zatrzymuje się i w końcu zmienia 



Rys. 1.1. Punkt P obiega po okręgu ze 
stałą prędkością, punkt g* porusza się po 
średnicy prostym ruchem harmonicznym 
w górę i w dół 


zwrot swego kierunku ruchu. 

Tak więc ta wsteczna siła może być wyrażona 
w dwojaki sposób: 

d 2 y 

F — m - - i F = — mco 2 y. 

dt 2 

Stąd . 

^ + ' - (1.4) 

Równanie to jest liniowym równaniem różniczko¬ 
wym drugiego stopnia i opisuje prosty ruch har¬ 
moniczny; wskazuje ono, że ruch jest niezależny 
od masy ciała. 

Czas T v jednego całkowitego drgania nazywa¬ 
my okresem; wynosi on 

• T v = — . . (1.5) 

CO 


Jeśli drugi punkt P' porusza się także po okręgu koła z prędkością kątową co (rys. 1.1) 
i jeżeli <jr POP' = a, to kąt a nazywa się przesunięciem fazowym ruchu 
punktu P względem ruchu punktu P'. 

Energia drgań. W celu wprawienia ciała w ruch należy dostarczyć energię z zewnątrz; 
zakładając, że nie ma strat spowodowanych tarciem itp., cała energia dostarczona zostaje 
przekształcona na energię ruchu. Jeśli ciało drga prostym ruchem harmonicznym, to energia 
ulega ciągłej przemianie: z kinetycznej przechodzi w potencjalną i odwrotnie. Gdy ciało 
przechodzi przez punkt równowagi, tj. gdy wychylenie równa się zeru (punkt O ha rys. 
1.1), dysponuje tylko energią kinetyczną; kiedy znajduje się ono w położeniu maksy¬ 
malnego wychylenia, jego prędkość wynosi zero i ciało jest obdarzone jedynie energią 
potencjalną. A więc energia całkowita ciała w każdym pośrednim położeniu równa się 
sumie energii potencjalnej i kinetycznej: 

E=T v + V, 

gdzie: P — energia całkowita (energia drgania), T v — energia kinetyczna, V — energia 
potencjalna. P może być wyrażone jako całka pracy wykonanej przeciwko sile wstecz¬ 
nej, gdy ciało porusza się od punktu O do punktu maksymalnego wychylenia. Jeśli a jest 
maksymalnym wychyleniem, zwanym amplitudą, wówczas 


a 

E = / Fdy. 

0 

Siła wsteczna Pmoże być zapisana jako — ky, gdzie k jest stałą siłową ; przeto 

a 

>7= /- kydy 
o 
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i . dlatego dla amplitudy a 
Częstość drgań v wynosi 


FALE POSTĘPOWE 

Jeśli ciało drga prostym ruchem harmonicznym w ośrodku sprężystym, ruch udziela 
się cząstkom' ośrodka, które stykają się z ciałem. Ponieważ ośrodek jest sprężysty, cząstki 
te, przemieszczając się, podlegają działaniu siły wstecznej, proporcjonalnej do wychylenia, 
i również poruszają się prostym ruchem harmonicznym. Przekazują one ten ruch następ¬ 
nym cząstkom stykającym się z nimi i w ten sposób drganie przemieszcza się przez ośrodek 
jako fala. V 

Fala może być przenoszona w ten sposób zarówno wtedy, gdy cząstki ośrodka drgają 
poprzecznie, tj. pod kątem prostym do kierunku rozchodzenia się fali (fala poprzeczna), 
jak i w przypadku drgań podłużnych, tj. zachodzących wzdłuż kierunku rozchodzenia się 
fali (fala podłużna). Własności danego ośrodka sprężystego decydują o typie fali, która 
może się w nim rozchodzić. Na przykład, dzięki napięciu powierzchniowemu, zmarszczki 
ha powierzchni wody są falami poprzecznymi, podczas gdy głębiej w wodzie mogą wy¬ 
stępować drgania podłużne. Ciała stałe mogą przenosić zarówno fale poprzeczne jak 
i podłużne, natomiast gazy przenoszą tylko fale podłużne. 

Fale poprzeczne i podłużne mają wiele wspólnych cech, gdyż i jedne, i drugie są przy¬ 
kładami prostego ruchu harmonicznego — równania fal opierające się na własnościach 
prostego ruchu harmonicznego stosują się do tych obu rodzajów fal. Ponadto można 
obserwować w przyrodzie pewne zjawiska wykazujące charakterystyczne własności pros¬ 
tych fal harmonicznych, mimo że nie można stwierdzić bezpośrednio ani żadnej przyczyny 
ruchu falowego, ani istnienia jakiegokolwiek ośrodka, przenoszącego ten ruch. Zachodzi 
to w przypadku fal świetlnych, promieni X i fal radiowych. Wydaje się, że nie jest konieczne 
istnienie jakiegokolwiek konkretnego ośrodka sprężystego, gdyż mogą one rozchodzić 
się w próżni. Niemniej jednak ich charakterystyczne własności sugerują, że są to poprzeczne 
fale elektromagnetyczne typu harmonicznego i przewidywania oparte na tym przypuszcze¬ 
niu mogą być sprawdzone doświadczalnie. Pojęcie fali, jak to wyjaśnimy dalej, ma wielkie 
znaczenie w interpretowaniu spostrzeżeń naukowych i odgrywa podstawową rolę w na¬ 
szym poglądzie na budowę materii. 

W następnych punktach tego rozdziału wyprowadzone będą równania opisujące proste 
fale harmoniczne. Wyprowadzenie tych równań oparto na własnościach konkretnego 
ośrodka sprężystego, lecz w swej ostatecznej formie są one niezależne od jego własności, 
dzięki czemu można je stosować do każdej postaci prostej fali harmonicznej. 

Równanie fali postępowej. Przypuśćmy, że proste drganie harmoniczne jest ppwtarzane 
kolejno przez pewną liczbę cząstek wzdłuż osi Jeżeli odłożymy na osi y wychylenia 
cząstek w określonym czasie, to wykres (rys. 1.2) tych wychyleń zbliżony będzie do obrazu 
fali. Podobny obraz otrzymać można przez wykreślenie wychyleń pojedynczej cząstki 
w funkcji czasu t. Jeśli wykres powtórzyć po czasie Tj 2, gdzie Tjest okresem, wierzchołki 


ka 2 

2 


T v 2tz 27r \ tn 


( 1 . 6 ) 

(1.7) 
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fali będą się znajdowały w położeniach uprzednio zajętych przez dna fali i fala będzie 
jakby przesuwać się wzdłuż osi X Odległość między dwoma sąsiednimi wierzchołkami 
fali, oznaczana przez A, jest długością fali (rys. 1.2). 

Odległość przebyta przez pewien wierzchołek w ciągu jednostki czasu, oznaczana przez 
■v, jest prędkością rozchodzenia się fali. Liczba całkowitych długości fal, przechodzących 
przez dany punkt w ciągu jednostki czasu, oznaczana przez v , nazywana jest częstością 
fali. 

Wielkości te powiązano równaniem 

- ■ v — vX 

iub s (u) 

Amplituda a fali jest maksymalnym wychyleniem pojedynczej cząstki. 

. Jeśli można byłoby wysłać pojedynczy impuls wzdłuż osi x, wówczas równanie opisujące 
wychylenie cząstki miałoby postać y = f(x), gdyż wychylenie zależy od jej położenia w ob¬ 
szarze zajmowanym przez impuls. Jeżeli impuls ma prędkość v, to po czasie t początek 



Rys. 1.2. Prosta fala harmoniczna 

układu musi przebyć odległość vt wzdłuż osi x impuls zajmie wtedy to samo położenie 
względem niego co poprzednio i można będzie znów opisać wychylenie cząstki tym samym 
równaniem y = /(x). Jest to równoznaczne z napisaniem równania, obejmującego wszy¬ 
stkie położenia impulsu jako y = f(x — vt). Równanie fali poruszającej się z prędkością 
v bez zmiany kształtu musi mieć również postać y =f(x — vt). 

Stosując równania (1.1), (1.5) i (1.8), można równanie prostego ruchu harmonicznego 
wyrazić w postaci 

. 2tt 

y — a sm — — vt 
A 

lub . y 

Równanie prostej fali harmonicznej ma jednak postać y =/(x — vt), a więc z tą nie¬ 
wielką poprawką równanie prostego ruchu harmonicznego staje się równaniem prostej 
fali harmonicznej 

y = a sin (x — vt) = a sin 27 r -—\ , (1*9) 

Rówpanie to opisuje rozchodzenie się fali płaskiej, poruszającej się w prawo. W przypadku 
równoważnej fali, poruszającej się w przeciwnym kierunku z prędkością równanie 
przybiera postać 

j; = a sin 2iz -f . (1.10) 

Można wykazać, przez dwukrotne różniczkowanie równania 

y^asialTt^j ± y-) 
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względem t i podstawienie do zależności (1.4), że równanie to jest rozwiązaniem rów¬ 
nania różniczkowego (1.4) opisującego prosty ruch harmoniczny. W podobny sposób 
można łatwo sprawdzić, że równanie 

j = a cos 2 tt (± ± —| 

U T] 

stanowi rozwiązanie równ. (1.4); jest ono alternatywną postacią równania postępowej 
prostej fali harmonicznej. Opisuje ono falę tego samego kształtu, co opisywana po¬ 
przednim równaniem, lecz przesuniętą w fazie o czwartą część długości fali, 
tzn. obraz fali przesunął się o odległość A/4 wzdłuż osi x . 

Jeszcze inną możliwą postać równania postępowej prostej fali harmonicznej otrzymać 
można przez działanie znane matematykom jako kombinacja liniowa. Istnieje 
bardzo ważne twierdzenie matematyczne, które mówi, że jeśli istnieje więcej niż jedno 
rozwiązanie liniowego równania różniczkowego, to dowolna kombinacja liniowa (uzys¬ 
kana zarówno przez dodawanie, jak i przez odejmowanie) tych różnych rozwiązań stanowi 
także rozwiązanie równania różniczkowego. Rozwiązania w postaciach zawierających 
funkcje trygonometryczne nie muszą mieć takiej samej amplitudy. Najogólniejszą postacią 
równania postępowej prostej fali harmonicznej zwanej, falą płaską, jest więc równanie 

y = A sialn U) ± B cos Zk -^-) . (1.11) 

.Fizycznym obrazem, równoważnym temu matematycznemu wyrażeniu, jest obraz 
nakładania się fal sinusoidalnych i cosinusoidalnych o pewnej amplitudzie, dający w wyniku 
falę, wykazującą również cechy prostego ruchu harmonicznego. Często dogodnie jest opi¬ 
sywać funkcję y (1.11), oznaczaną również innym symbolem, przez funkcję falową. 

Wykładnicza postać równania fali postępowej. Następujące wyrażenia są także rozwią¬ 
zaniami równania różniczkowego opisującego prosty ruch harmoniczny: 


y — A &a>t , y = *4 y = A ± B e-icot . (1.12) 

Można to sprawdzić przez dwukrotne różniczkowanie każdego z tych wyrażeń względem 
t. Zauważymy wtedy, że stałe A i B znikają; dlatego też mogą one przybierać dowolne 
wartości. Gdy istnieją te same warunki w punkcie x — x w chwili t i w punkcie x—0 


w chwili ^— -—j, gdzie v jest prędkością fali, wtedy wyrażenie 



y •== A exp =L ico 

/ x \\ 




L 

\ WJ 

lub 

y = A exp lizi | 

T-t)] 


(1.13) 


jest jeszcze jednym rozwiązaniem równania (1.4). 

Można wykazać istnienie zależności między rozwiązaniem wykładniczym a rozwiąza¬ 
niami trygonometrycznymi; napiszmy w tym celu wyrażenia trygonometryczne w ich 
wykładniczych postaciach: 

y = C sin mt + D cos mt, x 


[ Qi(ot — Q-i(ot \ / ęicot _j_ Q-i<ot \ / C D \ . ID C\ . 

,, C (—-) + . | •, ) - (jr + T )~ + (j; 17) 


S. + £.-a 

li 2 


D_ 

I' 


li 


= 3. 
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Wtedy 


y — A Q f oit 4- Be-iat, 

gdzie A i B są częściowo rzeczywiste, a częściowo urojone. Często dogodnie jest używać 
wykładniczej postaci rozwiązania, gdyż jest ona łatwo różniczkowalna. 

Natężenie fali definiowane jest jako energia przypadająca na obję¬ 
to ś ć j e d n o s t k ową. Energia prostego drgania harmonicznego jest proporcjonalna 
do kwadratu amplitudy [równ. (1.6)], dlatego natężenie fali w określonym punkcie i w okre¬ 
ślonej chwili jest proporcjonalne do kwadratu amplitudy w tym punkcie. 

FALE STOJĄCE 

Jeśli dwie dokładnie podobne fale, poruszające się w przeciwnych kierunkach, nakła¬ 
dają się (np. fala i jej proste odbicie), to wychylenie cząstki na drodze tej złożonej fali jest 
w każdym momencie algebraiczną sumą wychyleń spowodowanych przez każdą falę 



Rys. 1.3. Układ fal stojących 


osobno. Na rys. 1.3 przedstawiono te wychylenia w odstępach czasu Tj 4. Na każdym 
wykresie jedna z fal zaznaczona jest linią przerywaną , a druga linią ciągłą—. Wypadko¬ 
we wychylenie cząstek na drodze fal w każdym przypadku oznaczono linią grubą. Jeśli 



dwie fale poruszają się w przeciwnych kierunkach i jeśli ich wychylenia w pewnej chwili 
t = 0 są takie, jak na rys. 1.3 (/), to po czasie TjA jedna z fal przemieści się o ćwierć dłu¬ 
gości fali w prawo, a druga o tę samą odległość w lewo, jak to przedstawiono na rys. 1.3 
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{II). Po następnym odstępie czasu T/4 fale będą znajdować się w położeniu ///, a po 
dalszym odstępie T/4 — jak na rys. 1.3 (IV). W następnym przedziale czasu T/4 wychy¬ 
lenie wróci do takiej pozycji, jak na rys. 1.3 (/) i cały cykl zacznie się powtarzać. Widać, 
że na osi fali istnieją pewne punkty W, w których cząstki podczas całego okresu pozostają 



Rys. 1.5. Nałożone na siebie postacie fal stojących 


w swoich początkowych położeniach; wychylenie ich wynosi zero. Te nieruchome punkty 
nazywane są węzłami. W punktach S na krzywych (Z) i (Ul) wychylenia są dwukrotnie 
większe, niż mogłoby to być w przypadku jednej fali; na krzywych (II) i (IV) cząstki te są 
w położeniu zerowym. Punkty oznaczone literą S są położeniami maksymalnego wychyle¬ 
nia i nazywane są strzałkami. 

Opisana fala wypadkowa zwana jest falą stojącą lub stacjonarną; 
przechodząc z postaci a do postaci b (rys. 1.4) nie porusza się ona w przestrzeni. 

Umowny sposób przedstawienia fali stojącej zawiera obie postacie nałożone na siebie 
(rys. 1.5), chociaż w rzeczywistości fala stojąca szybko przechodzi z jednej postaci w drugą. 
Należy pamiętać, że te dwie postacie nie stanowią dwóch nałożonych na siebie i poruszają¬ 
cych się w przeciwnych kierunkach fal. 

Równanie fali stojącej. Równanie fali stojącej otrzymuje się przez zsumowanie wychy¬ 
leń y i y' w przypadku fali prostej i odbitej. Jeśli u równa się wypadkowemu wychyleniu 
w pewnej chwili, wówczas 

' u — y +y' 

( X t \ i X t \ x t 

-1 ^ sin 2 tu i -ł-) = 2a sin 2n — cos 2 tc — (patrz 1 )). 

A ■ T) \ A T} a T 

Ogólnie u ~ A sin 2 tt~“- cos 27 ?-^, (1-14) 

gdzie A jest stałą. 

Równanie fali odbitej pisze się niekiedy w postaci 

/ =a sin2re (- y ~ y) • 

Wówczas u =y + y' = 4 cos 2rcsin 2rc —. 

, / T 

Równanie to opisuje falę o dokładnie podobnym kształcie jak fala opisana zależnością 
(1.14). ' • 

Wykładnicza postać równania fali stojącej. Wykładniczą postać równania płaskiej 
fali postępowej podano na str. 15. 

____ .. - ;j]. 

U . , . „ „ . A+B A — B 

V sm A -f sm B = 2 sm- cos -—. • 

2 2 • 

2 Zarys współcz. .chemii nieorganicznej - ■ ' 17 




Wyrażenie ^4exp|- 2ni opisujepłaskąfalę poruszającą się z lewej strony na prawą, 

zaś ^exp|*— 2ni ^— ~ — — taką samą falę poruszającą się w przeciwnym kierunku. 

Jeśli obie fale zostaną nałożone na siebie, wówczas 

■ « = _ _0] + exp [- 2.1 (- -f - -|r)]} = 

+ IriitjT(ę2nixJX _j_ e ” 27T ^/ X ). 

Najogólniejsze równanie wykładnicze fali stojącej przybiera więc postać 

; . . : ' . u = AQ ±2% ^T(e 2nłx ^ -h . (1.15) 

Jeśli jest to konieczne, można je łatwo przekształcić z powrotem do postaci trygonometrycz¬ 
nej, jednak postać wykładnicza jest na ogół znacznie dogodniejsza w obliczeniach. 

Pakiety fal. Pakiet fal powstaje przez nałożenie się na siebie fal o małych różnicach 
długości fali i okresu. Przyjmijmy, że i A 2 są długościami fal mało różniącymi się między 
sobą, a T x i T 2 — nieco różnymi okresami drgań dwóch nakładających się postępowych 
prostych fal harmonicznych o jednakowej amplitudzie a . Wówczas 


y ± = a sin 2tt 




y 2 = a sin27r — - ^ 


(i-i)-- 


Niech w będzie falą wypadkową: u = y 1 J r y 2 ; wówczas 

« - 2. »n 2it [-|(i + -g) - i (jr + £)] co. ł. [f (i - ~) - \(jr ~ ^)] ■ 
Jeśli i % 2 różnią się bardzo mało, a X i T stanowią średnią długość fali i średni okres, 


wówczas 


U V TT V£iUU 

u = 2 a sin 2 * ~ cos 2 * rf (-i-) - y rf (-^)] . ( 1 . 16 ) 

Równanie to można rozpatrywać jako równanie prostej harmonicznej fali sinusoidalnej o 
amplitudzie 2 a cos 2 tc i prędkości A/r. 

Jeśli więc A jest amplitudą fali wypadkowej, to 


A = 2a cos 2iz — d (^-\ -— d (—\] = 2a cos 2 tt 2 I—— I 2 —!- 

L2 u; 2 IWJ 7 IV J 1 


Porównując to wyrażenie z analogicznym dla fali postępowej, stwierdzić można, że ampli¬ 
tuda fali wypadkowej pochodzącej z nałożenia nie jest stała, lecz zmienia się okresowo, jak 
prosta fala harmoniczna o prędkości z;, gdzie 
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Prostym przykładem nakładania się dwóch fal o nieco różnej częstości i długości fali, 
jest „dudnienie” fal głosowych. Jeśli dwa szeregi następujących po sobie fal o nieco róż¬ 
nych częstościach n x i n 2 dochodzą do ucha w tym samym czasie, wówczas nie słyszy się 
dwóch tonów oddzielnie, lecz pojedynczy dźwięk o zmiennym natężeniu. Dźwięk ten od¬ 
powiada wypadkowej fali [patrz równ. (1.16)], która ma prędkość IjT. Ta prędkość 
wypadkowego szeregu fal jest określana jako prędkość fazowa. Obserwator zauważa, że 
natężenie dźwięku zmienia się regularnie, a ilość maksimów przypadających na jednostkę - 
czasu równa się różnicy częstości dwóch tonów n 2 — ^.Podobne zjawisko obserwować 
można podczas nakładania się większej liczby fal, każdej o nieco innej częstości. Im bar¬ 
dziej zbliżone są do siebie częstości i im większa jest liczba fal, tym ostrzejsze będą maksima 
czyli-szczyty natężenia. Szczyt wytworzony w ten sposób znany jest jako pakiet fal. 
Porusza się on z prędkością podaną równ. (1.18); prędkość .tę nazywamy prędkością 
grupową. . ' 


OGÓLNE RÓWNANIE FALOWE 


Wszystkie proste fale harmoniczne opisywane są równaniem różniczkowym znanym jako 
ogólne równanie falowe. Równanie fali stojącej jest szczególnym rozwiązaniem ogólnego 
równania falowego i może być użyte do wyprowadzenia w prosty sposób postaci ogólnej 
(zamiast niego można również użyć równania fali postępowej). 

Dla fali stojącej 


x i 

■ A sin 2tz— cos 2n — 
A T 



du 
dx 
d 2 u 
dx 2 


2tt A . x „ t du 

-cos 2n — ■ cos 2n —; — 

A A T ’ dt 


4ttM . . x . t 

-sin 2t: — cos 2tt — ~ 

A 2 A T 


2tvA . x . _ t 
-— sinŹTr-y smŹTr —; 

4n 2 

——- u; 

A 2 


d 2 u Ąt^A . * x - t Atz 2 

- — --sin 2tc —- cos 2tu — =- u. 

dt 2 T 2 ITT 2 


Dlatego też 


d 2 u 
dx 2 


T 2 d 2 u 
A 2 dt 2 


1 d 2 u 
v% dt 2 ’ 


gdzie prędkość fazowa v& = 


T' 


Dotychczasowe równania uwzględniały jednowymiarowe rozchodzenie się fali. Naj¬ 
ogólniejszą postacią równania falowego jest równanie fali rozchodzącej się wę wszystkich 
kierunkach; należy więc uwzględnić trzy wymiary. Równanie to podano poniżej: 


V 2 u - 


1 d 2 u 


v& 


dt 2 


(1.19) 


gdzie V~ii jest krótką formą zapisu 1 ) 


dx 2 dy 2 dz 2 


1) V 2 jest tzw. operatorem Laplace’a, czyli laplasjanem ( przyp. tłum.). 
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Dla fal kulistych dogodniejsze jest przedstawienie równania w biegunowym układzie 
współrzędnych, a ogólnie, przy opisywaniu fali trójwymiarowej, korzysta się często z rów¬ 
nań w cylindrycznym. układzie współrzędnych (por. str. 1303). 

DWOISTA FALOWO-KORPUSKULARNA NATURA PROMIENIOWANIA 

Zjawisko fotoelektryczne. Przed powstaniem teorii kwantowej panował powszechnie 
pogląd, że fale są tylko falami, a cząstki cząstkami; każdy ruch klasyfikowano jako ruch 
fal lub ruch cząstek. Na tej podstawie bezskutecznie próbowano zadowalająco wytłuma¬ 
czyć wszystkie własności światła. Chociaż dowody doświadczalne sugerowały, że ruch 
światła jest poprzecznym ruchem fal, próby stwierdzenia obecności sprężystego ośrodka, 
w którym porusza się światło (tzw. eteru), były bezowocne. W 1865 r. Maxwell ogłosił 
teorię, w myśl której światło stanowi formę promieniowania elektromagnetycznego. Dzięki 
jego słynnym równaniom opisującym promieniowanie otrzymano wzory ną prędkość 
i energię fal świetlnych, będące funkcjami własności pól elektrycznych i magnetycznych. 
Fakt, że doświadczalnie wyznaczona wartość prędkości światła była prawie identyczna 
z obliczoną prędkością rozchodzenia się płaskich harmonicznych fal elektromagnetycznych, 
uznano jako ostateczny dowód słuszności jego hipotez. Dalsze badania własności promie¬ 
niowania o falach dłuższych i krótszych od światła widzialnego doprowadziły do wniosku, 
że wszystkie te rodzaje promieniowania stanowią fale elektromagnetyczne. 

W 1888 r. zaobserwowano ważne zjawisko dotyczące promieni nadfioletowych. Zau¬ 
ważono, żę gdy promienie te padają na naładowaną elektrycznie płytkę cynku, płytka traci 
swój ładunek, jeśli był on ujemny, natomiast nie traci go, gdy był dodatni. Znaczenia tego 
odkrycia nie rozumiano aż do końca stulecia, kiedy zjawisko to zostało wyjaśnione włas¬ 
nościami elektronu (hipotezę ó jego istnieniu stworzył J. J. Thomson w 1897 r.). Stwierdzo¬ 
no wówczas, że zjawisko to jest tylko jednym z przypadków uwolnienia elektronu pod¬ 
czas padania światła na materię; terminem „zjawisko fotoelektryczne’ 5 określono ogólnie 
wynik działania światła na materię. Obserwacje doświadczalne ustaliły ponad wszelką 
wątpliwość doniosły fakt, że prędkość uwolnionego elektronu zależy od częstości padają¬ 
cego światła, a nie od jego natężenia. Wynik taki jest w całkowitej sprzeczności z klasyczną 
teorią fal, zgodnie z którą prędkość elektronu powinna zależeć od natężenia padającego 
światła. Ta wyraźna rozbieżność została wyjaśniona dopiero przez teorię kwantową 
Plancka. 

Teoria kwantowa Plancka. Pojawienie się w 1901 r. teorii kwantowej Plancka stało się 
kamieniem milowym w historii fizyki. Teorię tę rozwinięto początkowo w celu wytłuma¬ 
czenia obserwowanego rozkładu energii w widmie promieniowania cieplnego ciał doskonale 
czarnych. Według Plancka oddziaływanie materii i promieniowania można wytłumaczyć 
jedynie przez rewolucyjne—jak na owe czasy — założenie, że emisja i absorpcja promienio¬ 
wania nie jest procesem ciągłym, lecz obejmuje serie pojedynczych „kwantów 55 , które 
można opisać jako-małe „porcje 55 energii. Te kwanty promieniowania nazwano foto¬ 
nami; energia każdego z nich wynosi E == hv , gdzie v jest częstością promieniowania, 
a h — stałą, znaną obecnie jako stała Plancka. Stwierdzono doświadczalnie, że h = 6,62.52 * 
‘ 10~^ 7 erg • sek. 

W 1905 r. Einstein rozpatrzył wyniki badań nad zjawiskiem fotoelektrycznym w świetle 
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teorii kwantowej. Wprowadził on stałą Plancka do wzoru na energię kinetyczną uwolnio¬ 
nego elektronu, wskutek czego wzór ten przybrał postać 


— mv 2 — hv — (p, 


gdzie: m — masa uwolnionego elektronu, v —prędkość uwolnionego elektronu, <p— 
„praca wyjścia”, tj. praca włożona w uwolnienie jednego elektronu z metalu do otaczającej 
atmosfery; wielkość ta jest charakterystyczna dla każdego metalu. 

Einsteina teoria współzależności masy i energii. Einstein przedstawił także teorię, wg 
której masa jest równoważna energii i odwrotnie. Zgodnie z podanym przez niego rów¬ 
naniem współzależności masy i energii, każdej energii E odpowiada masa E/c 2 , gdzie c 
jest prędkością rozchodzenia się światła. Wynika stąd, że każdy foton jest związany z masą 
hv/c 2 i z pędem hv/c 9 ponieważ porusza się on z prędkością c. Na przykład masa związana 
z fotonem promieni X jest rzędu 10~ 27 g; interesujące jest porównanie jej z masą elektronu, 
która wynosi 0,91085 • 10~ 27 g. 

Zjawisko Comptona. W 1922 r. Compton przeprowadził doświadczenie nad 
rozpraszaniem promieniowania krótkofalowego. Grafit lub inny odpowiedni materiał 
umieszczono na drodze monochromatycznych promieni X lub y o znanej długości fali. 
Badano spektroskopowo promieniowanie rozproszone i porównywano je z promienio¬ 
waniem pierwotnym. 

Oprócz linii odpowiadającej długości Tali promienia pierwotnego, zaobserwowano 
inną linię, odpowiadającą fali dłuższej. Nie można było tego wytłumaczyć na gruncie kla¬ 
sycznej teorii falowej, lecz jeśli przyjąć, że foton zachowuje się jak cząstka obdarzona 
pędem i że zderzenia cząstki z elektronem opisywane są równaniami mechaniki klasycznej, 
wówczas można obliczyć różnicę długości fali odpo¬ 
wiadającą zmniejszeniu energii fotonu. Wartość J 

obliczona pozostaje w zgodności z wynikami ba- . ! 

dań spektroskopowych. Wywnioskowano stąd, że I 

promieniowanie może być traktowane bądź jako ^ 

rozprzestrzenianie się szeregu następujących poso- “ ^ "jjp \~J# ~~ ~X 

bie fal, bądź też jako strumień cząstek, zależnie od ! X, 

warunków, w jakich czyniono obserwacje doświad- j \ 

czalne. j 

Zjawisko Comptona można łatwo zilustrować ' . 

(rys. 1.6). Załóżmy, że foton o energii hv zderza Rys. 1.6. Zjawisko Comptona 

się z elektronem o masie m znajdującym się w pun¬ 
kcie O. Jeśli po zderzeniu elektron porusza się z prędkością V w kierunku tworzącym 
kąt # z początkowym kierunkiem promieniowania i jeśli po zderzeniu foton o energii hv' 
porusza się w kierunku tworzącym kąt a z pierwotnym kierunkiem promieniowania, wte¬ 
dy, zgodnie z prawem zachowania pędu wzdłuż kierunku Ox , można napisać równanie 

hv hv' * 

-- —- cos a ^ mv cos w, 

- c c < ■ 

a zgodnie z prawem zachowania pędu wzdłuż kierunku Oy — równanie 

n W . ' a 

0 =-- sm a — mv sin 
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k 2 v' z sin 2 a 


Dodając te równania stronami otrzymuje się 


v' cos a) 2 . 


1 = —— (v z 
m 2 v 2 c 2 


2v v' cos a -1- v /2 ). 


Jeśli v i v' różnią się tylko nieznacznie, równanie to można zapisać w postaci 

. 2 hW „ N 


(1 — cos a). 


Z zasady zachowania energii wynika, że 


1 '• hv z 

W « i mv z , v - = — (1 

2 ' mc 2 


( 1 . 20 ) 


Ponieważ 


przeto wielkość hjmc ma wymiar długości; jest ona znana jako comptonowska 
długość fali elektronowej 1 ). Podobna zależność słuszna jest dla fotonu, którego 
(str. 21) pęd wynosi 


Dlatego też —= _f_ = a. 

mc v 

De Broglie a falowa teoria elektronu. Wielkość h/mv ma także wymiar długości. Po¬ 
nieważ m i v stanowią odpowiednio masę i prędkość elektronu, de Broglie założył (1925 r.), 
że wyrażenie h!mv przedstawia długość fali związanej z elektronem; długość tej fali zmienia 
się odwrotnie proporcjonalnie do prędkości. Ta teoretyczna przepowiednia nieoczeki¬ 
wanie potwierdzona została przez G.P. Thomsona, który otrzymał ostateczny dowód 
w postaci dyfrakcji strumienia elektronów przechodzących przez cienką folię metalową. 
Prawie jednocześnie Davisson i Germer stwierdzili występowanie dyfrakcji elektronów 
w wyniku odbicia od płaszczyzn sieciowych monokryształu metalu. Tak otrzymane 
obrazy dyfrakcyjne były bardzo podobne do otrzymanych w przypadku dyfrakcji pro¬ 
mieni X na tych samych materiałach. Przypuszczano, że obrazy te spowodowane są falami 
elektronowymi, których długość mogła być dokładnie określona z rozkładu przestrzennego 
■ pierścieni dyfrakcyjnych (por. rozdz. 10). Ponieważ cząstka bardziej przypomina pakiet 
fal, niż nieskończenie długi szereg następujących po sobie fal monochromatycznych, 
logiczne jest założenie, ze prędkość cząstki jest prędkością grupową, podczas gdy prędkość 
fali związanej z cząstką jest prędkością fazową. W takim przypadku dla, prędkości gru¬ 
powej (por. str. 19) otrzymuje się równanie 


\ T) _ dv _ dv 


Przeto 


gdzie E i są odpowiednio energią i pędem. 

x ) Rozważanie w pełni relatywistyczne daje podobny wynik. 
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Z równania 


' mvdv — hdv 

otrzymuje się przez całkowanie ^ ■ ' 

1 

— mv 2 = hv. 

' " ' 2 - ; 

Tak więc energia pakietu fal jest równa energii fali de Broglie’a. 

Wyrażenie na podane w równ. (1.21) można także otrzymać z rozważania elektronu 
jako cząstki podlegającej prawom szczególnej teorii względności. Zgodnie z zasadą Ein¬ 
steina współzależności masy i energii, każda energia jest równoważna masie E/c% gdzie 
c jest prędkością światła. Jeśli m jest masą elektronu będącego w ruchu, a m 0 jego mas ą 
;s»p o czynkową, zaś v jest prędkością elektronu, wtedy, zgodnie z teorią względności 
masa elektronu w ruchu jest równa 



Jeśli p jest pędem elektronu 




Jeśli E jest energią odpowiadającą masie m, wówczas 



Dlatego też - = v 

dp 

Zależność ta jest identyczna z zależnością otrzymaną przez rozpatrywanie elektronu jako 
pakietu fal poruszającego się z prędkością grupową v. Związana z elektronem fala po-, 
rusza się z prędkością fazową v 0 wynoszącą 

- „ == lv = ~—^— ■ 

p h v 

Wynika stąd, że dla wszystkich cząstek o prędkości mniejszej od c, v 0 powinno być większe 
od c; wniosek ten jest sprzeczny z teorią względności i sugeruje, że albo prędkość fazowa? 
fali elektronowej nie ma sensu, fizycznego, albo zarówno cząstka, jak i fala fazowa po¬ 
ruszają się z prędkością światła. Wyjaśnienie tego napotyka trudności. Niemniej jednak 
stwierdzono, że pojęcie prędkości fazowej jest użyteczne w obliczeniach. Z po¬ 
prawionych w myśl zasad teorii względności równań na energię cząstek i wyrażenia na 
prędkość fazową można otrzymać masę spoczynkową m 0 . Wynosi ona 






Jeśli cząstka porusza się z prędkością światła c, ma ona wtedy masę spoczynkową równą- 
zeru i może być utożsamiana z fotonem, który wydaje się być granicznym przypadkiem 
pojęcia cząstki-fali. 

Z powyższych rozważań wynika, że dwoista natura 1 ): falowa i korpuskularna, jest 
charakterystyczna zarówno dla promieniowania, jak i materii. Oczywiście, równania 
fizyki klasycznej, chociaż mogą tę dwoistą naturę oddać, nie są w stanie jej wyjaśnić. 
Dlatego też okazało się niezbędne dokładne zbadanie znaczenia pojęć „cząstka” i „fala” 
oraz dokonanie powtórnej oceny wartości metod obserwacyjnych dostarczających infor-. 
macji, na podstawie których pojęcia te zostały wyprowadzone. 

Z analizy tych metod wynika, że to rodzaj doświadczenia decyduje, czy w wyniku 
ostatecznym przeważą aspekt-korpuskularny, czy też falowy. Faktycznie czynnikiem 
decydującym jest tu nastawienie myślowe i życzenie eksperymentatora. Jeśli szuka on 
fali, z zastrzeżeniem, że szuka tam, gdzie znane własności fali pozwalają przypuścić jej 
istnienie, znajduje falę. Jeśli szuka cząstki, używając aparatu Wykrywającego cząstki 
skierowanego'w miejsce, gdzie jest możliwe ich przebywanie, znajduje cząstkę. Przejście 
elektronów przez cienką folię metalową jest typowym tego przykładem. 

Jeśli eksperymentator życzy sobie wykrywać elektrony jako cząstki, ustawia on ekran 
fluorescencyjny po przeciwnej stronie folii w stosunku do ^padających elektronów i reje¬ 
struje scyntylacje na ekranie. Jeśli życzy sobie wykrywać elektrony jako fale, stosuje 
dokładnie monochromatyczny strumień elektronów, tj. taki, w którym elektrony mają 
tę samą prędkość i tę samą długość fali. Wybiera on także odpowiednią grubość folii 
metalu, aby otrzymać pierścienie dyfrakcyjne o maksymalnej jasności. 

W przypadku rozpraszania światła przez małe cząstki, doświadczalne pomiary na¬ 
tężenia promieniowania rozproszonego pozostają w dobrej zgodności z klasyczną teorią 
rozpraszania, opartą na koncepcji światła jako ruchu falowego. Natomiast w celu wyjaśnie¬ 
nia zjawiska Comptona (str. 21X niezbędne jest przyjęcie koncepcji światła jako wiązki 
fotonów. 

Zasada nieokreśloności Heisenberga. Heisenberg jako pierwszy zwrócił uwagę na fakt, 
że nie istnieje prosty eksperyment, dający całość informacji dotyczących pędu, prędkości, 
energii i położenia cząstki lub fali. W przypadku nieskończonego szeregu następujących 
po sobie świetlnych fal monochromatycznych długość fal może być dokładnie określona 
z pomiarów dyfrakcji, częstość można obliczyć ze wzoru c = vX 9 a energię z E= hv; 

Jednak nie można określić położenia fali w pewnym momencie. To samo odnosi się do fal 
de Broglie’a. Jeżeli długość fali X określono doświadczalnie z dyfrakcji, to pęd można 
wyliczyć, ponieważ h = h/mv, lecz położenia dowolnej części'fali lub odpowiadającego 
jej elektronu w strumieniu elektronów nie można obserwować. 

Jeśli elektron obserwuje się jako cząstkę, można zmierzyć jego masę, pęd i energię, 
lecz nie można określić jego pozycji w tym samym czasie. Uderzenie pojedynczej cząstki 
w ekran w pewnej chwili można zarejestrować, jednak podczas zderzenia zmienia się 

x ) Autor nie wyjaśnia bliżej, że ów dualizm zarówno promieniowania, jak i materii jest pożórny; 
spowodowany on jest dość powszechnym jeszcze niezrozumieniem pewnych zagadnień opisywanych przez 
mechanikę kwantową. Należy przyjąć, że cząstki nie są ani falami, ani cząstkami, ale tworami bardziej _ c 
abstrakcyjnymi,, do opisu których mechanika kwantowa daje najprostsze i najużyteczniejsze reguły ( przyp . 
red.). ' ■ v -. 
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jego prędkość, która podobnie jak pęd i energia pozostają nieokreślone. Widać więc, że 
nie można w żadnej chwili uzyskać całości informacji zarówno o fali, jak i o cząstce. 

W tym stanie rzeczy dogodnie jest powrócić do analizy małego pakietu fal. Stanowi 
on dużą liczbę nałożonych na siebie fal, różniących się nieco długością. Załóżmy, że te 
długości zawarte są między X a X + AX, prędkości — między v a v + Av, a pędy ■— między 
p a p Ą- Ap. Wyrażenie Ap jest miarą niepewności pędu. Odpowiednio Ax, będące roz¬ 
ciągnięciem pakietu fal, stanowi miarę niepewności położenia. Jeżeli pakiet fal jest nie¬ 
skończenie wąski, można dokładnie określić jego położenie. Ogólnie, im mniejsze roz¬ 
ciągnięcie pakietu, tym większa jest liczba fal, z których'się on składa, jednak większa jest 
wówczas niepewność pędu. W przypadku fali monochromatycznej niepewność pędu 
przyjmuje wartość zerową. W przypadku nieskończenie długiego szeregu następujących 
pp sobie fal Ax przybiera wartość nieskończenie wielką. 

Zgodnie z zasadą nieokreśloności Heisenberga 1 ), iloczyn niepewności pomiaru pędu 
i niepewności pomiaru położenia jest wartością stałą o najmniejszej wartości A/4 tt. Zależ¬ 
ność ta stosuje się do wszystkich tzw. zmiennych kanonicznie sprzężonych. Są to pary 
odpowiednich wielkości, których iloczyn ma wymiar działania, jak np. iloczyn pędu 
i odległości lub energii i czasu. Dlatego też można napisać równanie pędu w postaci 
ApAx ^ /z/4tc, a równanie energii w postaci AEAt ^ ń/4rc. Jeśli równanie pędu napisze 
się jako 

AvAx -- - -A- , 

4nm 1 

wówczas widać, że dla dużej wartości m iloczyn AvAx jest bardzo mały; dlatego też w do¬ 
świadczeniach z ciałami makroskopowymi niepewność pędu i położenia jest bardzo 
mała i prawa fizyki klasycznej są adekwatne w-przypadku opisywania zjawisk zachodzących 
w tej skali. 

Wielkości, które można mierzyć bez „niepewności”, prżyjęto nazywać wielkościami 
„ostrymi”. Na przykład, w przypadku fali monochromatycznej pęd p jest wielkością 
ostrą, natomiast położenie nie jest taką wielkością. W przypadku elektronu, w momencie 
uderzenia w ekran położenie — w przeciwieństwie do pędu—jest wielkością ostrą. Omó¬ 
wione dalej teorie budowy atomu odnoszą się tylko do takich warunków, w których 
energia jest wielkością ostrą. 


BOHRA TEORIA BUDOWY ATOMU 

J.J. Thomson jako pierwszy wysunął myśl, że atom ma w ogóle jakąś budowę wew¬ 
nętrzną. W koncepcji modelu atomu przedstawionego jako niepodzielna kula, zaakcepto¬ 
wanego od czasów Daltona, nie uczyniono wcześniej żadnego postępu. Model Thomsona 
był modelem statycznym. Uczony ten założył, że dodatni ładunek, rozmieszczony równo¬ 
miernie wewnątrz całej objętości atomu, jest zobojętniony przez elektrony umieszczone 
w oznaczonych punktach atomu. Koncepcja taka została zastąpiona przez Rutherforda 
modelem atomu, w,którym ładunek dodatni był skoncentrowany w małym jądrze otoczo- 

*) Dowód tej zasady znajdzie czytelnik w książce Margenau J. i M u r p h y G. M., Matematyka 
w fizyce i chemii, wyd. 2, PWN, Warszawa 1962 (przyp. tłum.). 
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nym przez elektrony. Sądzono, że prawie cała masa atomu zawarta jest w jądrze. Teoria 
ta została potwierdzona wynikami badań nad rozproszeniem cząstek a. 

Te statyczne modele nie tłumaczyły jednak, dlaczego w pewnych warunkach atom 
emituje promieniowanie, podczas gdy w innych nie emituje. Pewnym krokiem naprzód 
było przypuszczenie, że elektron w atomie nie jest nieruchomy, lecz porusza się po orbicie 
dokoła jądra; przyciąganie elektronu przez jądro równoważy siła odśrodkowa wywołana 
ruchem po orbicie. Takie przedstawienie atomu nie było jednak pełne, gdyż obiegający 
ładunek w każdych warunkach powinien powodować emisję promieniowania elektro¬ 
magnetycznego i, zgodnie z zasadami klasycznymi, orbita winna się stopniowo zmniejszać, 
a elektron zwalniać, w miarę jak traci energię; winien on w końcu upaść na jądro. Wnioski 
wyprowadzone na podstawie tego modelu pozostawały w oczywistej niezgodności z fak¬ 
tami. 

Dopiero Bohr’wprowadził dynamiczny model atomu, który nie podlegał wyżej wspo¬ 
mnianym ograniczeniom. U podstaw jego koncepcji atomu leżały dwa postulaty. Pierwszy 
mówi, że atom może znajdować się w jednym ze stanów stacjonarnych, przy czym każdy 
stan odpowiada pewnej możliwej wartości energii układu. Położenie elektronu na różnych 
orbitach, czyli w „poziomach energetycznych”, charakteryzują odmienne stany energe¬ 
tyczne. Założono, że elektrony poruszają się po tych orbitach dookoła jąder, lecz nie 
emitują promieniowania. Emisja promieniowania następuje wówczas, gdy „przeskakują’ 5 
z jednej orbity na drugą. Jeśli tak jest istotnie, to oddanie lub zyskanie energii nie powinno 
odbywać się w sposób ciągły, lecz winno być ono absorbowane lub emitowane w nie¬ 
ciągłych (dyskretnych) porcjach (kwantach). Zgodnie z teorią Bohra wzór na zmianę 
energii podczas przeskoku elektronu z orbity o wyższej energii (x) na orbitę o niższej 
energii (y) ma postać 

E x — E y — hy, 

gdzie: E x — energia elektronu na orbicie E y — energia elektronu na orbicie y, v — 
częstość emitowanego promieniowania, h — stała Plancka. 

Mówi się, że zmiana energii jest kwantowana. 

Drugi postulat Bohra (w późniejszym sformułowaniu Sommerfelda) głosi, że moment 
pędu elektronu na orbicie jest równy całkowitej, wielokrotności h/2n. Stąd 

— ( 1 . 22 ) 

2 TU 

gdzie: mv — liniowy pęd elektronu, r — promień orbity, n — wielkość znana jako licz¬ 
ba kwantowa, będąca dowolną liczbą całkowitą (n = 1, 2, 3, 4,...). 

Z tej przyczyny moment pędu jest także wielkością kwantowaną. Różne wartości n 
odpowiadają różnym orbitom. 

Początkowo przypuszczano, że orbity elektronowe mają postać kół. Na podstawie 
teorii przedstawionej w tej postaci można było w znacznym stopniu przewidzieć widmd 
wodoru atomowego; nie można było jednak tego uczynić w odniesieniu do ciężkich pier¬ 
wiastków. Pewnym postępem w rozwoju teorii było wprowadzenie drugiej liczby kwanto¬ 
wej przez Sommerfelda, lecz nawet to mogło wyjaśnić tylko ograniczoną liczbę spośród 
obserwowanych linii widmowych. We współczesnym, kwantowo-mechanicznym opisie 
atomu stosuje się drugą liczbę kwantową, mającą jednak inne znaczenie, niż druga liczba 
kwantowa Bohra i Sommerfelda. 
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De Broglić wykazał później istnienie interesującej zależności między wielkościami, 
występującymi w równ. (1.22) i długością fali de Broglie’a. Jeśli równ. (1.22) przekształcić 
do postaci 

_ nh 
lizr = —, 
mv 

i jeśli X równa się długości fali elektronowej de Broglie’a, to ponieważ X = h/mv , otrzymuje 
się zależność 

2nr = nh ' 

Jest to warunek, który musiałby być obserwowany, jeśli pojęcie elektronu-cząstki na orbicie 
zastąpione byłoby pojęciem fali stojącej. Aby fala nie została wygaszona, obwód orbity 
musi być oczywiście równy całkowitej liczbie długości fal. 

Chociaż teoria Bohra nie dawała pełnego opisu budowy atomu, niemniej jednak była 
bodźcem do rozwinięcia nowoczesnej teorii kwantowej. Twórcy tej teorii sformułowali 
bowiem: 1) pojęcie stanów atomu odpowiadających-określonej wartości energii układu, 
2) opis tych stanów przez liczby kwantowe. 

MECHANIKA FALOWA 

FUNKCJA FALOWA y 

Dane doświadczalne, otrzymane na podstawie badania dyfrakcji elektronów na cienkiej 
folii metalu, pozwoliły na ustalenie faktu, że z elektronem związana jest pewna wielkość 
o charakterze falowym. Obraz dyfrakcyjny, otrzymany w wyniku dyfrakcji elektronów, 
zależy od krystalicznej budowy folii metalu; może on mieć postać pierścieni współśrodko- 
wych lub symetrycznej figury o bardziej złożonym kształcie. Reprodukcję typowych obrazów 
dyfrakcyjnych elektronów^ pokazano na fot. 22. Interpretacja tych obrazów jest bardzo 
interesująca. Rozpatrzmy najprostszy przypadek, w którym obraz dyfrakcyjny składa 
się z współśrodkowych pierścieni. Aby pierścienie były dokładnie określone, elektrony 
muszą mieć nie tylko jednakową prędkość; w strumieniu musi występować więcej niż 
pewna minimalna ich liczba, aby pierścienie były kompletne. W rzeczywistości do spełnienia 
tego warunku liczba elektronów w strumieniu musi być bardzo duża. Dlatego obraz dy¬ 
frakcyjny można opisać albo jako obraz utworzony przez dyfrakcję fal de Broglie’a, albo 
jako obraz utworzony przez nierównomierne rozłożenie się elektronów, obserwowane na 
ekranie lub płycie fotograficznej. Za maksima można uważać obszary o największym 
skupieniu elektronów, a za minima — obszary o najmniejszym ich skupieniu. Jeśli można 
by nawet wyodrębnić ze strumienia pojedynczy elektron, nie dałoby się przewidzieć do¬ 
kładnie, gdzie uderzy on w ekran, jednak istnieje duże prawdopodobieństwo, że znajdzie 
się on w maksimum. Położenie elektronu nie jest więc wielkością ostrą, gdy ostra jest 
prędkość elektronu, co pozostaje w zupełnej zgodności z zasadą nieokreśloności (prędkość 
można wyznaczyć doświadczalnie, ponieważ X = h/mv, a X można obliczyć z pomiaru 
średnicy pierścieni). - 

Ustalono więc, że rozkładu natężenia pierścieni na obrazie można użyć jako miary 
prawdopodobieństwa przybycia pojedynczego elektronu do rozmaitych punktów ekranu. 

Jeśli obraz będzie traktowany jako utworzony przez nałożenie się dużej liczby ulegają- 
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cych dyfrakcji fal de Broglie’a, każdej związanej z jednym elektronem, wówczas można 
przyjąć, że natężenie wypadkowej fali w pewnym punkcie stanowi miarę liczby elektronów 
przypadających na objętość jednostkową, znaną jako gęstość elektronowa 
w tym punkcie, i miarę prawdopodobieństwa przybycia pojedynczego elektronu do tego* 
punktu. Taki właśnie jest sens fizyczny funkcji falowej f. Prosty przypadek nakładania. 
się dwóch fal o nieco różnych częstościach został omówiony na str. 18. W tym prostym 
przypadku ip odgrywa rolę amplitudy A. Ponieważ natężenie fali jest proporcjonalne do- 
kwadratu amplitudy (str. 16), założono, że prawdopodobieństwo przybycia elektronu do 
pewnego punktu można mierzyć wartością \yj\ 2 w tym punkcie, gdzie ę — funkcja falowa, 
fali wypadkowej. Jeśli w pewnym punkcie y) wynosi zero, to prawdopodobieństwo zna¬ 
lezienia elektronu w tym punkcie jest znikomo małe. Gdyby wybrać taką jednostkę dla y), 
aby |^| 2 było liczbowo równe gęstości elektronowej w tym punkcie, wówczas \ip\ 2 stanowić 
będzie gęstość elektronową, a prawdopodobieństwo, że elektron znajdzie się w pewnej 
małej objętości (dxdydz) dokoła tego punktu wyniesie \y)\ 2 dxdydz. Zależność ta powinna, 
obejmować każdą liczbę elektronów w strumieniu. Przypuśćmy, że liczba ta zmniejsza się 
stopniowo, aż pozostanie tylko jeden elektron; logiczne jest wtedy przyjęcie, że prawdo¬ 
podobieństwo przybycia tego elektronu do danego punktu można zmierzyć kwadratem 
funkcji falowej fali de Broglie’a tego elektronu w danym punkcie, jeśli oczywiście pomiar 
taki jest możliwy. ’ 

Aby rozwinąć tę teorię dalej, należy wprowadzić matematyczne wyrażenie na /ip. 
Ponieważ pierścienie dyfrakcyjne są podobne do pierścieni otrzymanych w wyniku dy¬ 
frakcji światła, tj. w wyniku dyfrakcji harmonicznych fal elektromagnetycznych, sprzęta 
słuszne zapewne jest założenie, że fale de Broglie’a przybierają również postać prostych 
fal harmonicznych, chociaż nie ma dowodów na istnienie ośrodka, w którym by się one 
rozchodziły. Można wykazać, że pod pewnym względem elektron podobny jest do pakietu 
fal utworzonego przez nałożenie się wielu fal o nieco różnych częstościach i długościach. 
Można przyjąć hipotezę, że fala de Broglie’a reprezentuje falę monochromatyczną o pręd¬ 
kości fazowej Ż/T; fala ta towarzyszy pakietowi fal. Niezbędne jest przyjęcie założenia,, 
że pakiet fal nie rozprasza się wskutek rozchodzenia się w przestrzeni trójwymiarowej; 
może to zachodzić tylko wtedy, jeśli istnieją odpowiednie zależności fazowe między jego- 
składnikami. 

Jeśli nieskończenie wielka liczba fal o nieznacznie różniących się długościach fal i częs¬ 
tościach nakładałaby się, amplituda y) wykazywałaby tylko pojedynczy szczyt, usytuowany 
w pakiecie fal, a prawdopodobieństwo przebywania elektronu w przestrzeni zajmowanej, 
przez pakiet wynosiłoby 100%. Gdyby liczba nałożonych fal była mniejsza, y wskazywałoby 
na istnienie pewnej liczby dodatkowych szczytów (oprócz głównego pakietu fal); istniało¬ 
by w tym przypadku pewne prawdopodobieństwo, że elektron może się znajdować w do¬ 
datkowych szczytach, chociaż znalezienie go w głównym szczycie pakietu fal byłoby 
bardziej prawdopodobne. Prawdopodobieństwo, przebywania elektronu w pewnym szczycie 
wynosiłoby \ip \ 2 dxdydz , gdzie dxdydz jest elementem objętości wokół tego szczytu, a war¬ 
tość y) jest wartością odpowiednią dla położenia tego szczytu. 

Podany powyżej opis elektronu jako pakietu fal jest bardzo korzystny w praktyce * 
i poglądowo przedstawia powiązanie aspektu falowego i korpuskularnego elektronu. 
Należy jednak podkreślić, że nie ma doświadczalnego dowodu istnienia nałożonych na 
siebie fal, tworzących pakiet. Wyjątek stanowi wykrycie za pomocą dyfrakcji elektronów 
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teoretycznie przewidzianych fal de Broglie’a, analogicznych do wypadkowej fali sinusoi¬ 
dalnej opisanej równ. (LI6). 

Wprowadzenie pojęcia prawdopodobieństwa rozkładu elektronu zawdzięczamy 
Bomowi. Uczynił on także założenie, że każda masa jest związana z falą towarzyszącą 1 ), 
której elektronowa fala de Broglie’a jest jednym z przykładów. Dowód istnienia fal zwią¬ 
zanych z cząstkami materialnymi o masie większej niż masa elektronu otrzymał doświad¬ 
czalnie Stern badając dyfrakcję atomów i cząsteczek o małych prędkościach, termicżnych. 


Długość fali niektórych cząstek*) 


Tablica 1.1 


Cząstka 

Masa, g 

Prędkość, cm/sek 

Długość fali, A 

Elęktron o energii 1 eV 

9,MO- 28 

5,9.10 7 

12,0 

Elektron o energii 100 eV 

9, MO- 28 

5,9-10 8 

1,2 

Elektron o energii 10 000 eV 

9,MO- 28 

5,9-10 9 

0,12 

Proton o energii 100 eV 

1,67-10- 24 

1,38.10 7 

0,029 

Cząstka a (100 eV) 

6,6-10- 24 

6,9-10 6 

0,015 

Cząsteczka H 2 w temp. 200°C 

3,3-10- 24 

2,4- lO 5 

0,82 

Cząstka a z radu 

6,6-10- 24 

1,51.10 9 

6,6.10- 5 

Pocisk karabinowy 

1,9 

. . 3,2-10 4 

1,1-io - 23 

Piłka golfowa \ 

45 

3 * 10 3 

4,9.10~ 24 

Piłka baseballowa 

140 

2,5.10 3 

1,9.10- 24 


*)J. D. Stranathan, The Particles of Modern Physics, McGraw-Hill, 1942, tabl. 1, str. 504* 


Sprawdził on równanie de Broglie’a, X = hjmv i dla długości fal związanych z ruchem tych 
cięższych cząstek. Długości tych fal są znacznie mniejsze niż długości fal elektronowych, 
które są rzędu 1,0 A. Niewątpliwie istnieją związane z ruchem większych ciał fale, którymi 
zajmuje się fizyka makroskopowa, lecz mają one tak małą długość, że wykrycie ich 
byłoby niemożliwe. W tabl. 1.1 przedstawiono obliczone długości fal rozmaitych cząstek. 


RÓWNANIE SCHRÓDINGERA 


Zaproponowane przez Schrodingera równanie różniczkowe stanowi podstawę falowo- 
-mechanicznej teorii zachowania się elektronu w atomie. W swej prostej postaci równanie 
opisuje przestrzenną zależność y) od stanu energetycznego atomu i masy elektronu. Z histo¬ 
rycznego punktu widzenia wprowadzenie równania na y) było raczej intuicyjne aniżeli 
wynikiem logicznego rozumowania. Słuszność tego równania potwierdza fakt, że, jak to 
zostanie wykazane w dalszych częściach książki, „działa” ono właściwie. Nie odczuwano 
potrzeby obrazu fizycznego, ponieważ rozwijaniem teorii zajmowali się głównie mate¬ 
matycy, którzy formułując swe równania nie posługują się modelami. 

Do równania Schrodingera można dojść jak następuje. Ponieważ y) jest zmieniającą 
się w prosty harmoniczny sposób funkcją falową, przeto wyrażenie na y) musi spełniać 
ogólne równanie falowe [str. 19, równ. (1.19)]. Dlatego też 


W == 


1 

'dtr 9 


■ , - ! 

') W oryginale „guiding wave” (przyp. tłum.). , 
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gdzie o® jest prędkością fazową fali elektronowej (str. 19). Musi być także spełnione równ. 

(1.4): . ■ 

d 2 w 

-—— = —ct) 2 y) = — 4 tc 2 v 2 y). 


Częstość v — v 0 jX i a X = h/mv, gdzie v jest prędkością elektronu jako cząstki (tj. prędko¬ 
ścią grupową pakietu fal) i dlatego 

vv=4-(- 

V 

Jeśli elektron porusza się swobodnie w przestrzeni, jedyną energią układu, abstrahując 
od energii równoważnej masie, jest energia kinetyczna elektronu. Gdy elektron znajduje 
się w polu dodatnio naładowanego jądra, wówczas należy rozpatrywać również jego 
energię potencjalną V. Jeśli’ E jest całkowitą energią układu 

E = ^mv* + F, 

gdzie V jest funkcją x, y, z, wówczas • 

g .- 2(g-y) ł ' , ■ ■/; '' 

m 

Dlatego też 

VV = -W — —V>, V> + -F>/> = 0. (1.23) 

h 2 m h 2 


X 2 


■) V = “ 


47r 2 m 2 w a 


/i 2 


■V- 


Równanie (1.23) znane jest jako równanie Schrodingera. Może być ono wyrażone w for¬ 
mie zależnej od czasu, jednak czas nie ma znaczenia, jeśli £ jest wurtością ostrą. Rów¬ 
nania tego typu są często spotykane w innych działach fizyki, a nie tylko w mechanice 
falowej. Mogą być one stosowane do wielu zagadnień mechaniki; można je wyprowa¬ 
dzić inną drogą niż przez rozważanie fali elektronowej. Wszystkie układy fizyczne, któ¬ 
re daje się opisać równaniami typu równania Schrodingera, charakteryzują się istnie¬ 
niem warunków brzegowych. Warunki te nakładają pewne ograniczenie na'wartości* 
jakie mogą przybierać w praktycznych problemach wielkości takie jak y>. 

Przy stosowaniu równania Schrodingera do elektronu w atomie wprowadzono warunki 
brzegowe przez uwzględnienie energii potencjalnej. Gdy V = 0, równanie opisuje falę 
postępową w układzie obdarzonym tylko energią kinetyczną (fala de Broglie’a swobod¬ 
nego elektronu); bez warunków brzegowych istnieje nieskończenie wiele zadowalających 
rozwiązań tego równania. Jeśli elektron związany jest z jądrem atomu, może on opuścić 
atom jedynie przez otrzymanie pewnej dodatkowej energii. A więc elektron w atomie jest 
obdarzony ujemną energią potencjalną, co nakłada warunek brzegowy (y) musi się zero¬ 
wać w nieskończoności). Wynika stąd wniosek, że fala elektronówa w atomie ma postać 
fali stojącej, będącej jedyną formą ruchu falowego, który może zachodzić między grani¬ 
cami atomu bez rozpraszania energii. Rzeczywiście, nie można sobie wyobrazić fali stojącej 
w ogóle bez żadnych ograniczeń. Na przykład, jeśli fala stojąca tworzy się przez nałożenie 
się fali postępowej i jej odbicia (str. 16), konieczne jest istnienie pewnego obiektu, takiego 
jak ściana, od którego fała ta się odbije. W przypadku równania Schrodingera zadowalające 
są tylko rozwiązania spełniające warunki brzegowe. W dalszych częściach rozdziału 
wykazano, że jeśli-, można rozwiązać równanie Schrodingera i znaleźć wartość energii 
układu, to łatwo można wskazać, które rozwiązania są zadowalające. We wszystkich 
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zagadnieniach ^dotyczących drgań, opisywanych przez liniowe równania różniczkowe 
z warunkami brzegowymi, te wartości częstości lub energii, które odpowiadają możliwym 
postaciom fali stojącej, są znane jako wartości własne, a odpowiednie funkcje falowe 
jako funkcje własne. Nomenklatury tej nie wprowadzono specjalnie dla mechaniki 
falowej — jest ona wspólna dla wszystkich problemów drgań charakteryzujących się 
występowaniem warunków brzegowych. 


ZASTOSOWANIE RÓWNANIA SCHRODINGERA 

Chociaż równanie Schrodingera może być rozwiązane jedynie w ograniczonej liczbie 
przypadków, to jednak często można je z powodzeniem stosować do określania energii 
układu bez znajdywania rozwiązania dla ę. Sposób postępowania w przypadku prostego 
układu z warunkami brzegowymi, w których cała energia 
przyjmuje postać energii kinetycznej, jest następujący: 

1) wypisuje się równanie Schrodingera, 

2) wypisuje się wzór na ip w postaci równania prostej 
fali harmonicznej, używając postaci ogólnej fali stojącej 
[(str. 18), równ. (1.15)] i opuszczając czynnik czasu, który nie 
ma tu znaczenia (str. 30); przybiera on postać 

yj == ^(e^rfo/A -j- Q-2reixlX) 9 

3) określa się wartość /L (uwzględniając warunki brzego¬ 
we) i podstawia się ją do wzoru na y, 

4) dwukrotnie różniczkuje się otrzymane równanie, 

wartość d 2 ip[dx 2 podstawia się do równania Schrodingera 
i rożwiązuje się je względem E. Rys. 1.7. Zależność między 

Z sześciu opisanych niżej przykładów rozwiązania rów- współrzędnymi biegunowymi i 
nania Schrodingera pięć pierwszych obrazuje ten sposób po- kartezjańskimi 

stępowania. Wszystkie one opierają się na prostych modelaęh 

atomowych lub cząsteczkowych, w których energia jest całkowicie energią kinetyczną. 
W przykładzie szóstym (liniowy oscylator harmoniczny) wprowadzono pojęcie energii 
potencjalnej będącej funkcją zmiennej x, co powoduje, że nie można zastosować tej prostej 
metody postępowania użytej w poprzednich przykładach. 

Stosując równanie do zagadnień praktycznych, często dogodniej jest używać współ¬ 
rzędnych biegunowych zamiast kartezjanskich. Rys. 1.7 ilustruje związek między tymi 
dwoma układami współrzędnych. Dalsze wiadomości o przekształceniach równań z jed¬ 
nego układu współrzędnych w drugi znaleźć można w Dodatku. 

Kąt <p znany jest jako „kąt azymutalny”. Leży on w płaszczyźnie ^ prostopadłej 
do płaszczyzny papieru. 

Jeśli x 9 y, z są rzutami promienia wodzącego r odpowiednio na oś x, y i z, wówczas 
x — r sin # cos (p, y = r sin $ sin <p, z — r cós 

Cząstka w jednowymiarowym pudle (prosty, jednowymiarowy model elektronu między 
barierami potencjału). Pudło jest jednowymiarową przestrzenią, zamkniętą „ścianami 9 ^ 
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w postaci barier potencjału. Założono, że potencjał wewnątrz pudła wynosi zero i wzrasta 
do nieskończoności na granicach. Jeśli rozważać falowy aspekt cząstki, to oczywiście 
fala odbija się od granicy i wytwarza falę stojącą, gdy odległość między barierami mieści 



Rys. 1.8. Funkcje własne cząstki w pudle jednowymiarowym 

I-'".' V • ■ 

całkowitą liczbę połówek długości fali. Jeżeli warunek ten nie jest spełniony, wówczas 
fala wygaśnie (rys. 1.8). Wielkość ip, będąca funkcją falową opisującą cząstkę jako falę 
stojącą, wynosi wówczas 

yj = /i(Q2Tdxl^ t ]- Q — 2nixlty' 

Jeśli p = 2tc/A, wtedy ‘ 

— ip(A&P x — Az-ip* ), —£• = •— -p*(A&P x 4- Ag-w) — —p 2/ ip. J 

dx dx 2 

Równanie Schrodingera przybiera więc postać 


dx 2 h 2 

Ponieważ energia cząstki jest całkowicie energią kinetyczną, zatem 

8t v 2 mEip 


dhp 
dx 2 


stąd 


h 2 

8t i 2 mE 
h 2 


- PT > 


Jeśli a jest odległością między barierami, a = nkj 2, gdzie n jest liczbą całkowitą, to uwzględ¬ 
niając warunki brzegowe otrzymuje się: 



tu 2 n 2 STc 2 mE 

~cF = 


h 2 n 2 
Sma 2 * 


(1.24) 


/z może przybierać jedną z wartości liczb całkowitych 1, 2, 3,.... Wielkość ta nazywana jest 
liczbą kwantową. Z przytoczonych wzorów wynika, że energia może przybierać jedną 
z wielu wartości własnych. 

Interesujący jest wpływ rozmiarów pudła, a raczej odległości między barierami poten¬ 
cjału, na wartości, jakie może przybierać energia układu. Gdy odległość ta jest mała, energia 
osiąga dużą wartość i odwrotnie. Jeśli cząstka jest elektronem poruszającym się między 
barierami potencjału, to im większa jest przestrzeń, w której może się ona poruszać, tym 
mniejszą wartość przybiera energia układu. 
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Cząstka w pierścieniu. Jeżeli drganie odbywa się w płaszczyźnie XY, równanie Schro- 
dingera wyrażone we współrzędnych biegunowych przybierze postać (patrz Dodatek) 


1 dhp 8 T?m 

T 2 Ifcp 2 h 2 


= 0, 


a ponieważ energia jest całkowicie energią kinetyczną, przeto 


d 2 ip Sn 2 mr 2 E 

W~ 


ip = 0. 



Aby w pierścieniu powstała fala stojąca, obwód musi zawierać całkowitą liczbę długości 
fal. Stąd 2izr == w l, gdzie n jest liczbą całkowitą. 

Rozwiązanie jest podobne do rozwiązania problemu cząstki w pudle jednowymiaro¬ 


wym. 

Jeśli p = 2iz/X i a/r = (p, gdzie a jest odległością liczoną wzdłuż obwodu, a (p wyrażone 
jest w radianach, wówczas V 

■y> = A (e 27tialx + = A(e ipr<p -f ęT ipr ę ). 


A więc 


d 2 yj 4ti:V 2 


Podstawiając do równania Schrodingera, otrzymuje się 


gdzie 

Stąd wynika, że 



2rrr 

n 


h 2 n 2 

8tT 2 mr 2 ’ 


(1.25) 


gdzie n przybiera wartości 1,2, 3...i dlatego też energia może przybierać jedną z se¬ 
rii wartości własnych. 

Cząstka w trójwymiarowym pudle (model elektronu w krysztale). Jeśli rozpatrywać 
trójwymiarowy ruch cząstek, równanie Schrodingera przybierze postać 


dhp 

Ite 2 


d 2 ip php 
~dy 2 ~^~~ć)F h 2 


(E — V x — V y — V z ) tp — 0. 


■ip(x 9 j, z) można zastąpić przez X(x)Y(y)Z(z) 9 gdzie X, Y, Z są funkcjami, każda tylko 
jednej zmiennej niezależnej (patrz Dodatek). Równanie można rozłożyć na trzy oddzielne 
równania różniczkowe, każde o jednej zmiennej niezależnej. Wszystkie równania mają 
taką samą postać jak równanie cząstki w pudle jednowymiarowym: 

~r + ( E x ~ V x )X = 0, gdzie ^ X = A(&P* + e-fr*), 

dx 2 h 2 * 

~ +"-^r- (Ey - y y )Y= °> gdzie 'Y - B&ry+ 

~ + (JE, - V z ) Z = 0, gdzie Z = C(e ; P" z + e -*P" z ). 
dz 2 h 2 

Ponieważ energia ma postać wyłącznie energii kinetycznej (V x = V y = V z = 0) i po- 


3 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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nieważ ii jest sumą składowych energii w kierunkach y, z (E = E x + E y -f E z ), przeto 
wzór na całkowitą energię układu przedstawia się następująco: 


E 


JjL (eL+eL+A) 

Sm \ c 2 ■ b z c 2 / 


(1.26) 


gdzie n x , n y , n z są liczbami całkowitymi, a a, b i c są wymiarami pudła. E nie jest ciągłe, 
lecz przybiera jedną z serii wartości własnych, podobnie jak dla cząstki w pudle jednowy¬ 
miarowym. 

Rotator o sztywnej, ustalonej w przestrzeni osi obrotu (najprostszy model wirującej 
cząsteczki dwuatomowej) (rys. 1.9). Warunek brzegowy mówi, że f musi być jednoznacznie 
określone dla każdej wartości E, ponieważ musi mieć tę samą wartość, po każdym obrocie. 
Energia potencjalna wynosi zero, V = 0. Przyjmijmy, że rotator składa się z dwóch cząstek, 
każda o masie M/2, połączonych sztywnym, nieważkim prętem o długości 2 r. Ponieważ 
ruch odbywa się tylko w jednej płaszczyźnie i ponieważ należy użyć współrzędnych bie¬ 
gunowych, równanie Schrodingera przybierze postać 



(1.27) 


Rys. 1.9. Rotator o sztywnej osi 
obrotu 


gdzie /=Mr 2 — moment bezwładności. Równanie róż¬ 
niczkowe w tej postaci ma rozwiązanie 

ip = A&J<p. 


Ponieważ położenie q> = 0 możemy także opisać jako cp ■== 2tu, 4tc, 671 :..., więc aby funkcja 
była jednoznacznie określona, J musi być liczbą całkowitą. Najbardziej ogólną postać 
równania należy napisać jako 

y) = A&J(2Tzn+tp) f (1.28) 

gdzie n jest liczbą całkowitą. Przez dwukrotne różniczkowanie tego wyrażenia można 
sprawdzić, że jest ono rozwiązaniem równ. (1.27). 

Przeprowadzając dowód analogicznie, jak dla cząstki w pierścieniu (str. 33), otrzymuje 
się , 


F w 1 

8tt 2 / ' 


(1.29) 


Ponieważ J musi być liczbą całkowitą, wartości E muszą być wartościami własnymi. 

Rotator o sztywnej, swobodnej osi obrotu. Równanie sztywnego rotatora o swobodnej 
osi obrotu musi być wyrażone we współrzędnych biegunowych; Model takiego rotatora 
jest identyczny z modelem omówionym na str. 58, przy wyprowadzeniu wzoru na moment 
pędu elektronu w atomie wodoru. W modelu tym elektron rozważano jako cząstkę obie¬ 
gającą jądro po stałym promieniu a. Zagadnienie to zostanie rozpatrżone w trzech wy¬ 
miarach; stosując równanie Schrodingera dla atomu wodoru, łatwo wyprowadzić wy¬ 
rażenie na energię. Wzór na energię kinetyczną obiegającego elektronu ma postać (str. 58) 


L Im ^ m± i> . 

2 8-^Hoa 2 
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Równanie energii sztywnego rotatora o swobodnej osi obrotu jest dokładnie takie 
samo, lecz zwyczajowo liczbę kwantową rotacji oznacza się w tym przypadku literą J. 


Zatem 


WJjJ + 1 ) 

87t 2 / ‘ 


(1.30) 


Jednowymiarowy liniowy oscylator harmoniczny (najprostszy model drgającej cząsteczki). 

W poprzednio rozważanych zagadnieniach energia układu miała postać energii całkowicie 
kinetycznej. W obecnie rozważanym problemie energia jest częściowo energią kinetyczną, 
a częściowo potencjalną. 

W przypadku cząstki o masie m, poruszającej się prostym ruchem harmonicznym, 
ruch wykonywany jest pod działaniem siły wstecznej, proporcjonalnej do wychylenia. 
Jeśli cząstka ta porusza się wzdłuż osi X, a częstość drgań wynosi v 0 , wtedy zgodnie z me¬ 
chaniką klasyczną [równania (1.6) i (1.7), str. 13] 


energia potencjalna~ kx 2 = —2n 2 vlmx 2 . 


Równanie falowe ruchu cząstki o masie m w jednym wymiarze ma postać 

d 2 ip , 8t z 2 m ( ^ i . _\ 

Równania w tej postaci nie można rozwiązać, ani też nie można znaleźć wartości E bez 
dalszych dodatkowych założeń. 

Niech 

Wówczas - 

= a ^ = 2Tr-ł/"^. 

4-n; 2 mv 0 dx j h 

Pochodne ^względem i podano poniżej: 

dtp _ dtp dx d 2 tp _ d 2 tp / dx\ 2 

di dx di 9 di 2 dx 2 \ d£ ) * 

Jeśh E = Chv 0 l2 , równanie Schródingera przybierze postać 

/ di \ 2 d V Src 2 m fChv 0 k M 2 \ _ 

\dx j HT \ 2~ ~ T ŹŻFrwJ V ~ ’ . 

47z 2 mv 0 d 2 tp , 8v: 2 m / Chv 0 4Tc 2 v%mhg 2 \ _ 

h dl 2 h 2 2 87 z 2 mv 0 j 

redukującą się do postaci , 

$ + (C-?)^= 0 . (1.31) 

dg 2 • 

Nie można jednak znaleźć łatwógo rozwiązania tego pozornie prostego równania. 
Przyjmijmy yj = e~^ z ft y gdzie H jest funkcją Stąd 

j = + ... 


3* 



— = - e-ł? — (J?|) + H? e~i? + e-« ! — - S e-« a — = 
dl 2 d£ d£ 2 d£ 

Podstawiając te wartości do równ. (1.31), otrzymuje się 

£!£_ 2 f —+ .ff(c-i) = o. (1.32) 

' d$- 


Rozwiązaniem tego równania jest szereg potęgowy (patrz Dodatek), który może być 
szeregiem nieskończonym lub wielomianem. Jeśli rozwiązanie miałoby postać nieskończo¬ 
nego szeregu potęgowego, wówczas wartości H, a więc i ip, dążyłyby do nieskończoności, 
gdyby zmienna £ rosła nieograniczenie. Jednak z warunku brzegowego wynika, że wartość 
y) w nieskończoności równa się zeru; dlatego też rozwiązanie musi być wielomianem. 
Jeśli H wyrazić w postaci szeregu potęgowego, np.: 

H = «,;•+ aj + aj 2 + a B S* + 

to 


dH 

~di 


= a t + 2 aj + 3a 3 £ 2 + 4 aj 3 + ... 


oraz 


d 2 H 

d£ 2 


■ 2 a 2 + 6aJ + 12« 4 | 2 + ... 


Podstawiając powyższe zależności do równ. (1.32), otrzymuje się 


2a 2 + 6aJ + 12 aj 2 + ... - 2£ fa + 2 a 2 g + 3a 3 £ 2 + 4aJ 3 + ...] - (C— 1 ) [a 0 + aj + aj 2 + ...]. 
Porównując współczynniki przy tych samych potęgach £, mamy 

6a 3 = (2 + 1 — C)a 1 12 a, = (4 + 1 - C)a 2 itd. 

Wszystkie te równania można przedstawić ; w postaci 

(n + 2) (n + 1) a n +2 = (2 n + 1 — C) a n . 

Jest to tzw. wzór rekurencyjny (zwrotny). Daje on wszystkie informacje potrzebne do 
określenia energii, tak że nie jest niezbędne rozwiązywanie dalej równania na f. 

1) Jeśli (2 n + 1 — C) nie znika przy żadnej całkowitej wartości' n, wówczas wzór na 
H otrzymuje się w postaci szeregu rozbieżnego, a H i xp dążą do nieskończoności. 

2 ) Jeśli C = 2n+ 1, to można, odpowiednio dobierając jedną ze stałych całkowania^ 
doprowadzić do tego, że szereg nieskończony określający H staje się wielomianem i wtedy 
dąży do zera, gdy £ rośnie nieograniczenie 1 ). Będzie to zachodzić tylko wtedy, gdy C — 
= 2w + 1 (n może być jedną z liczb całkowitych 0, 1, 2, 3, ...). 


*) Ponieważ %p == ś~^H, przeto \p będzie się zachowywać podobnie do funkcji Dla du¬ 

żych wartości £ część wykładnicza wyrażenia będzie przeważać i funkcja będzie gwałtownie maleć, osiągając 
zero w nieskończoności, mimo czynnika £ n . 
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Dlatego 


2 E 




(1.33) 


Równanie to określa wartości własne energii układu.. 

Gdy częstość v 0 jest stała, to energia potrzebna do * podtrzymania oscylacji układu 
jest określona amplitudą drgań. Zasada ta jest wspólna dla teorii klasycznej i dla kwantowej, 
ale występuje istotna różnica między nimi. Według teorii klasycznej amplituda, a więc 


i energia, może się zmieniać w sposób ciągły, 
natomiast wg teorii kwantowej (str. 20) energia 
móże przybierać jedynie którąkolwiek z szere¬ 
gu możliwych wartości kwantowanych. Teoria 
kwantowa jest dalej podzielona na starszą teo¬ 
rię kwantową, zgodnie z którą amplituda i ener¬ 
gia drgań mogą się jedynie zmieniać zgodnie 
z zależnością E — nhv Q , i obecnie przyjętą teorią 
kwantową, opartą na mechanice falowej, zgodnie 
z którą energia może się zmienić według za¬ 
leżności E — hv 0 ^n + . 

Zależność tę przedstawiono na rys. 1.10, na 
którym pokazano krzywą energii oscylatora har¬ 
monicznego. Linie poziome wskazują różne 
amplitudy drgań, odpowiadające różnym war¬ 
tościom n , gdy częstość pozostała niezmieniona. 



amplituda oscylacji 


Można zauważyć, że kolejne „poziomy” energii Rys . L10 . Wykres energii oscylatora barmo- 
różnią się między sobą o tę samą wartość i na- nicznego 


wet w stanie najniższej energii drgań, gdy n — 0, 


oscylator jest obdarzony energią drgań ~ hv 0 . Znana jest ona jako energia punk¬ 


tu zerowego. Otrzymana z obliczeń przeprowadzonych na podstawie starszej teo¬ 
rii kwantowej krzywa energii oscylatora jest identyczna z krzywą wynikającą z teorii opar¬ 
tej na mechanice falowej, z wyjątkiem tego, że dla n~0,E= 0. Istnienie skończonej 
energii punktu zerowego pozostaje w .zgodności z zasadą nieokreśloności. Jeśli energia 
oscylatora byłaby równa zeru, jego położenie mogłoby być dokładnie określone; jego 
pęd także wynosiłby zero, a więc wielkość określoną. Stanowiłoby to naruszenie zasa¬ 
dy nieokreśloności, która mówi, że iloczyn niepewności położenia i pędu nie może być 
mniejszy niż h/4n. 


ZASTOSOWANIE RÓWNANIA SCHRÓDINGERA DO ELEKTRONU W ATOMIE 

Ponieważ elektron w atomie podlega warunkom brzegowym, zatem określenie energii 
związanego elektronu jest zagadnieniem wartości własnych. Możliwe rozwiązania równania 
Schródingera odpowiadają pewnym częstościom własnym i podobnie, jak wynika z pod¬ 
stawowego równania Plancka, energia układu jest proporcjonalna do częstości; mamy tu 
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do czynienia z pewnymi możliwymi wartościami własnymi energii. Jest to bardzo ważny 
wniosek, wyjaśniający pierwszy warunek kwantowy Bohra, który mówi, że elektron może 
zajmować tylko pewne określone stany energetyczne w atomie. Schrodinger był pierwszym, 
który uznał kwantowanie za zagadnienie wartości własnych. W celu znalezienia postaci 
funkcji własnej y, odpowiadających różnym stanom energii, należy rozwiązać równanie 
Schrodingera. Aby to zrobić, trzeba podstawić odpowiednie wartości energii potencjalnej 
układu V. Chociaż ujemny ładunek elektronu jest z pewnością .związany przez dodatni 
ładunek jądra, to jednak dotychczas nie poznano praw, które określają siłę działającą 
między nimi. Nie ma podstaw, aby przypuszczać, że prawa adekwatne do wyrażenia sił 
elektrostatycznych w skali makroskopowej są odpowiednie dla mikroskopowej skali 
wnętrza atomu. Niemniej jednak, najlepszym sposobem postępowania, do czasu wykrycia 
praw działających przy tak małych odległościach, jest stosowanie prawa Coulomba — 
prawa makroskopowego. Jak zostanie wykazane później, postępowanie takie jest uzasad¬ 
nione zgodnością wartości wyliczonych teoretycznie i danych doświadczalnych. 

Początkowa interpretacja, jaką dał Schrodinger swojemu równaniu, nie jest całkowicie 
zadowalająca w zastosowaniu do elektronu w atomie. Utożsamiał on \ip\ 2 z gęstością 
elektronową. Ponieważ możliwe jest istnienie więcej niż jednego rozwiązania równania 
(więcej niż jedna wartość y) dla takiej samej energii), a co za tym idzie możliwe jest istnienie 
różnych funkcji własnych, opisujących układ atomowy lub cząsteczkowy o danej energii, 
prowadziłoby to do wniosku, że elektron może znajdować się jednocześnie w dwóch 
miejscach. Te trudności, i inne o podobnej naturze, wyjaśniła statystyczna interpretacja 
Borna, o której już wspominano (str. 29). Utożsamiał on wyrażenie |^| 2 dxdydz z prawdo¬ 
podobieństwem znalezienia elektronu w określonej małej objętości (dxdydz). Jeśli układ 
zawierający wiele elektronów opisuje więcej niż jedna funkcja własna, wówczas zgodnie 
z interpretacją Borna, kwadrat każdej funkcji falowej byłby miarą ilości elektronów 
opisywanych przez tę funkcję falową. 

Alternatywę tej metody Schrodingera pierwszy zaproponował Bohr, a rozwinął ją 
Heisenberg. Postanowił on używać jedynie wielkości obserwowalne i uczynił próbę obli¬ 
czenia wszystkich własności danego układu atomowego lub cząsteczkowego z wartości na¬ 
tężenia częstości obserwowanych linii widmowych. W swojej metodzie matematycznej 
nie-używał on zmieniających się w sposób ciągły współrzędnych, lecz stosował szereg 
dyskretnych (nieciągłych) liczb w formie macierzy, stosowanych już dawniej do innych 
celów. Metoda ta znana jest jako mechanika macierzowa i wielu matematyków przekłada 
ją nad mechanikę falową. Obie metody zastosowane do problemów jpraktycznych dają 
te same jakościowe wyniki i można ściśle wykazać, że są one matematycznie [równoważne. 
Równoważność ta jest wystarczającym usprawiedliwieniem wyrażania energii potencjalnej 
w równaniu Schródingera w postaci wynikającej z sił Coulomba. W książce będą uży¬ 
wane metody mechaniki falowej, gdyż przypuszcza się, że wielu czytelników nie jest za¬ 
znajomionych z mechaniką macierzową. 

ELEKTRON JAKO FALA STOJĄCA 

Fakt, iż równanie Schrodingera jest równaniem fali stojącej, udziela poparcia wyjaśnie¬ 
niu drugiego postulatu Bohra (str. 26), wyjaśnieniu podanemu, przez de Broglie’a. W celu 
wyjaśnienia tego konieczne jest użycie pojęcia elektronu jako fali stojącej. Z założenia, 
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że zwykła kołowa orbita Bohra o długości litr powinna zawierać całkowitą liczbę długości 
fal, wydedukowano drugi warunek kwantowy, że mvr = nhJ27z. Zauważyć należy, że użyta 
w obliczeniach wielkość v jest prędkością cząstki, tj. prędkością grupową pakietu fal, 
a nie prędkością fazową fali de jBroglie’a. 

Nasuwa się pytanie, czy można połączyć obraz elektronu jako pakietu fal z obrazem 
elektronu jako fali stojącej. Załóżmy, że dwie fale de Broglie’a poruszają się w przeciw¬ 
nych kierunkach po orbicie kołowej. Jeśli nie znoszą się one wzajemnie, w wyniku powsta¬ 
nie jedna fala stojąca, której długość dostosowana będzie do obwodu orbity |tak, że rik = 
= 2rcr. Gdy w każdej fali istnieje jeden zaznaczony szczyt amplitudy, szczyty będą się po¬ 
ruszać z prędkością v w przeciwnych kierunkach po okręgu, pod warunkiem, że energia 
dostarczona do układu nie będzie rozpraszana przez tłumienie. Jeśli rozważanie odnieść 
teraz do trzech wymiarów, należy wyobrazić sobie cienką powłokę kulistą zamiast pierś¬ 
cienia. Ponieważ nie ma ustalonego kierunku w przestrzeni, istnieje jednakowe prawdo¬ 
podobieństwo znalezienia elektronu w każdym punkcie powłoki kulistej, fDlatego też 
należy wyobrazić sobie elektron jako chmurę obejmującą tę powłokę. Chmura taka nie 
byłaby obdarzona wypadkowym momentem pędu. Przypuszczenie takie jest do przyjęcia, 
gdyż energia elektronu w, niepromieniującym atomie jest wartością ostrą; a położenie 
jego, zgodnie z zasadą nieokreśloności Heisenberga, nie jest ostre. Położenie powłoki wzglę¬ 
dem jądra odpowiadałoby szczególnej wartości funkcji własnej ę; gęstość chmury byłaby pro¬ 
porcjonalna do prawdopodobieństwa znajdowania się elektronu w chmurze, a więc propor¬ 
cjonalna do M 2 . Jednostki dla^ wybiera się zwykle tak, że \y)\ 2 jest liczbowo równe gęstości 
ładunku. Jeśli istnieją inne możliwe rozwiązania odpowiedniego równania Schrodingera, 
tj. inne wartości y> 9 wówczas w różnych odległościach od jądra muszą znajdować się inne 
powłoki kuliste, a gęstość ich ładunku winna być mierzona przez odpowiednie \y>\ 2 . Po¬ 
włoki muszą być ułożone podobnie do łusek cebuli, a suma ładunków zawartych w po¬ 
szczególnych powłokach musi stanowić całkowity ładunek elektronu. Chmury ładunku 
elektronu powinny być bardziej rozmyte w jednych przypadkach niż w innych, przez co 
obszar przestrzeni zajmowanej przez elektron byłby zmienny. 

Użycie wielkości sprzężonych do wyrażenia natężenia fali. W początkowych częściach 
rozdziału, omawiając prosty ruch harmoniczny wspomniano, że równanie fali {powstałej 
w wyniku przemieszczania się cząstek wykonujących prosty ruch harmoniczny z regularną 
różnicą faz może być wyrażone w postaci zawierającej albo funkcję sinus, albo cosinus. 
Nie ma powodu przypuszczać, że obecność jednej postaci wyklucza drugą; spodziewano 
się więc, iż w najbardziej ogólnym wyrażeniu na funkcję ip fali harmonicznej zawarte są 
obie postacie. Zostało to potwierdzone przez wyniki obserwacji doświadczalnych, które 
sugerowały, że natężenie fali jp jest niezależne od czasu, a więc stałe dla poszczególnych 
postaci funkcji falowej. Czynnik czasu zdaje się nie mieć wpływu na elektron, gdy znajduje 
się on w „stacjonarnym” stanie energetycznym w atomie. Niezbędne jest uczynienie za¬ 
łożenia, że natężenie fali y) nie zależy od czasu, kiedy atom nie emituje promieniowania. 
Ponieważ różnica faz między postaciami falowymi {zawierającymi funkcje sinus i cosinus 
(str. 15) wynosi 90°, przeto nałożenie się fal sinusoidalnych i cosinusoidalnych prowadzi 
do wzoru na całkowite natężenie, które nie zależy od czasu. 

Myśl tę można wyrazić matematycznie, jak następuje: 

\yj\ 2 = ^4 2 (cos s cot + sin 2 cot) = A 2 . (1.34) 
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Czasami dogodniej jest wyrażać y> w postaci wykładniczej. Równanie (1.34) można za¬ 
pisać następująco: 

\ip\ z = ^4 2 (cos cot -f i sin cot) (cos cot — i sin cot ) A 2 (e i(0t X Q~ i(0t ) = A 2 . 

Jeśli ip = AQ ~ icot , to wielkość AG+ ia>t znana jest jako jej wielkość sprzężona i oznaczona 
jest yj* (czytelnik nie powinien niepokoić się faktem, że w niektórych książkach nomenkla¬ 
tura ta bywa odwrotna). 

Więc Ł |^| 2 = 

DALSZE ROZWAŻANIA MATEMATYCZNE DOTYCZĄCE RÓWNANIA 

SCHRÓDJN GERA 

Normalizacja. Równanie Schrodingera jest jednorodnym równaniem różniczkowym, 
którego rozwiązanie pozwala znaleźć wartość y). Pomnożenie ip przez stały czynnik winno 
dać jednak to samo równanie różniczkowe. Dlatego też trzeba znaleźć pewne warunki,, 
które będą wskazywały, jakiego stałego czynnika należy użyć. . - 

Ponieważ elektron musi się gdzieś w przestrzeni znajdować, przeto prawdopodobień¬ 
stwo znalezienia elektronu w całej rozważanej w danym przypadku przestrzeni równe 
jest jedności. Można to matematycznie zapisać jako 

j \ip\ 2 dz = 1, 

gdzie r jest objętością całej przestrzeni. Całka ta określa czynnik, przez który należy po¬ 
mnożyć yj w celu rozwiązania danego problemu. Stałą tę nazwano stałą normującą. 

O poprawionej w ten sposób funkcji własnej mówi się, że została znormalizowana. 

Ortogonalność. Jeśli mamy dwie funkcje falowe y) p i y ) q , odpowiadające wartościom 
energii E p i E q , i jeśli te funkcje falowe są odrębnymi rozwiązaniami równania Schrodingera, 
wówczas / y) p y) ą dr = 0, a funkcje falowe yj p i y> q ,nazywamy ortogonalnymi. 
Właściwość tę omówiono szerzej tylko dla jednego wymiaru. Dowód rozszerzony na ruch 
w trzech wymiarach można znaleźć w wielu podręcznikach fizyki kwantowej. 

Można napisać dwa równania Schrodingera dla ruchu w jednym wymiarze (dla ruchu 
cząstki po linii prostej); przyjmują one postać: 


Vp)w P = o, 

V q )w q = 0. 

Jeśli pomnożyć pierwsze równanie przez y ) q , a drugie przez -y) p , i odjąć je od siebie, wówczas 
otrzymuje się 

Przy całkowaniu względem x w całej przestrzeni (od — oo do +co) znika pierwszy wyraz, 
ponieważ y> i V są równe zeru w nieskończoności; równanie przybiera więc postać nastę- 

pującą :j 

8- 2 /h . c-\ + r° , n 

—— ( E p - E q ) J f p y> q dx = 0. 
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~d^ + ~l^ ( - Eą ~ 



Ponieważ E p ^ E ą , więc 

+O0 - , 

/* V> P V>q dx = 0. (1.35) 

— oo 

Z funkcji ortogonalnych można utworzyć ich kombinację liniową. W celu lepszego przed¬ 
stawienia posłużyć się tu można analogią do klasycznego przypadku sił działających pod 
kątem prostym do siebie. Chociaż żadna z nich nie ma części składowej w kierunku dzia¬ 
łania drugiej siły, można obie rozłożyć w pewnym pośrednim kierunku między kierunkami 
ich działania. Różne kombinacje liniowe funkcji ortogonalnych mogą być także ortogo-, 
nalne. Te i inne własności funkcji ortogonalnych od dawna znane były matematykom. 

Własności funkcji ip, W celu rozwinięcia mechaniki falowej, aby mogła być zadowalająco 
stosowana do praktycznych zagadnień, należy wprowadzić pewne dalsze postulaty o na¬ 
turze funkcji falowej. Pauling stwierdził, że warunkiem porządności funkcji rozwiązania 
równania falowego Schrodingera jest jej ciągłość, jednoznaczna określoność i ograniczo¬ 
ność w przestrzeni konfiguracyjnej układu.' Warunki tę zwykle zachowują funkcje mate¬ 
matyczne opisujące wielkości fizyczne: np. przemieszczenie cząstki powietrza w piszczałce 
organowej, w której powstaje drganie stojące, powinno być opisywane funkcją falową 
odpowiadającą tym regułom. 

WNIOSKI DOTYCZĄCE FAL O W O-MECHANICZNE J 
TEORII PROMIENIOWANIA 

Stany atomu nie dające promieniowania. Jednostki dla ip należy tak dobrać, aby 
\f\ 2 było liczbowo równe gęstości elektronowej, ale nie należy utożsamiać tych dwu wiel¬ 
kości. Wówczas, jeśli W jest liczbą elektronów w objętości jednostkowej, e — ładunkiem 
elektronu, a g — ładunkiem przypadającym na objętość jednostkową (czyli gęstością 
ładunku), słuszna jest liczbowo zależność 

q = eN — e\y>\ 2 — erpip*. (1.36) 

Iloczyn yy* nie zależy od czasu; dlatego rozłożenie ładunku, wynikającego z obecności 
elektronu w atomie, riie zmienia się w czasie. Tak więc elektron w stanie stacjonarnym 
nie emituje promieniowania. 

Stany atomu dające promieniowanie. Badania drgań naciągniętych strun wykazały, 
że struna może wykonać pewną liczbę drgań o różnych częstościach i amplitudach, z któ¬ 
rych każde podlega warunkom brzegowym wynikającym z zamocowania dwóch końców 
struny. Podobne zjawiska obserwowano w innych przypadkach drgań stojących. Przez 
analogię można więc przyjąć, że elektron winien mieć możliwość wykonywania jednoczes¬ 
nych drgań w dwu lub więcej, stanach energetycznych odpowiadających dwu lub więcej 
funkcjom Własnym. Interesujące wyjaśnienie promieniowania energii z atomu, podane 
przez Borna 1 ), rozwinięto przyjmując, że podczas przejścia z jednego stanu do drugiego 
dwie funkcje własne nakładają się, a emitowane promieniowanie jest równoważne zja¬ 
wisku dudnienia. Jeśli tak jest, to gęstość ładunku w danym punkcie wynosi 

q = eip p y)q, 

gdzie f p jest jedną funkcją własną, a \p* — funkcją sprzężoną drugiej funkcji własnej f ą , 
x ) M. Bor n, Atomie Physics, wyd. 6,Blackie and Co. Ltd., 1957. 




Funkcje własne ip p i %p ą opisują dwa różne stany energetyczne elektronu;, odpowiadające 
trójwymiarowym drganiom stojącym o różnej długości fali, częstości i amplitudzie. Nie¬ 
łatwo wyobrazić sobie takie fale, a więc w celu zobrazowania rozpatrzone zostaną fale 
stój ące tylko wzdłuż osi x. Fale takie mogą powstać w wyniku nałożenia się płaskich fal, 
poruszających się z lewej strony do prawej, i fal odbitych, poruszających się w przeciwnym 
kierunku. Z równania fali stojącej [(1.15), str. 18] otrzymuje się 

%Pp = AQ~ 2nit f Tp (p+ 2 ™ x lb _j_ e ~27t/*jUp) g Q +2rtit/Tq ^ Q +2Ttix/X q Q -2TttefAąy 

Oznaczając część funkcji falowej zależną od współrzędnych przestrzennych jako ^°, uzys¬ 
kuje się zależność 

vp — & z 2mt - Tp y*p> ~-e+w<. 

Stąd •' ,1. . 

Q = — eipfyg 0 ę~ 2nit ( v P~\\ t (1.37) 

Wyrażona w ten sposób wartość gęstości ładunku nie jest stała w czasie; zmienia się 
ona sinusoidalnie z częstością (v p — ^analogicznie do częstości dudnienia powstającego 
w wyniku jednoczesnego brzmienia dwóch dźwięków o mało różniącej się od siebie częstości. 
Zgodnie z równ. (1.37), winno być emitowane promieniowanie o częstości (v p — 

_' -J? - ’ . ' 

Ze wzoru Plancka, v p — v ą = - p — — -, wynika, że promieniowanie to może być 

spowodowane zmianą energii (E p \— wewnątrz atomu, wynikającą z jednocześnie 
wykonywanych dwóch drgań elektronu. Jeśli przyjąć tę interpretację, należy zaniechać 
początkowej idei Bohra, mówiącej, że energia promieniowania odpowiada przeskokom 
elektronu z jednego położenia w atomie do drugiego, ponieważ potrzebowalibyśmy mo¬ 
delu z elektronem w dwóch miejscach jednocześnie. Ta widoczna sprzeczność oczywiście 
zwiększała się przez ciągłe używanie terminu „poziom”. Nie ma nic sprzecznego w obrazie 
elektronu wykonującego dwa jednoczesne drgania. Wyrastają jednak poważniejsze trud¬ 
ności, ponieważ teoria nie tłumaczy sposobu zanikania promieniowania i osiągania przez 
elektron stanu określanego tylko jedną z funkcji własnych. Jednakże problem ten został 
zadowalająco rozwiązany przez Diraca, który rozważył go dokładnie z innego punktu 
widzenia—z punktu widzenia wzajemnego oddziaływania między polem elektrycznym 
związanym z jądrem i elektronem a polem elektromagnetycznym emitowanego promie¬ 
niowania. Założył on, że to pole elektromagnetyczne też jest kwantowane. Teoria elektro¬ 
dynamiczna Diraca jest skomplikowana, lecz dzięki niej Dirac wytłumaczył cały proces 
emitowania energii z atomu. 

Przejścia wzbronione. Kiedy mnożymy przez siebie pewne szczególne funkcje własne, 
otrzymujemy iloczyn równy zeru, ip0* = 0 (nie należy mylić tego z ortogonalnością—• 
str, 40). W takim przypadku jednoczesne wykonywanie przez elektron odpowiadających 
im drgań nie powoduje emisji promieniowania. Tłumaczy to zjawisko, znane pod nazwą 
przejścia wzbronione, polegające na braku pewnych linii w seriach widmo¬ 
wych. Wiadomo, że w silnych pola elektrycznych lub magnetycznych linie te mogą się 
pojawić (str. 102) i prawdopodobne staje się przypuszczenie, że w tych przypadkach funkcje 
własne zostają zniekształcone 0 przez silne pola —- w ten sposób iloczyn ippip* przestaje 
równać się zeru. 
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Rozdział 2 

LICZBY KWANTOWE I ORBITALE ATOMOWE 


WYPROWADZENIE LICZB KWANTOWYCH 


Formułując równanie Schrodingera dla atomu wodoru założono, że energia po¬ 
tencjalna wynika z kulombowskiej siły przyciągania między dodatnio naładowanym 
punktowym jądrem i pojedynczym elektronem. Wprowadza tó warunki brzegowe; należy 
więc spodziewać się, że w rozwiązaniu równania pojawią się liczby kwantowe. Równanie 
Schrodingera dla atomu wodoru ma postać 



gdzie: m Q — masa elektronu, e — ładunek elektronu, r — odległość między elektronem 
i jądrem. 

Zagadnienie to należy rozpatrywać dla ruchu w trzech wymiarach; dlatego też równanie 
wyrażono we współrzędnych biegunowych (patrz Dodatek). Równanie' Schrodingera 
przybierze więc postać 




1 d 2 yj ' 
sin 2 & dtp 2 m 



( 2 . 1 ) 


Podana poniżej metoda rozwiązania zaczerpnięta została z książki Paulinga i Wilsona 1 ). 
Niekiedy można rozwiązać tego typu równania przez rozdzielenie zmiennych. Aby to 
uczynić, założono, że y jest iloczynem trzech funkcji, z których każda jest funkcją tylko 
jednej współrzędnej r, <p. Takie postępowanie jest usprawiedliwione, jeśli można w ten 
sposób rozdzielić pierwotne równanie różniczkowe na trzy równania różniczkowe, każde 
z inną zmienną niezależną. 

Niech y>(r, #, cp) = R(r)0(d) <£>(<$). Podstawiając to wyrażenie na ip do równ. (2.1), 
dzieląc przez iloczyn R00 (patrz Dodatek) i mnożąc przez r 2 sin 2 $, otrzymuje się nastę¬ 
pującą zależność: 

(^1 + " 1 + i^ + w" ( £ + f!\ = o. (2 2 ) 

R dr \ dr] O d&\ dfr J 0 dtp 2 h 2 \ r) K } 


Przez wprowadzenie stałych rozdzielania (patrz Dodatek) można to równanie 
różniczkowe rozdzielić na trzy równania różniczkowe, każde z inną zmienną niezależną. 

Równanie ze zmienną cp . Ponieważ suma wyrazów, niezależnych i zależnych od 
<p 9 jest równa zeru, przeto każda z sum musi być równa wartości stałej. 

Dlatego niech 

1 d 2 ® 

—- -= —mr. 

, _ ® d(p 2 

x ) L. Pan l i n g i E. B. Wilson, Introduction to Quantum Mechanięs, str. 113. 
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Stąd wynika, że 


~W +m20 = O - (2-3) 

Równanie ze zmienną #. Podstawiając stałą rozdzielania — m 2 dla wyrażeń zawierających 
99 w równ. ( 2 . 2 ) i dzieląc przez sin 2 #, otrżymuje się następujące równanie: 

±A U IŁ) + _i_ J_ ± (sin^ + = 0. 

\ dr / shift ® dfi \ d<&) 


Wyrazy drugi i trzeci nie zależą od r, a wyrazy pierwszy i czwarty nie zależą od #; dlatego 
każdy może być porównany do stałej rozdzielania. 

Niech suma wyrazów zawierających # wynosi — /3, a suma wyrazów zawierających 
r wynosi + /?. Mnożąc przez© wyrazy zawierające #, uzyskuje się zależność 


sin # d# 


/ . Q i®\ m 

sm #-) — — 

\ dd') sin 


Równanie ze zmienną r. Mnożąc przez R i dzieląc przez r 2 wyrazy zawierające r 7 
otrzymuje się 

1 d Li dR \ P R , Ir? , c2 \ « n 


(-f)- 


( £+ t) 


Rozwiązując te trzy niezależne równania różniczkowe należy przestrzegać następują¬ 
cego sposobu postępowania: 

1) Należy rozwiązać równanie ze zmienną 99 . Możliwe do przyjęcia rozwiązania ist¬ 
nieją tylko dla niektórych wartości m. 

2) Należy podstawić te wartości na m do równania ze zmienną #. Możliwe do przyjęcia 
rozwiązania istnieją tylko dla niektórych wartości /?. 

3) Należy podstawić te wartości na /? do równania ze zmienną r. Możliwe do przyjęcia 
rozwiązania istnieją tylko dla niektórych wartości E . Są to wartości własne energii stanów 
stacjonarnych układu. 

Rozwiązanie równania ze zmienną 9 ? 

d 2 ® 

--= -m 2 ®. 

d<p 2 

Można łatwo wykazać, że wartości ® = Ac~ imt * i ®* = At imq> są rozwiązaniami tego 
równania. 

Z warunku normalizacji (por. str. 40) 


wynika, że 


Jf ®d>*d(p = 1 


j A 2 d(p =1, A — 


Zwykle dogodnie jest wyrażać 0 jako funkcję cos 99 lub sin 99 . Ponieważ t im(p i Q~~ lm<p są 
rozwiązaniami równania na 0 , więc ich kombinacja liniowa stanowi także rozwiązanie;: 
tego równania. Dlatego 

/ Qimq> + Q-imę\ 
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0 — B cos mcp , 

są także rozwiązaniami równania ze zmienną 99 . Stała normująca B jest w tym rozwiązaniu 
inna niż A w równ. (2.6). Stałą tę można znaleźć przez całkowanie wyrażenia; zilustrowano 
to poniżej: 


271 


B 2 j cos 2 m(pd(p = 1, 
o 


Gdy m = ±1, wówczas 


B 


■jAt 


2tt 

B-f 

0 


0 


(1 + cos 2 m(p) 


dtp — 1. 


— J=r~ cos mcp. 

|/ TU 


Podobnie można wykazać, że dla kombinacji liniowej B 
tępująca zależność (gdy m = ± 1 ): 

1 


( Qim(p — Q~imę 

■ 2 i 


słuszna jest nas- 


0 : 


- sin mcp. 


Można łatwo wykazać, że gdy m 


0 , B = A = 


■ 1 - 


j/2tt 


Wielkość 0 musi być jednoznacznie określona i dlatego musi mieć tę samą wartość 
po każdej liczbie obrotów; zatem 


ęimcp __ ęim(q>-\~2nn) __ e i(/nęH-2jrn/n) 3 


(2.7) 


gdzie n jest liczbą całkowitą. Dlatego też iloczyn mn musi być liczbą całkowitą, a stąd 
taka też musi być m. Wielkość m, znana jako magnetyczna liczba kwantowa, może 
przybierać wartości 0, ±1, ±2, ±3 ... Jak zostanie to wykazane dalej, liczba ta opisuje 
zachowanie się elektronów w atomie umieszczonym w polu magnetycznym. 

Rozwiązanie równania ze zmienną # 


— — /sin#^-\ --^—0 + p&= 0. 
sin# d$ \ d& / sin 2 # 


dd / sin a 

Niech z = cos#, które zmienia się w granicach + 1 i — 1. Niech # będzie zastąpione 
przez P, gdzie P jest funkcją z. Można napisać trży następujące zależności: 
a) z 2 = 1 — sin 2 #, 

d® _ dP_dz___ dP 

d& dz d$ dz 

d 2 ® dP_ d 2 z , / dz \ 2 d 2 P 
dz 


b) 

c) 


- sin#, 


+ 


(—X 

\ d& ) 


.. - dft 2 dz dfr 2 ' \d& / dz 2 

Pierwszy wyraz rozwiązywanego równania będzie miał zatem postać 
1 d / . a d® \ 1 . n d 2 ® cos# d® 

sin# d$ \ dft 


dP d 2 z 
dz dd 2 


Y- 

} sin 
( dz \ 2 d 2 P 
\ d& / dz 2 


d 2 ® cos i 
dd 2 sin i 


d& 


d 2 P cos#- dP dz 


sin# dz dft 


Z podstawień wynika, że 


dz 

dd 


= — sm 1 


d 2 z 


— — cos # = — z. 
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a zatem 


1/ d . , Q ć/0 

-——-I sin # *-- 

sin# ć/# \ ć/# 


( 1 ~* 2 )- 


dP , „ d*P dP 

= - z-- -f (1 — z 2 )-z- 

ć/z ć/z 2 ć/z 


[<-* -f]- 


Dlatego 


1 dl. Q ć/0 

-— (sin # ——- 

sin # ć/# v ć/# 


A[(i_ zS )_^.] + Z,*- ~^—\p 

dz i dz \ \ 1—W 




Równanie (2.8) ma punkty osobliwe (patrz Dodatek) przy z = ±1; oba z nich są regularne 
Dlatego też rozwiązania równania mają postać szeregów potęgowych. Dogodne jest pod¬ 
stawienie x=l-ziy = l-fz. 

Niech R(x) = P(z), skąd wynika, że 

i[ xa '■°- <29) 

Ponieważ rozwiązanie równania jest regularne, może być ono wyrażone w postaci nastę¬ 
pującego szeregu: > 

R(x) = x s (a 0 + a x x + d 2 x 2 + a z x 3 + '. ..). 

Jeśli tę wartość R podstawić do równania różniczkowego (2.9), otrzymuje się równ a- 
nie wskaźnikowe dające wartość s (patrz Dodatek). 

Z równania wskaźnikowego wynika, że dla punktu x = 1 — z, s = m/2. Podobnie 
dla punktu y = 1 + z, $ = m/2. Dlatego możemy napisać 

P(z) = xml2ym!2 Q = (1 - Z 2 >«/2 G, . . 

gdzie G jest szeregiem potęgowym zmiennej z. 

Zastępując P w równ. (2.8) przez G z ostatniego równania, otrzymuje się 


(1 -* 2 )- 


Niech 


2z(™ + 1) + [£ - m(m + 1 )]G = 0. 

dz 


G = a 0 + a x z + a 2 z 2 + a 3 z z -f 
-— = ć^ + 2 a 2 z -j- 3a a z 2 -f 4 a 4 z 3 +...., 


( 2 . 10 ) 


= 2a 2 + 6a 3 z + 12ć* 4 z 2 + 20 a 5 z 3 + .. 


Podstawiając te zależności do wzoru (2.10), otrzymuje się równanie 

(1 — z 2 ) (2 a 2 + 6a a z + 12ć? 4 z 2 + ...) — 2z(m + 1) fe + 2a 2 z + 

+ 3a 3 z 2 + ...) + [/? — m(m + 1)] (a 0 + d x z + a 2 z 2 + ą 3 z z -f ...) = 0. 

Równanie jest tożsamościowe względem z, co powoduje konieczność zniknięcia współ¬ 
czynników przy poszczególnych potęgach z. Stąd wynika, że 

2 ćz 2 + [fi — mim + 1 )] a 0 = 0 . 

2- 3a a + [fi ~ m(m + 1 )]a± - 2<l(m + i) a t = 0. 
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Zatem 


3*4+ [/? — m(m + 1)] a 2 — 2*2 (m 4- 1 ) a 2 — 2a z = 0. 


O 4 1)(H 2 )cv +2 + dvlfi — m(ni + 1) — v(v — 1) — 2 v(m 4- 1)] = 0. 

Daje to wzór zwrotny w postaci 

* f m(m + 1) — p.+ 2v(m + 1) 4- v(v — 1) 1 

av+2 ~[ o- +1) (vT2) _ r- 

Równanie to opisuje zależność między współcżynnikami parzystymi albo nieparzystymi. 

Jeśli G byłoby szeregiem nieskończonym, szereg ten byłby zbieżny dla wartości zawar¬ 
tych między +1 i —1, lecz rozbieżny dla z = ±1. Dlatego też nie można by go przyjąć 
za funkcję falową. 

Jeśli szereg ma być skończony, winien on się przerwać w szeregu wyrazów ó parzystym 
lub nieparzystym v (można spowodować zniknięcie drugiego szeregu wyrazów przez przy¬ 
równanie a 0 lub a x do zera). 

Szereg zostanie przerwany na wyrazie z v , jeśli V, 


gdzie v = 0, 1, 2, 3,... 

Niech v + m = /. Wówczas 


fi = (v 4* m)(v 4-^ + 1), 


£ = /(/ + 1 ), ( 2 . 11 ) 

gdzie/>m, (m + 1), (m + 2), (m + 3),... 

Liczba / znana jest jako poboczna liczba kwantowa. Obecnie rozwiązanie równ. (2.10) 
w postaci 

(1 ^z°)^--2z(.m + l)~ + [l(.l+l)-m(m + l)]G = 0 (2.12) 

dz 2 dz 

J . t . , „ dG . d 2 G 

można osiągnąć przez wprowadzenie zsumowanych szeregów na G, — i - 77 . W rozwią- 

dz dz 2 

zaniu pojawi się dowolna stała a 0 lub a l9 zależnie od tego, czy brano rozwiązanie parzyste, 
czy nieparzyste. Wartość tej stałej otrzymać można przez normalizację funkcji falowej 
0 (por. str. 40). 

Możliwymi do przyjęcia rozwiązaniami równania 0 są 

G(&) = cl - z*) m !2 G(z) = P(z). (2.13) 

Rozwiązania można napisać jako 0{ff) = P m// cos$, gdzie m jest rzędem równania między 
Pi G, am i / są stałymi z równ. (2.12). Rozwiązania, których postać podstawowa jest 
znana jako stowarzyszona funkcja Legendre’a, można łatwo znaleźć w tablicach. 
Rozwiązanie równania ze zmienną r 


r 2 dr \ dr] r 2 h 2 \ r] 


Pjest ujemne, gdyż całkowita energia jest niewystarczająca do. zjonizowania atomu. 
Niech 

' 8 Tz 2 n%E . « 4 t z 2 m 0 e 2 

a 2 =-— 1 A =-— , 

h 2 h 2 a 9 

a Q — 2ar, gdzie q jest nową zmienną niezależną zawartą między 0 i 00 . 
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— 2a, 


Niech S(g) = R(r ). Ponieważ ' 

ć/S _ dS dr dg 

dg ■ dr dg 9 dr 

więc kładąc /? = /(/+ 1) i czyniąc odpowiednie podstawienie, otrzymuje się równanie 
ze zmienną r w następującej postaci: 

1(1+1) 


A-JLLJi-) + [_ LSJJ1 _ i + Al s _ o. 

e 2 dQ \ dQ I L e 2 4 e J 


(2.14) 


Dla dużej wartości q równ. (2.14) uprości się; w przybliżeniu słuszna będzie zależność 


d s S 

dg* 


S_ 

4 


Rozwiązaniami tego równania są funkcje: S — e e/2 i S = e~ e/2 , jednak jedynie drugie 
j est odpowiednie dla funkcji falowej. Załóżmy, że rozwiązanie całego równania ma postać 

• S(g) = e-e/2 F(jo), 0 < o < oo. 


Wówczas 


oraz 


— = e-e/2 _ 1 e-e/2 F 

ć/e ć/e 2 


ć/ 2 S #n d*F 

-= e-e/2-. 

</e 2 ć/e 2 


e-e/2 dF 


e-e/2 dF , e-e/2 

■ H- : —F. 


2 ć/e 2 ć/e 4 

Po wykonaniu odpowiedniego podstawienia równ. (2.14) przyjmuje następującą postać: 


d*F 

dg* 


+ 


d 8 \ e / \e e 2 e/ 


(2.15) 


Współczynniki przy dFjdg i F mają osobliwość w początku układu współrzędnych, który 
jest punktem regularnym (patrz Dodatek). Dlatego też można zastąpić F szeregiem potę¬ 
gowym, zaczynającym się od stałego, nieznikającego wyrazu. 

Niech F(g) = q s L(q) 9 gdzie L(q) = a Q + a x g + a 2 g 2 + a 3 g s + ... Wówczas 


dF 

dg 


= e s 


dŁ_ 

dg 


+ sg s ~*L 


oraz 


~ = e s ^ + 2se s - 1 ~ + s(s- De'*- 2 l. 
dg 2 ć/e 2 ć/e 

Mnożąc równ. (2.15) przez @ 2 , uzyskuje się zależność 

e 2 -^ + (2e - e 2 )-^ + W - De^-/(/+1)^= o. 

ae ć/e 

n . . . , . d*F. dF . . 

Podstawiając powyższe wartości na — i —, otrzymuje się 

dg 2 dg 


d 2 L 


dh 


— + 2*e s+1 — +(s- 1 )sg*L + 2e s+1 


dg 


dg 


dL 

dg 


+ 2 sg s L — 



Równanie to jest tożsamością względem p, co powoduje zniknięcie współczynników przy 
poszczególnych potęgach q. Można przyrównać do zera następujący iloczyn (w nawiasie 
współczynniki przy q s )\ 

[j(j-l) + 2j-/(/+l)]flb='0. 

Ponieważ a 0 ^ 0, więc s(s — 1) + 2s — /(/ + 1) == 0. 

Dlatego też albo s = /, albo s = — (/ + 1), jednak druga wartość nie prowadzi do 
możliwej do przyjęcia funkcji falowej. 

Przyjmując s = l 9 otrzymuje się 

F(q) = qIL(q). 

Podstawiając l zamiast s i dzieląc przez £ /+1 równ. (2.16), uzyskuje się zależność 

e^ + [2(/+i)- e ]—+ (A-i-/)i = o. .. (2.17) 

dę 2 dQ 

Niech L = a 0 + a t Q + + a 3 q z +..., więc V 

= <3i + 2 a z Q + 3a 3 o 2 + 

* dQ 

d*L , ,,. , 

dq 2 

Podstawiając te wartości do równ. (2.17), otrzymuje się 

2a 2 Q + 6a s Q 2 + 12 a±o z + ... + 2(1 + l)(«i + 2 a z Q + 3 a a Q z + ... — a x Q — 2 a z Q 2 — 3 a 3 Q 3 — ...) + 

+ (A — l — l)(flo + ciiQ + ciz Q 2 + ...) = 0. 

Równanie to jest tożsamościowe względem co powoduje zniknięcie współczynników 
przy poszczególnych potęgach o. Stąd 

(X — l — 1 )a 0 + 2(1 + \)a x = 0, 

(A — l — 1 — l)#i -f- [2 - 2 (/ + 1) + 1-2K == 0, 

(A — / — 1 — 2:)a 2 + [3-2(7 + 1) + 2-!j]« 3 = 0 itd. 

Jeśli q v powinno zniknąć, wówczas wzór rekurencyjny musi być wyrażony jako 
(A — / — 1 — v)civ + ]2(v ~r 1)(/ + 1) + v (v + l)]^v+i “ Q. 

Aby rozwiązanie głównego równania mogło być przyjęte jako funkcja falowa, szereg musi 
być przerwany po skończonej liczbie wyrazów (ponieważ ip dąży do zera w nieskończo¬ 
ności). Jeśli szereg przerywa się po wyrazie Q n \ wówczas 

A — / — 'l — n' = 0, 

gdzie n' ma wartość całkowitą, 0, 1, 2, ... 

Niech A = n; stąd 

.»>/+1. (2.18) 

Ponieważ / jest całkowite, n musi być liczbą całkowitą z szeregu 1, 2, 3, ... n; n nazywa¬ 
my główną liczbą kwantową. 

Tak.więc mamy trzy liczby kwantowe opisujące stan atomu wodoru: 

magnetyczna liczba kwantowa m~ 0, ±1, ±2, ±3, ..., 
poboczna liczba kwantowa / > m 9 m + 1, m + 2, ..., 
główna liczba kwantowa «>/+!. 


4 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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W celu wyjaśnienia widm dogodniej jest przedstawić te liczby jako 
n = 1, 2, 3, ..., 

/ = 0, 1, 2, ..., w-1, 

m ~ —/, —/ + 1, —1, 0, +1, -j-7 — 1? +/. 

Z danych zawartych w tabl. 2.5 (str; 55) wynika, że dla danych wartości n i / istnieje 
(21 + 1) wartości m. Ponieważ każda wartość m odpowiada niezależnej funkcji falowej, 
przeto mamy 21+1 możliwych funkcji falowych dla każdej danej wartości /. 

„ . . . ^ , . ... d 2 L ‘ dL 

Rzeczywiste rozwiązanie rown. (2.17) otrzymać można przez wymienienie , — 

i L oraz użycie wzoru rekurencyjnego dla określenia współczynników a l9 a 2 , a s , ... w zależ¬ 
ności od a 0 . Wartość stałej a 0 znaleźć można z warunku normalizacji funkcji falowej R. 
Możliwe do przyjęcia rozwiązania na R dane są równaniem 

R(r) == e-e/2 q*L(q) , (2.19) 

i mają postać standardową, znaną jako stowarzyszo ne funkcje Laguer- 
r e’a. 


PRZESTRZENNA FUNKCJA FALOWA y> DLA ELEKTRONU 
W ATOMIE WODORU 

Możliwe wartości y dla elektronu w atomie określa iloczyn trzech wyprowadzonych 
powyżej rozwiązań 

W =■ Q-Ql 2 o l L(e)P m i (cos #)e± in ^. . ( 2 . 20 ) 

Równanie (2.20) nie obejmuje spinu elektronu, określonego przez czwartą liczbę kwan¬ 
tową (por. str. 67). Funkcja falowa nie obejmująca spinu elektronu będzie nazywana 
przestrzenną funkcją falową. 


Tablica 2.1 

Funkcja & m atomu wodoru 


m 

Symbol 
funkcji 0 

0 wyrażone przez <p*) 

0 

% 

1 

|/ 2 TC 

1 


,— q 1<p lub r — cos ę 
)/2tc Y TC 

' -1 


/— e 1<P lub sin 9 ? 

V 2 7 c y tc 

2 


1 1 

r — e 2up lub —r— cos 2<p 
y 2 tc y .tu 

-2 ■ 


■ ,— e 21<P lub —p= sin 29 ? 
y 2 tc y tc 


*) Wartości 0 są znormalizowane do jedności. 


Iloczyn 00 opisuje kształt fali stojącej (w trzech wymiarach), natomiast wartość R 
określa jej całkowity rozmiar. Falę tę można porównać do drgania naciągniętej struny; 
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iloczyn 00 daje informację analogiczną do informacji o ilości strzałek i węzłów stojącego 
drgania struny, a wartość R jest analogiczna do długości struny. Iloczyn 00 znany jest 
a lbo jako harmoniczna powierzchniowa, albo jako harmoniczna 


Tablica 2.2 

Funkcja 0 m i atomu wodoru 


/ 

m 

Symbol 
funkcji 0 

0 wyrażone przez #*) 

0 

0 

@oo 

■ ]/2 

2 

1 

0 

@10 

]/~6 

—2~ cos# 

1 

dbl 

&l±t 

]/ 3 

2 sin # 

2 

0 

@20 

l/lÓ 

(3 cos 2 $— 1 ) 

2 

±1 

@2 i i 

YTs . 

sin # cos # 

2 

' ±2 1 

■ 

@2 ±2 

l/l 5 

sin 2 # 


*) Wartości 0 są znormalizowane do jedności. 

Tablica 2.3 

Funkcja R(r) atomu wodoru 


n 

. 

/ 

Orbital 

Symbol 

funkcji 

R 

Funkcja falowa J?(r)*) 

1 

0 

ls 

Rio 

1 -- 
—7= 2 e a patrz**) 
y a 3 

2 

0 

2 s 

R%o 

vWkk e 

2 

■ c 

1 

2 P 

Rzi 

1 ' = 

2 ]/ 6 a s a 

3 

0 

3 s 

Rqo 

1 / r , 4 r 2 \ 

3 

1 

3 p ' 

Rai 

1 t 2 r\ 2 r 

,— (4 — ) e 3a 

9 ]/ 6a 3 \ 3 aj 3 a 

3 

2 

3 d 

Raz 

1 4 r 2 

->— -0 3 # 

9 j/ 30 ć? 9 a 2 


*) Wartości R(r) są znormalizowane do jedności. 


4 7 T 2 m Q e 2 
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Tablica 2.4 


Przestrzenna funkcja falowa atomu wodoru 


n 

/ 

m | Orbital 

1 

0 

0 

1*5 

2 

0 

0 

25 • 

2 

1 

0 

?P Oz) 

2 

1 

±1 

(Px) 

2 p 

(Py) 

3 

0 

0 

3 5 

1 

3 

1 

0 

3^ Oz) 

3 

1 

il 

O*) 

3p 

(Py) 

3 

2 

0 

3 d (d Z 2) 

3 

2 

il 

(4z) 

3d 

(dyz) 

3 

2 

i 2 

(d x 2-y2) 

. 3d 

(d xy ) 


Funkcja falowa 


^100 ^ /—3 e 


]/iza z 


ty2W 


= - 1 ( 2 - — 
4|/2tt<3 3 \ a 


e 2a 


1 r 

^ 210 = - 77==r — e 2 a COS # 


4]/2 


Tua° a 


1 r _ _L 

tym — ‘ 777=— ~ e 2a sin # cos 9? 


4|/2tC<2 3 <3 
1 


ty^ll : 
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sferyczna, albo, jeśli funkcje sin??, cos?? itd. wyrażono w postaci wykładniczej, 
jako harmoniczna mozaikowa ( tesseral harmonie). 

Dla atomu wodoru obliczono bardzo dużą liczbę funkcji falpwych, odpowiadających 
różnym wartościom liczb kwantowych n , /, m. Wyniki zostały stabelaryzowane przez 
Paulinga i innych. Dla wygody zebrano oddzielne funkcje $( 99 ), ©(??) i R(r) dla atomu 
wodoru (tabl. 2.1, 2.2 i 2.3). Przestrzenną funkcję falową dla atomu wodoru w pewnym 
danym stanie otrzymuje się przez wymnożenie przez siebie odpowiednich,, oddzielnych 
funkcji (tabl. 2.4). 

GRAFICZNE PRZEDSTAWIENIE PRZESTRZENNYCH 
FUNKCJI FALOWYCH 

Dla ułatwienia rozważań funkcję falową podzielono na dwie niezależne od siebie 
. części: a) część zależną od r, czyli zależną od dwóch liczb kwantowych n i l funkcję radial¬ 
ną, b) część zależną od kątów, czyli zależną od liczb kwantowych / i m funkcję kątową. 

Funkcja radialna. Funkcję radialną można przedstawić jednym z następujących trzech 
sposobów: 

1) Część funkcji falowej zależną od r wy¬ 
kreślono oznaczając na osi rzędnych wartości 
r dla danych wartości nil (rys. 2 . 1 ). 

2) Kwadrat zależnej od r części funkcji 
falowej dla danych wartości n i l wykreślono 
podobnie jak w 1 ); metoda ta daje jednowy¬ 
miarową, konturową mapę gęstości elektrono¬ 
wej dla różnych odległości od jądra (rys. 2 . 2 ). 

. 3) Funkcję rozkładu radialnego wykreśla ^ „ „ ., , ' . 

. . , . . . , Rys. 2 . 1 . R (r). zalezna od r część funkcji falowej 

się podobnie dla danych wartości n i l ozna- (dla atomu wodoru w stanie 3s) . 

czając na osi rzędnych wartości zmiennej r 

(rys. 2.3). 

Funkcja rozkładu radialnego jest iloczynem 4rcr 2 [i?(r)] 2 . Przedstawia ona liczbę 
elektronów, jaką można znaleźć na powierzchni kulistej o polu 47 ur 2 . Dlatego też wykres 



Rys. 2 . 2 . Wykres [/?(>)] 2 w funkcji r (dla atomu Rys. 2 . 3 . Funkcja rozkładu radialnego w zależności od 

wodoru w stanie 3 s) r (dla atomu wodoru w stanie 3 s) 


wskazuje prawdopodobieństwo znalezienia elektronu w różnych odległościach od jądra. 
Przedstawiony wykres nie jest wprawdzie obrazem trójwymiarowym, lecz daje on infor¬ 
macje o przestrzennym rozkładzie gęstości ładunku. 
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Funkcje zależne od kątów. Funkcję kątową można przedstawić jako: a) wykres dwu¬ 
wymiarowy, dotyczący jedynie zależnej od & części funkcji falowej, lub b) trójwymiarowy 
obraz funkcji zależnych jednocześnie od # i od cp\ 

a) Istnieją dwie metody wykreślnego przedstawiania tych części funkcji. 

1) Wykres biegunowy (tzn. w biegunowym układzie współrzędnych) funkcji zależnej 
od # dla różnych wartości $ przy danych wartościach l im (rys. 2.4). 

2) Wykres biegunowy kwadratu części funkcji falowej zależnej od # dla różnych 
wartości $ przy danych wartościach lim . Ten typ rysunku przedstawia mapę kątowego 
rozkładu gęstości elektronowej (rys. 2.5). 

Pokazane na wykresach biegunowych figury zamknięte, zbudowane według metod 
1) i 2), mają dowolne rozmiary, ponieważ kątowy rozkład gęstości elektronowej nie za- 




Rys. 2 . 4 . Wykres 0 ($), zależnej od # części Rys. 2 . 5 . Wykres [W)] 2 w funkcji dla / = 1 , 
funkcji falowej %p, dla / = 1 i ra = ± 1 m = ± 1 

leży od odległości od jądra. Zwykle rysuje się wykresy biegunowe tak, aby ich granice 
były liniami łączącymi punkty o gęstości elektronowej stanowiącej 10% całkowitego ła¬ 
dunku elektronu. 

b) Prawdopodobieństwo znalezienia elektronu, a więc rozkład gęstości ładunku, jest 
niezależne od części funkcji balowej zależnej od q ), którą można rozpatrywać jako nakłada¬ 
nie się fal: sinusoidalnej i cosinusoidalnej, poruszających się po torze kołowym. Kwadrat 
tej funkcji byłby więc wartością stałą, a wykres biegunowy miałby postać koła. Dlatego 
też nie wykreśla się zwykle zależnej od cp części funkcji falowej. Wykreślne przedstawienie 
zależnych jednocześnie od & i cp części funkcji falowej rozważono w analizie różnych typów 
orbitalów w dalszych częściach tego rozdziału (por. str. 59). Graficzne przedstawienie 
pewnych przestrzennych funkcji falowych wodoru przedstawiono na fot. 1. 


ORBITALE I CHMURY ŁADUNKU 

Analizując przestrzenny rozkład elektronów w atomach i cząsteczkach, należy dokład¬ 
nie odróżnić dwa wyrażenia: orbital i chmura ładunku, Orbital jest wielkością ma¬ 
tematyczną, opisującą stan energetyczny elektronu w atomie lub cząsteczce. Jest on 
synonimem funkcji falowej y, zależnej od r, $ i <p i może być przedstawiony przestrzennie. 
Wielkość ip może być dodatnia lub ujemna, co ma znaczenie w rozważaniach dotyczących 
symetrii, odgrywającej decydującą rolę przy przenikaniu się orbitalów różnych atomów 


• c 
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w związkach chemicznych. Chmura ładunku, która wskazuje na przestrzenny rozkład 
gęstości elektronowej w atomie lub cząsteczce, jest funkcją yi 2 . Wartość y 2 jest niezależna 
od znaku ip. Chmura ładunku jest pojęciem użytecznym, umożliwiającym w pewnym 
stopniu rozważanie rzeczywistej budowy atomu lub cząsteczki z punktu widzenia mecha¬ 
niki falowej. 

Utrzymując rozgraniczenie między orbitalem a chmurą ładunku, przestrzenny rozkład 
orbitalu ip będziemy nazywali jego konfiguracją, a przestrzenny rozkład chmury ła¬ 
dunku y) 2 — jej kształtem 1 ). v 

Pojęcie orbitalu ma wielkie znaczenie w teorii kwantowej. Niektórzy badacze, przekła¬ 
dając jego znaczenib nad pojęcie elektronu, zamiast opisywać elektron jako znajdujący 


f T a b lica 2.5 

Zależność między liczbami kwantowymi a liczbą orbitalów 
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się lub nie znajdujący się w pewnym stanie energetycznym, wolą opisywać układ jako 
orbital, który jest zajmowany lub nie przez elektron; uwagę zwraca się tu przede wszystkim 
na orbital, a nie na elektron. Taki punkt widzenia przyjęto również w tej książce. 

Liczby kwantowe n , lim charakteryzują orbitale, jakie może zajmować elektron; 
każdy orbital opisuje funkcja falowa. Tabl. 2.5 ilustruje zależność między liczbami kwanto¬ 
wymi a liczbą możliwych orbitalów. Wszystkie orbitale charakteryzują się określoną ener¬ 
gią, a niektóre również momentem pędu. Zanim przeanalizowane będą specyficzne włas¬ 
ności różnych typów orbitalów rozważone zostaną te dwie własności. 

LIZA CAŁKOWITEJ ENERGII E ORBITALU 
ATOMU WODORU 

4 n 2 m 0 e 2 . 2 

Z-1 ct — — - 

h?a h* ’ 

p _ _ 

hPE 

*) Czasami dogodniej jest wyrazić gęstość elektronową w zależności od wielkości zespolonych, jak 
np. yjy)*. 
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Podstawiając X = n , otrzymuje się zależność 


27 r 2 m 0 e 4 
kW • 


( 2 . 21 ) 


Równanie to określa wartości własne energii układu w zależności od liczby kwantowej n« 

Gdy. atom wodoru znajduje się w stanie podstawowym, elektron, zajmujeorbital 
1 s (n — 1) i znajduje się w najmniejszej możliwej odległości od jądra. Podlega ón wówczas 
maksymalnemu przyciąganiu elektrostatycznemu jądra, a jego energia wiązania jest 
największa. Inaczej mówiąc, energia elektronu przybiera największą wartość ujemną, 
gdy atom znajduje się w stanie podstawowym, ponieważ w tym stanie potrzebna jest naj¬ 
większa ilość energii zewnętrznej dla wyrwania elektronu z atomu. Ogólnie, energia wzra¬ 
sta (staje się mniej ujemna) wraz z oddalaniem się elektronu od jądra, osiągając zero 
w nieskończoności, gdzie elektron znajduje się już poza zasięgiem oddziaływania jądra. 
Tak więc energia elektronu w atomie jest zawsze ujemna. Równanie (2.21) jest identyczne 
ze sformułowanym przez Bohra i Sommerfelda wzorem na energię znajdującego się na or¬ 
bicie Bohra elektronu, obdarzonego energią kinetyczną i potencjalną 1 ). 

Zwyrodnienie. Liczba kwantowa w atomu wodoru jest jedyną liczbą kwantową, jaka 
pojawia się we wzorze na energię.. Dane zamieszczone w tabl. 2.5 wskazują na to, że dla 
każdej z wartości n większej niż 1 istnieje więcej niż jedna funkcja falowa spełniająca rów¬ 
nanie yj dla danej wartości energii, co oznacza istnienie dwóch lub więcej odmiennych 
stanów atomu o tej samej energii. Układ wykazujący tę charakterystykę nazywa się zwy¬ 
rodniały. Układ odpowiadający pojedynczemu rozwiązaniu równania ip jest niezwyrod- 
niały, odpowiadający dwóm rozwiązaniom — podwójnie zwyrodniały, układ o trzech 
rozwiązaniach — potrójnie zwyrodniały itd. Z danych zawartych w tabl. 2.5 wynika, że 
dla atomu wodoru każdy stan o głównej liczbie kwantowej n jest w 2 -krotnie zwyrodniały 
(stosuje się to do atomu wodoru — do atomów innych pierwiastków nie). 

Należy pamiętać, że różne konfiguracje odpowiadające różnym wartościom l i m są 
wypadkowymi postaciami drgań elektronu, wynikającymi z podporządkowania fal de 
Broglie’a polu elektrycznemu o określonych warunkach brzegowych. Zupełnie niewłaś¬ 
ciwy jest obraz orbitalów z różnymi wartościami / jako „poziomami” energetycznymi 
w atomie, chociaż termin ten był i jest jeszcze używany w spektroskopii. Główna liczba 
kwantowa n jest jedyną liczbą kwantową, do której stosować można bez zastrzeżeń termin 
„poziom”, gdyż duża wartość n jest równoznaczna z dużą wartością r, tj. z odległością 
między jądrem a obszarem o największym prawdopodobieństwie znajdowania się elektro¬ 
nu. Przejście elektronu z jednego orbitalu o energii E x na drugi orbital o energii E 2 musi być 
rozpatrywane jako przejście od jednej postaci drgań do innej. 


MOMENT PĘDU 

, c 

Teoria orbitalnego i spinowego momentu pędu oparta jest głównie na badaniach 
widm, szczególnie widm atomów poddanych działaniu zewnętrznego pola magnetycznego. 
W celu wyjaśnienia obserwacji poczynionych podczas tych badań, niezbędne było 

*) Czytelnik winien zwrócić Uwagę na różnicę między równ. ( 2 . 21 ) dla energii orbitalu atomu w odoru 
i równ. ( 1 . 25 ) (por. str. 33 ) dla energii „cząstki w pierścieniu”. Polega ona na tym, że elektron w atomie 
ma zarówno energię kinetyczną, jaki potencjalną, podczas gdy cząstka w pierścieniu obdarzona jest wyłącz¬ 
nie energią kinetyczną. 
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obdarzenie orbitalu momentem pędu, a elektronu — spinem. Z równania Schrodingera 
wyprowadzić można zadowalające dla wyjaśnienia widm wyrażenie na moment pędu. 
Wyprowadzenie to ilustrują podane niżej proste obliczenia półklasyczne. To samo wy¬ 
rażenie można otrzymać za pomocą ściśle falowo-mechanięznego dowodu, który można 
znaleźć w różnych podręcznikach mechaniki kwantowej. W celu obliczenia momentu 
bezwładności elektronu założono, że jest on cząstką o masie m 0 znajdującą się w stałej 
odległości od jądra. To samo wyrażenie na moment pędu otrzymano dwiema alternatywa 
nymi metodami: 1) używając równania ze zmienną #, zakładając stałość r, 2) używając 
zależnej od r części równania dla atomu wodoru. 

T) Równanie Schrodingera wyrażono we współrzędnych biegunowych 


_L jL'/ r ai?L\ 

r 2 dr \ dr } 
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r 2 sin # d& 
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sin 2 # d<p 2 . 
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Niech r = a (stała); wówczas pierwszy człon równania znika. Niech y) =0(d)0(cp) (patrz 
Dodatek). Dzieląc równanie przez iloczyn 00 i mnożąc przez a 2 sin 2 #, otrzymuje 
się zależność 1 ■ 


l.o dl. 
— sm # — (sin 
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Przyjmując, że wyrazy zawierające cp równe są stałej —m 2 , a wyrazy zawierające # równe 
stałej ~\-m 2 (rozwiązanie dla cp otrzymuje się, jak na str. 43), równanie dla wyrazów za¬ 
wierających $ przybierze postać 


sin # d 
& dft 


l sin # 


dS 

~d& 


+ 


o 2 sin 2 # 8 tu 2 m 0 

hT 



Mnożąc przez © i dzieląc przez sin 2 #, uzyskuje się równanie 
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( 2 . 22 ) 


Równanie to ma postać stowarzyszonej funkcji Legendre’a i jest bardzo podobne do za¬ 
wierającego zmienną # równania wyprowadzonego dla atomu wodoru (por. str. 44). 

Różnica polega na tym, że miejsce wyrażenia - ^° a (e + zajmuje /?. Dlatego 
też można przyjąć, że - 


8tc 2 m Q a 2 
h 2 


(' + t)- 


= /(/ 4- 1), 


gdzie / może przyjmować całkowite wartości O, 1, 2, 3, ... 

Ponieważ energia całkowita równa jest sumie energii kinetycznej rotacji ( K ) i energii 
potencjalnej, przeto 

a 


E = K 


Przyjmując, że K = ~ leo 2 , gdzie 2 jest momentem bezwładności elektronu, a co jego 
prędkością kątową (/ = m 0 a 2 ), otrzymuje się następującą zależność: 

8tu 2 m 0 a 2 1 


h 2 


- Ia) 2 = /(/ + 1). 
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Stąd 


(/co) 2 


/(/+ l)h* 


- m 0 a a . 


4 tu 2 m 0 a 2 

a moment pędu orbitalu dany jest równaniem 

/a>= —]//(/+’1). (2.23) 

2tu 

2) Podobny wynik można otrzymać drogą rozpatrywania momentu pędu cząstki 
poruszającej się w trzech wymiarach w polu radialnym. 

Zawierające zmienną r równanie dla atomu wodoru przedstawia się następująco: 
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Ponieważ fi = /(/ + 1) (por. str. 47), przeto 
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Niech f/(r) = ri?(r); wówczas 
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(2.24) 


87C 2 m 0 r 2 

Jest to zależność bardzo podobna do równania Schrodingera opisującego ruch w jednym 
wymiarze, wyjąwszy wyraz 


/(/ + 1) 




47r 2 2m 0 r 2 

Zgodnie z teorią klasyczną, energia cząstki wykonującej ruch w trzech wymiarach jest 
większa od energii cząstki poruszającej się w jednym wymiarze O y/w 2 ; wielkość ta wy¬ 
raża energię kinetyczną ruchu obrotowego. Dlatego też, jeśli założyć, że ten dodatkowy 
wyraz w równ. (2.24) przedstawia energię ruchu obrotowego, 


-/co 2 - /(/ + 1) 
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a ponieważ 1 = m Q r 2 , otrzymuje się 

(/co) 2 


/(/ Hh 1) 


Im = — ]//(/+ 1). 

2tt 

Wyrażenie to jest identyczne z wyprowadzonym z równania Moment pędu orbitalu jest 
kwantowany w jednostkach hjliz i przybiera wartość —]//(/ + 1), gdzie / = 0, 1, 2 ,.... 

. 2tt 


h 2 

4tv 2 


TYPY ORBITALÓW 

Wartości liczb kwantowych n, /, m charakteryzują możliwe orbitale jak następuje: 

1) liczba kwantowa / określa moment pędu orbitalu oraz jego konfigurację, 

2) . główna liczba kwantowa n określa energię, całkowity rozmiar orbitalu oraz liczbę 
węzłów w orbitalu, równą n — 1; z wyjątkiem atomu wodoru, energia orbitalu zależy też 
nieco od wartości /, 
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3) liczba kwantowa m określa orientację orbitalu względem kierunku zewnętrznego 
pola magnetycznego oraz składową momentu pędu wzdłuż osi równoległej do kierunku 
zewnętrznego pola magnetycznego. 

Zewnętrzne otoczenie atomu wpływa na konfigurację orbitalu. Wyróżnić trzeba nastę¬ 
pujące przypadki: 

Wolny atom. Chmura ładunku w wolnym atomie musi mieć symetrię sferyczną 
w przypadku braku zewnętrznego pola elektrycznego lub magnetycznego. Każdy zajęty 
orbital zawiera cały ładunek elektronu i, jeśli nie ma zewnętrznego pola, istnieje jednakowe 
prawdopodobieństwo znajdowania się elektronu w każdym punkcie powierzchni, której 
środkiem jest jądro atomu. 

Atom w zewnętrznym polu magnetycznym. W zewnętrznym polu 
magnetycznym konfiguracja poszczególnych orbitalów zależy od wartości liczb kwanto¬ 
wych / i m. Zachowanie się orbitalu w słabym polu magnetycznym przyjęto za wyróżniającą 
cechę poszczególnych typów orbitalów. 

Atom w zewnętrzn ym polu elektrycznym. Pole elektryczne wpływa 
na konfigurację poszczególnych orbitalów, lecz chociaż odgrywa to pewną rolę w widmach, 
nie było brane pod uwagę jako podstawa klasyfikacji orbitalów i dlatego nie będzie tu 
dalej rozważane. 

Atom w związkach chemicznych. W związkach chemicznych orbitale 
atomowe jednego atomu przenikają się z orbitalami innych atomów. Przenikanie to jest 
pojęciem matematycznym i zależy nie tylko od konfiguracji tych orbitalów, lecz także, 
od ich symetrii. Dla poglądowego przedstawienia, jak prze-. 
nikają się orbitale, dogodnie jest nakreślić statyczny, nie 
wirujący model orbitalu. 

- , Gęstość elektronowa w orbitalu wyrażana jest przez 

kształt odpowiadającej mu chmury ładunku. Kształt chmury 
ładunku odpowiada konfiguracji orbitalu (np. gdy ip = 0, 
wtedy — 0), lecz nie pokrywa się z nią. Trzema najbar¬ 
dziej interesującymi dla chemii orbitalami są orbitale: s, p 
i d. Konfiguracje tych orbitalów i kształty chmur ładunku 
rozważono w następnych częściach rozdziału. 

Orbitale s(l=0). Wszystkie orbitale s są symetryczne 
sferycznie we wszystkich warunkach. Jeśli n = 1, nie istnieje 
powierzchnia węzłowa; jeśli n = 2, istnieje jedna powierzch¬ 
nia węzłowa w postaci powłoki kulistej; jeśli n = 3, istnieją 
dwie koncentryczne powłoki węzłowe itd. (rys. 2.6). Ponie¬ 
waż przy l = 0 nie ma wybranego kierunku obrotu ładun¬ 
ku, zatem orbitale £ nie są obdarzone wypadkowym momen¬ 
tem pędu i mają symetrię kulistą. Pozostaje ona niezmieniona, 
gdy atom znajdzie się w polu magnetycznym. 

Orbitale p (l = 1). Statyczne dwuwymiarowe pojęcie 
orbitalu p wyprowadzono z wykresów biegunowych. Jeśli 
założyć, że atom znajduje się w słabym polu magnetycznym, wówczas dla każdej wartości 
głównej liczby kwantowej n (z wyjątkiem n = 1) konfiguracja statyczna przedstawia trzy 
możliwe orbitale oznaczone symbolami p x , p y i p z , odpowiadające wartościom m = ±1, 



Rys. 2 . 6 . Przekrój przez środek 
sferycznie symetrycznej chmury 
ładunku orbitalu 3 s atomu wo¬ 
doru. Pierścienie zakreskowane 
przedstawiają chmurę ładunku 
z liniami granicznymi tak umiej¬ 
scowionymi, aby poza obszarem 
zakreskowanym pozostało mniej 
niż 10% ładunku chmury; dwa 
pierścienie niezakreskowane są 
zęściami sferycznych powłok 
węzłowych 
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0. Każdy z tych orbitalów jest przedstawiony (rys. 2.4) jako dwa styczne koła; równo¬ 
ważna chmura ładunku p ma kształt „maczugi”. Zauważyć należy, że przy krytycznej 
wartości d zachodzi zmiana znaku funkcji falowej zależnej od #. Zmianę tę zaznaczono na 
rys. 2.4 jako zmianę z + na —. Rysunek przedstawiający chmurę ładunku obejmuje zawsze 
dodatni kwadrat funkcji falowej. Zwykle przyjmuje się oś z jako kierunek pola magnetycz¬ 
nego; wtedy oś orbitalu p z , odpowiadającego m = 0 , skierowana jest w stronę pola, a osie 
orbitalów p x i p y , odpowiadających m == ± 1 odpowiednio wzdłuż osi x i y. 

W celu trójwymiarowego zobrazowania orbitalów p należy rozpatrzyć zależną od 99 
część funkcji falowej. Ponieważ 

|ęp|2 ~ = Ae im< P'Ae~ im( P ~ A 2 , 


przeto |d >| 2 jest niezależna od 99 i prawdopodobieństwo znalezienia elektronu w pewnej 
przestrzeni jest jednakowe dla każdej wartości 99 . Dla łatwiejszego zrozumienia tego 



Rys. 2.7. Wykreślne przedstawienie trójwymiarowej chmury ładunku p x i p y (m — ±1)5 wskazującej, że 
rozkład ładunku nie zależy od q>\ a) kołowy wycinek chmury ładunku widzianej z kierunku osi z; b) chmura 
ładunku skoncentrowana w płaszczyźnie xy i w jej pobliżu 


zagadnienia należy, oprócz rozważań matematycznych, rozpatrzyć dokładnie rys. 2.5, 
pamiętając jednak, że jest on przedstawieniem funkcji tylko w dwóch wymiarach. Lep¬ 
szym obrazem, bo trójwymiarowym, jest rys. 2.7 b), wskazujący, że funkcja prawdopodo¬ 
bieństwa (rozkład ładunku) jest stała dla każdej wartości 99 . Na omawianym rysunku 
uwidoczniono fakt, że chmury ładunku p x i p y przenikają się. Przekrój przez tę bryłę 
wzdłuż płaszczyzny lub yz daje kształt chmur ładunku przedstawionych dwuwymiarowo 
na rys. 2.5. 

Orbitale d (/ = 2). Dla każdej wartości głównej liczby kwantowej n istnieje pięć orbi- 
tałów d. Nie znajdując się w polu magnetycznym, każdy orbital ma cztery równe płaty 
i jest symetryczny względem czterech osi leżących w jednej płaszczyźnie [rys. 2.8 a)]. Orbita¬ 
le wyróżniono zgodnie z ich zachowaniem się, gdy atom znajduje się w polu magnetycz¬ 
nym. Oznaczono je symbolami d z2y d xz , d yz , d xy , d x2 _ y2 , odpowiednio dla m = 0, ±1, 
±2. Na rys. 2.8 b) przedstawiono chmury ładunku orbitalów d, gdy atom znajduje się 
w słabym polu magnetycznym. Pole nie zmienia kształtu czterech spośród orbitalów d , 
natomiast widać jego wpływ na mający dwa płaty wzdłuż kierunku pola orbital d . Część 
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orbitalu leżąca wzdłuż pola powiększa się, a część poprzeczna kurczy się. Orbital taki jest 
znany jako orbital d z2 . 

Orbital d x , 2 _ y2 ma płaty położone wzdłuż kartezjańskich osi x i y. Orbital d xy leży w tej 
samej płaszczyźnie, z płatami położonymi wzdłuż przekątnych między osiami; odpowied¬ 
nie pozycje zajęte są przez orbital d xz w płaszczyźnie i przez orbital d yz w płaszczyźnie 
yz. Te trzy orbitale: d xy9 d xz i d yz są wzajemnie niezależne i ortogonalne. 

Można by się spodziewać istnienia sześciu orbitalów d , włączając w to jeszcze oibitale 
d z 2 _ x 2 i d y2 _ z 2 , lecz są tylko trzy niezależne osie kartezjańskie i nie można utworzyć trzech 



w płaszczyźnie xy 



odpowiednio w płaszczyznach 
yz i xy 



Rys. 2.8. a) Statyczne, dwuwymiarowe przedstawienie orbitalów d w przypadku braku pola magnetycz¬ 
nego. b) Statyczne, dwuwymiarowe przedstawienie chmur ładunku d w polu magnetycznym 


wzajemnie ortogonalnych funkcji Talowych, których płaty leżałyby wzdłuż tych osi. Takie 
funkcje falowe są tylko parami ortogonalne. Stąd wynika, że istnieją tylko dwie niezależne 
funkcje falowe typu d x2 _ y2 i można mówić jedynie o pięciu niezależnych orbitalach d. 
W przypadku obecności słabego pola magnetycznego funkcje falowe orbitalów d z2 _ x2 
i d y 2 _ x 2 przybierają identyczne wartości ; oba orbitale stają się orbitalem d z 2 . Postacie funkcji 
falowych wskazują także, że suma funkcji falowych trzech orbitalów typu d x2 _ y2 jest 
zawsze równa zeru. Wzajemną niezależność funkcji d z2 i d x2 _ y2 można wykazać przez 
analizę kształtów chmur ładunku w słabym polu magnetycznym [rys. 2.8. b)]. Duże płaty 
chmury ładunku d z2 są oczywiście niezależne od płatów chmury ładunku d x2 „ y2 , która 
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jest tak rozmieszczona, że w jej środku znajduje się dziura. Dziurę tę wypełnia „kryza” 
chmury ładunku d z2 . 

Dla chmur ładunku d i dla chmur ładunku p funkcja prawdopodobieństwa nie zależy 
od wartości kąta cp. Dlatego też lepsze przedstawienie chmury ładunku dotrzymano przez 
obrót rysunków statycznych chmur ładunku (rys. 2.9). 



Rys. 2.9. Trójwymiarowe przedstawienie chmur ładunku d w polu magnetycznym (nie uwzględniono 

precesji) 


Istnieją również orbitale i równoważne chmury ładunku, odpowiadające wyższym 
wartościom /, lecz wzrasta ich złożoność i energia, a nie są tak interesujące z chemicznego 
punktu widzenia, jak orbitale pid oraz ich chmury ładunku. 


KWANTOWANIE PRZESTRZENNE 

Wywody zawarte w tej książce oparto na konsekwentnym stosowaniu pojęcia rzeczy¬ 
wistej rotacji ładunku. W ostatnich latach przyjęło się ogólnie, że pojęcie takie przestało 
być modne, ponieważ badania w fizyce teoretycznej skoncentrowano na stworzeniu jed¬ 
nolitej teorii pola, która wyrażona byłaby wyłącznie we wzorach matematycznych i byłaby 
niezależna od innych ludzkich pojęć. Jednak dotychczas nie udało się stworzyć zadowa¬ 
lającej teorii całego wszechświata, a częściowe osiągnięcia ujawniały istnienie nowych 
licznych trudności. Znaczna część chemii teoretycznej oparta jest na danych widmowych 
i w świetle faktu, że wszystkie obserwacje spektroskopowe opracowane były z punktu 
widzenia wirującego ładunku, pojęcie to można przyjąć jako zadowalającą podstawę dla 
podstawowych studiów nad fizyką, stanowiącą podstawę chemii. Jednak należy podkreślić, 
że wyjaśnienie wielu niezwykle ważnych zjawisk, takich jak wzajemny wpływ promienio¬ 
wania i energii, nie mieści się w zasięgu tak prostego przedstawienia. 

W czasach, gdy stosowano model budowy atomu wynikający z teorii Bohra, moment 
pędu zdawał się być oczywistą własnością elektronu znajdującego się na orbicie. Na pierw¬ 
szy rzut oka nie łatwo jest przypisać taką własność elektronowi zajmującemu trójwymia¬ 
rowy orbital wynikający z mechaniki falowej. Obraz ten upraszcza się znacznie, jeśli zwró¬ 
cić większą uwagę na orbital niż na elektron (str. 55). Nie powinno się przyjmować, 
że elektron w nieruchomym orbitalu jest obdarzony momentem pędu, lecz że moment 
pędu jest własnością orbitalu, a elektron uzyskuje go przez swą obecność w orbitalu. Na 
rys. 2.7(b) przedstawiono obrazowo, że prawdopodobieństwo znalezienia elektronu w zaj- 
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mowanym orbitaluj? jest jednakowe dla wszystkich wartości q>. Obraz ten można interpre¬ 
tować jednym lub dwoma sposobami. Mógłby on przedstawiać albo nieruchomą chmurę 
ładunku w kształcie pierścienia, albo wirującą chmurę ładunku pokazaną na rys. 2.5 (str. 54). 
Obie interpretacje spełniają warunek niezależności gęstości ładunku od <p. Ponieważ elek¬ 
tron w zajmowanym orbitalu, innym niż orbital s , obdarzony jest wypadkowym momen¬ 
tem pędu i ponieważ badania widm atomowych doprowadziły do wniosku, że wirowanie 
ładunku rzeczywiście zachodzi, logiczne jest przyjęcie, że orbital wiruje, i że elektron jest 
obdarzony momentem pędu przez swoją obecność w orbitalu 1 ). 

Niekiedy dogodnie jest rozpatrywać rotację ładunku jako dwie przeciwne fale postę¬ 
powe: Q im( p i e~ im(p . Jest to równoważne rozważaniu jednocześnie dwóch orbitalów p x 
i p y9 ponieważ 

(y Px ) 2 + (y>p y Y = (v>p x + iWp y ) (w Px - iV Py ) = e im(p s~ im(p F (fi) F'(r\ 

gdzie F(fi) i F'(r) są czynnikami zależnymi od $ i r. Z tego powodu obracające się orbitale 
oznacza się p +1 i p _ x . Kinematyczna koncepcja • obracających się orbitalów p x 
i p y jest równoważna temu obrazowi i utrzymano ją w dalszych częściach 
książki w celu podania czytelnikowi jak najbar¬ 
dziej przekonywającego obrazu. 

W nieobecności zewnętrznego pola magnetycz¬ 
nego oś obrotu orbitalu nie ma określonej orienta¬ 
cji w przestrzeni i dlatego musi być skierowana jed¬ 
nakowo często w każdym kierunku. Nie można 
więc wykryć obracania się orbitalu bez narzucenia 
pewnych warunków zewnętrznych, określających 
orientację osi. Zastosowanie zewnętrznego pola 
magnetycznego narzuca właśnie takie ograniczenie. 

Zajęty orbital s o symetrii sferycznej nie jest obda¬ 
rzony wypadkowym momentem pędu, co powoduje 
brak wypadkowego momentu magnetycznego. Na¬ 
tomiast wirowanie orbitalu o własnościach kie¬ 
runkowych, takiego jak orbitale p i d 9 daje orbi¬ 
talny moment magnetyczny, będący przyczyną 
zorientowania orbitalu względem kierunku pola Rys. 2.10. Orbitale w polu magnetycz- 
zewnętrznego; obecnie zostanie wykazane, że n y m 

możliwe są tylko niektóre orientacje. 

Składowa momentu pędu w kierunku pola. Rozważony teraz będzie przypadek orbitalu 
p , wirującego w polu magnetycznym H (rys. 2.10). Jeśli oś orbitalu tworzy kąt fi z kie¬ 
runkiem H, to kierunek wektora momentu pędu (oś obrotu) tworzy kąt 90°— fi z kie¬ 
runkiem H. ' 

Z równania (2.22) (str. 57) 



1 d / . ą ds \ 
sin # \ dft ) 


m 2 Ó 8t z 2 m Q a 2 i^ e 2 \ 

sin 2 # h 2, \ aj 



ł ) Por. J. L. S y n g e, Geometrical Mechanics and de Broglie Waves, Cambridge University Press, 
1954, str. 119, 120. 

o 
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znika pierwszy człon, jeśli # jest stałe; równanie przybiera zatem postać 

S7z 2 m 0 a 2 i £ e 2 \ g _ m 2 ® 

h 2 \ a) sin 2 # 

Wyraz w nawiasie reprezentuje energię kinetyczną, tj. całkowitą energię pomniejszoną 
o energię potencjalną. 

Jeśli energia kinetyczna jest całą energią rotacji, “/co 2 , wtedy 

8tu 2 m 0 a 2 1 a m 2 

-—„ —. /co 2 —-_ o 

h 2 2 sin 2 # 


Kładąc / = m Q a 2 , otrzymuje się 



m 2 

sin 2 # 


oraz 


Ico. cos (90° — #) = 


mh 
2 TC 


(2.25) 


Wielkość m jest magnetyczną liczbą kwantową; może ona przybierać wartości całkowite 
- /, —/ + 1, ... —1, 0, -j— 1, ... -J-/ — 1, -}-/ (por. str. 57). 

Oś momentu pędu orbitalu może więc zajmować tylko takie położenia, w których 
jego składowa w kierunku pola [/cocos (90° — #)] jest kwantowana. Stąd istnieje ograni¬ 
czona liczba położeń o różnych orientacjach względem pola, w których .można znaleźć 
orbital; mówi się, że orbital jest przestrzennie kwantowany. 

Kwantowanie przestrzenne orbitalów w obecności słabego pola magnetycznego. W przy¬ 
padku orbitalów p , liczba kwantowa / = 1, a m może mieć wartość 0, ±1. Niech kierunek 
pola magnetycznego pokrywa się z osią z. 

Przed przyłożeniem pola każdy orbital może poruszać się dookoła każdej osi prze¬ 
chodzącej przez jądro. W obecności pola ruch orbitalu można rozłożyć na dwie części: 
a) ruch kątowy orbitalu dookoła osi prostopadłej do pola i b) ruch kątowy orbitalu do¬ 
okoła osi równoległej do pola. Te ruchy orbitalów można przedstawić jako wektory mo- 



Rys. 2.11. Kwantowanie przestrzen- 


mentów pędów; jeden pod kątem prostym, drugi rów¬ 
noległy do pola. Alternatywnie, układ można rozpatry¬ 
wać jako wypadkowy wektor momentu pędu L, który 
tworzy kąt $ z kierunkiem pola. 

Ponieważ dla jednego elektronu [równ. (2.23)] 



2-k 


a składowa momentu pędu w kierunku pola wynosi 

mh. 

—, zatem 


ne momentu pędu w słabym polu 
magnetycznym 


cos# ~ 


m 

\/Hi+i) 


•(rys. 2.11) 


Wypadkowe obieganie ładunku dookoła kierunku L jest przyczyną istnienia wypadko¬ 
wego momentu magnetycznego. Ten moment magnetyczny podlega sprzężeniu wynika- 
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jącemu z obecności pola magnetycznego, a więc Ł wykonuje ruch precesyjny wokół kie¬ 
runku pola (precesję tę omówiono szczegółowo w rozdz. 3, str. 103). 

Wypadkowy moment pędu L jest wartością ostrą, gdyż można go dokładnie określić 
na podstawie widma; przeto zgodnie z zasadą nieokreśloności położenie L nie może być 
ostre. Precesja L jest fizyczną interpretacją tej nieokreśloności. Istnieje dowód spektro¬ 
skopowy, że istotnie ma ona miejsce, i chociaż można określić prędkość kątową i częstość 
precesji, nie ma sensu mówić o położeniu L w pewnym momencie. Wiemy tylko, że wektor 
ten znajduje się gdzieś na stożku obrotu i że tworzy z kierunkiem pola kąt 

Wartość Ł można wyrazić w zależności od trzech składowych momentu, pędu, które 
leżą odpowiednio wzdłuż trzech osi: x, y, z (rys. 2.12) 

L ^= L » +L} + L; = LJ + I$ + ^\ (2.26) 

Składowa Ł z . Składowa ta jest ostra i ma wartość mhjlrz. Wartości m = ±1 
odpowiadają obracaniu się orbitalów p x i p y w przeciwnych kierunkach. Orbitale te cha¬ 
rakteryzują się przeciwną biegunowością magnetyczną. Własność 
tę potwierdzają badania normalnego efektu Zeemana (str. 119), 
które wskazują, że precesja dwóch orbitalów zachodzi w prze¬ 
ciwnych kierunkach. Funkcje falowe orbitalów p x i p y nie muszą 
być ortogonalne lub raczej nie można udowodnić ich ortogonal- 
ności. Powinny być one traktowane jako dwa niezależne szeregi 
fal, każdy zawierający pakiet fal, które przenikają się nawzajem, 
pozostając niezmienione. 

Składowe L x i L r Składowe i Ł y odpowiadają wiro¬ 
waniu orbitalu p z . Wirowanie to może się odbywać w każdej 
płaszczyźnie przechodzącej przez oś pola magnetycznego. Nie ma 
wybranego kierunku psi obrotu tak długo, dopóki jest ona pro¬ 
stopadła do kierunku pola. Ilustruje to równ. (2.26) wskazując, Rys. 2.12. Składanie 
że suma kwadratów dwóch składowych jest stała, tzn. określając momentów pędu 
ich wypadkową jako stały moment pędu. Daje ono jednak tylko 

informację o tym, że wypadkowy wektor momentu pędu orbitalu p z leży gdzieś w płasz¬ 
czyźnie xy i nie ma składowej wzdłuż osi z (m = 0). Można wykazać, że nie można 
mierzyć oddzielnie i L y , i że ich średnia wartość wynosi zero 1 ). 

Zachowanie momentu pędu. Przy braku pola magnetycznego orbitale p mogą mieć 
każdą orientację, a więc średnia wartość momentu pędu musi wynosić zero przed przyło¬ 
żeniem pola. Gdy znajdą się one w polu magnetycznym, wówczas średnia wartość L x 
i L y wynosi zero, czemu równa jest także średnia wartość L z (-\-mh — mh ). Tak więc 
spełniona jest zasada zachowania momentu pędu. 

Kwantowanie przestrzenne można także wyjaśnić przez prawdopodobny rozkład 
ładunku elektronu. Oczywiście, gdy m = ±1, składowa momentu pędu wzdłuż osi z, 
mhj 2tc, jest prawie równa całkowitemu momentowi pędu, szczególnie dla dużych wartości 
/. Dlatego należy spodziewać się, że prawdopodobieństwo znalezienia elektronu, yy*, 

Ł ) Obraz ten pozostaje w zgodności z teorią Diraca, w myśl której jeden z orbitalów p ma efektywną 
symetrię sferyczną w słabym polu magnetycznym. 



5 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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będzie większe w płaszczyźnie xy , tj. w orbitalach p x i p y . Analogiczne rozważania odnoszą 
się do orbitalów d. 

Kwantowanie przestrzenne orbitalów d w obecności słabego pola magnetycznego. Dla 

orbitalów d , liczba kwantowa / = 2, a m == 0, ±1, ±2. Dwa orbitale d xy9 d#. 2 odpo¬ 
wiadają m = ±2. Obracają się one w przeciwnych kierunkach i pod wpływem pola wek¬ 
tory ich momentów pędów wykonują ruch precesyjny w przeciwnych kierunkach wokół 
osi z\ gęstość ładunku jest skoncentrowana w pobliżu płaszczyzny xy. Orbitale d xz i d yz 
odpowiadają wartościom m== ±1 i obracają się w przeciwnych kierunkach. Graficzne 
przedstawienie tych orbitalów przy braku pola magnetycznego składałoby się z dwóch 
stykających się wierzchołkowo stożków, umieszczonych jeden na drugim (rys. 2.9); w polu 
dwa wektory momentu pędu wykonują ruch precesyjny w przeciwnych kierunkach dokoła 
osi z. Orbital 4 nie ma uprzywilejowanego kierunku obrotu, ż zastrzeżeniem, że obra¬ 
canie się musi zachodzić zawsze wokół osi prostopadłej do osi z . Dlatego też można ogól¬ 
nie powiedzieć, że orbital ten ma efektywną symetrię sferyczną. Tak jak w przypadku 
orbitalów /?, wektor wypadkowego momentu pędu L wykonuje ruch precesyjny dookoła 
kierunku pola. Wartość L można wyprowadzić z analogicznych rozważań, jak rozważania 
prowadzące do równ. (2.26), lecz nie będą one tu rozwijane. 

SPIN ELEKTRONU 

Jednym z najważniejszych aspektów teorii budowy atomowej jest mnogość wynikają¬ 
cych z niej możliwości różnorakiego przebiegu zjawisk, a próbą słuszności teorii jest to, 
czy zjawisko wykorzystuje pełnię możliwości jakie daje teoria. Na przykład, zgodnie 
z klasyczną teorią promieniowania, atomy danego pierwiastka mogłyby mieć dowolne 
rozmiary, a obiegający jądro elektron powinien poruszać się po torze spiralnym ku jądru, 
emitując ciągłe promieniowanie. Brak dowodu takiego ruchu i brak istnienia atomów tej 
samej substancji o różnych rozmiarach był oczywistym wskazaniem na niedostatki teorii. 

Regułą natury zdaje się być dewiza „co się może zdarzyć, zdarzy si ę”. 
Postulatu tego używano w niniejszej książce często w celu demonstrowania rozwinięcia 
teorii kwantowej przez podejście ąuasi-matematyczne. Jak wykazano, zasada ta służy 
jako wskazówka prowadząca do wniosków, otrzymanych pierwotnie jedynie na drodze 
rozważań matematycznych. 

Jednej z możliwych form ruchu elektronu dotychczas nie analizowano; mógłby on 
obracać się dokoła swej własnej osi. Istnienie takiego ruchu postulowano dla wyjaśnienia 
pewnych obserwacji doświadczalnych. Wyprowadzony początkowo z badań widm ato¬ 
mów mających tylko jeden elektron w powłoce walencyjnej (np. atomy metali alkalicz¬ 
nych, srebra i wodoru) dowód wskazuje, że liczba możliwych stanów energetycznych jest 
dwukrotnie większa, niż przewidywała to rozwijana dotychczas w tym rozdziale teoria. 
Uhlenbeck i Goudsmit wykazali, że tego podwojenia liczby stanów należałoby oczekiwać, 
jeśli elektron wirowałby dokoła swej własnej osi. Miałby on dlatego nie tylko moment ma¬ 
gnetyczny wynikający z momentu pędu órbitalu, lecz także moment pędu, a więc i mo¬ 
ment magnetyczny, wynikający z tego, zwanego spinowym, wirowania wokół własnej osi. 
Dane zawarte w tabl 2.5 (str. 55) wskazują, że dla danych wartości li n istnieje (21 + 1) 
możliwych funkcji falowych, odpowiadających różnym wartościom m. Innymi słowy, dla 
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danej wartości l istnieje (21 + 1) możliwych wartości składowych orbitalnego momentu 
pędu. Jeśli £ jest spinową liczbą kwantową 1 ), to przez analogię można oczekiwać, że wy¬ 
stąpi (2^ + 1) możliwych stanów energii wynikających ze spinu, jako rezultat różnych 
orientacji spinowego momentu pędu względem momentu pędu orbitalu. Ponieważ roz¬ 
dział stanów energii na dwa występuje niezależnie od wartości / (z wyjątkiem l == 0), 
można wnioskować, że s ma wartość stałą. 

Dlatego jeśli 

2s+ 1 = 2, 

to - ' S = (2.21) 

Ta wartość spinowej liczby kwantowej pozostaje w zgodności z danymi spektroskopowymi 
(patrz rozdz. 3). 

MODEL WIRUJĄCEGO ELEKTRONU 

Wśród fizyków-teoretyków przyjęto ogólnie, że wielkość matematyczna znana jako 
spin elektronu nie ma odpowiednika w rzeczywistym obracaniu się ładunku 2 ). Mimo to, 
zarówno fizycy-teoretycy, jak i fizycy-eksperymentatorzy stwierdzają, że dogodnie jest . 
opisywać zjawiska przypisywane spinowi jako związane z momentem magnetycznym, 
który powinien wynikać z obracania się ładunku (str. 109). Uzasadnienie tego stanu rzeczy 
można poznać na przykładzie oryginalnego wprowadzenia spinu do teorii matematycznej 
przez Diraca; miało to miejsce po wprowadzeniu do spektroskopii przez Uhlenbecka 
i Goudsmita pojęcia spinu jako wirującego ładunku w celu wyjaśnienia multipletowości 
(patrz powyżej). Dirac wprowadził do równania Schrodingera dodatkowy człon na energię, 
m Q c 2 , reprezentujący energię równoważną masie spoczynkowej elektronu (por. str. 23). 
Konsekwencją tego, przy sformułowaniu równania w relatywistycznie inwariantnej po¬ 
staci, było pojawienie się spinowej liczby kwantowej w rozwiązaniu. 

Można znaleźć prosty i użyteczny model wirującego elektronu oparty na zasadach, 
pozostających w zgodzie z teorią Diraca, wyprowadzonych jednak z koncepcji wirują¬ 
cego ładunku. Zadowalający model musi spełniać pewne warunki: 

a) musi mieć poprawny stosunek geomagnetyczny (str. 113), 

b) musi wykazywać niezbędną charakterystykę inwariantną; innymi słowy, musi 
spełniać zasady względności, 

c) musi tłumaczyć anomalny moment magnetyczny elektronu (str. 110), 

d) musi przejść najbardziej surowe próby spektroskopowe, tzn. tłumaczyć przesunięcie 
Lamba d Retherforda (str. 112). 

Szkic modelu podano poniżej; w odpowiednich miejscach w tekście będzie wykazane, 
iż spełnia on wszystkie podane wyżej warunki, i znajduje zastosowanie przy wywodach 
prowadzących do określenia pewnych własności elektronu oraz jego pola,, elektromagne¬ 
tycznego. 

0 Czytelnik musi śię przygotować do rozróżniania zależnie od kontekstu litery s, oznaczającej spinową 
liczbę kwantową i litery s, oznaczającej stan elektronu. 

2 ) Celem rozważań prowadzonych przez fizyków-teoretyków jest formułowanie równań w taki sposób, 
aby wszechświat można było opisać bez jakiegokolwiek odwoływania się do budowy materii. W świetle tego 
elektron przedstawiono jako ładunek punktowy. Postępowanie takie było częściowo skuteczne, lecz dopro¬ 
wadziło do poważnych trudności matematycznych, dotychczas jeszcze nie opanowanych. 



Ponieważ elektron z orbitalnym momentem pędu można rozpatrywać albo jako na¬ 
ładowaną cząstkę, poruszającą się dokoła po orbicie, albo jako układ fali stojącej, przeto 
długość kulistego toru musi wynosić nh!m 0 v (str. 27), gdzie m Q jest masą elektronu, a v 
jego prędkością. Wyróżnić można dwa przypadki: a) nierelatywistyczny, gdy v. nie jest 
wystarczająco duże, aby znacznie zmienić masę (przypadek ten omówiono na przykładzie 
orbitalnego ruchu elektronu), b) relatywistyczny, gdzie doświadczalnie obserwowana masa 
jest określona przez dużą wartość v. Wykazane zostanie, że w przypadku b) długość orbity 
jest długością fali Comptona (por. str. 22). Ten szczególny ruch orbitalny używany jest 
tu jako model w celu wyjaśnienia tego, co jest ogólnie określane mianem „spinu” 1 ). Wiele 
dowddów eksperymentalnych sugeruje, że ruchy a) i b) zachodzą w atomie jednocześnie. 

Dla orbitalnego ruchu po kole o promieniu r kwantowanie momentu pędu prowadzi 
do zależności 

~ nh 

2nr — -. 

m Q v 

Prędkość kątowa co dana jest równaniem 2 ) 

nh 

co — -. 

2nm 0 r 2 

W ruchu relatywistycznym m 0 zawiera masę elektromagnetyczną związaną ze spinem. 
Jeśli co s jest- prędkością kątową ruchu spinowego 




2t\: m'r 2 9 


gdzie m jest masą elektronu bez uwzględnienia spinu, wówczas 


. 

5 4tc W 2 r 4 \ c 2 J 
■ L , n 2 h 2 \ n 2 h 2 

oraz co? 11 +-1 --. 

\ 4Tc 2 m' 2 r 2 c 2 / 4t u 2 w /2 r 4 

Jeśli r przyjąć jako klasyczny promień elektronu 3 ) i jeśli doświadczalną wartość m 0 pod¬ 
stawić zamiast m', drugi człon w nawiasie będzie rzędu 10 4 4 ). 

Jednak m musi być mniejsze niż m 0 ; dlatego z dobrym przybliżeniem 


Stąd 

m'' 

"h = _ !r ;: 

___ V 1 - ?■ 

Ł ) Użyty tu model nie jest modelem ładunku wirującego dokoła własnej osi. Model taki nie byłby zgodny 
z zasadami względności. 

2 ) Prędkość kątowa co nie może być obserwowana, leczfizycy-teoretycy używają wielkości nieobserwo- 
walnych dla ułatwienia rachunków. 

3 ) Klasyczny promień elektronu, r, jest wartością otrzymaną przez porównanie całkowitej energii 
masowej m 0 c 2 z energią potencjalną e 2 /r, wynikającą z jego własnego ładunku. 

4 ) Mimo że użyta wartość r jest około 100 razy za mała, przybliżenie jest usprawiedliwione. 
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i m 0 nie jest równe zeru, przeto wnioskować należy, iż m = 0, i że masa elektronu jest 
pochodzenia elektromagnetycznego 1 ). 

Energia ruchu spinowego. Ogólnie przyjęto, że elektron umieszczony w przestrzeni 
można przedstawić jako pakiet fal lub układ fal stojących. Najprostszą postać opisuje 
się umownie jako połówkę fali (pojedyncza pętla), która zmienia się szybko z postaci A 
w B, B w A itd. (rys. 2.13). Inaczej mówiąc, układ można przedstawić jako „cząstkę 
w pudle” (por. str. 31). Energię kinetyczną cząstki określa równ. (1.24) 


8m 0 a 2 ’ 

gdzie: n — liczba pętli, a — długość pudła, m 0 — masa cząstki. 

Wyrażenia tego można użyć do określenia energii ruchu spinowego. 

Gdy n = 1, 

= k_ 

c a ~ 2 ’ 

Ponieważ prędkość spinową elektronu można przyjąć jako równą c, zatem fala repre¬ 
zentująca ruch spinowy ma długość fali Comptona l e (str. 22), gdzie 



męfi 


Dlatego dla ruchu spinowego elektronu 



4h 2 


8m 0 ż 2 




. . ’ ' . . Rys, 2.13. Prosty pakiet fal równo- 

Energia ruchu spinowego elektronu tłumaczy więc po- ważny cząst eczcew pudle 

łowę jego masy spoczynkowej. 

Promień ruchu spinowego. Ponieważ tor wykreślany przez spin zawiera jedną długość 
fali Comptona, przeto promień'ruchu spinowego określony jest następującym wzorem: 


r - — m 3,86- 10" 11 cm. 
2wn Q c 


Zgodnie z zasadą nieokreśloności (por. str. 24), iloczyn niepewności p o - 
łożenia i niepewności pędu ma s wartość rzędu h, z najmniejszą 
wartością hj 4tc. Ponieważ obwód ruchu spinowego jest miarą nieokreśloności położenia 
naładowanej cząstki, więc 


nieokreśloność momentu pędu = hjlnr. m 0 c. 


Spinowego momentu, pędu nie można więc zmierzyć. 

Alternatywnie, jeśli założyć, że pęd jest wielkością ostrą i ma wartość m 0 c, energia 
musi być związana z monochromatycznym szeregiem fal. Model ilustruje więc dwoistą 
naturę elektronu jako cząstki i jako fali, aczkolwiek nie można za jego pomocą wyjaśnić 
bliżej natury elektronu. 

Spinowy moment pędu. Dla ruchu relatywistycznego 


. , energia 

moment pędu —--— r - 


1 m 0 c 2 


2Ttm Q c 


h 

4tc 


x ) Zastrzeżenia do tego wniosku omówiono na str. 70. 

2 ) Należy zaznaczyć, że m 0 jest masą zawierającą już poprawkę relatywistyczną. 
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Dwucząstkowy model elektronu. Przyjęto zwyczajowo używać terminu „masa spoczyn¬ 
kowa” w odniesieniu do masy elektronu bez prędkości liniowej 1 ). Jeśli reprezentuje on 
masę elektronu bez prędkości liniowej i bez spinu, wówczas, zgodnie z zasadami wyłożo¬ 
nymi powyżej, masą spoczynkowa równa jest zeru. Wczesne teorie wirującego elektronu 
przyjmowały, że jego masa ma pochodzenie całkowicie elektromagnetyczne. Hipotezy te 
odrzucono później na gruncie relatywistyki; można wykazać, że pole wytworzone przez 
wirujący ładunek ma inne charakterystyki transformacji niż ładunek jako taki. Mimo to, 
jeśli pole wytworzone przez wirujący ładunek przedstawić jako cząstkę wirującą w prze¬ 
ciwnym kierunku, dwie cząstki, wzięte razem, tworzą jeden zespół o spinie zerowym. Taki 
dwucząsteczkowy zespół ma poprawne charakterystyki transformacji, spełniające nie¬ 
zbędny warunek inwariantności. 

Istnienie energii punktu zerowego w polu elektromagnetycznym sugeruje, że jednolity 
pakiet fal można w sposób klasyczny przedstawić jako dwie pętle, jedna przy drugiej, 
lub równie dobrze jako dwie identyczne, naładowane cząstki o przeciwnych spinach; każdy 
nich spinowy o momencie pędu +h/4 i —h/4 zorientowany jest wzdłuż pola drugiego ru¬ 
chu spinowego. Należy tu uczynić nieco śmiałe założenie, że reprezentująca pole elektronu 
cząstka wiruje wstecz w czasie. Wynika stąd, że ma ona ujemną prędkość spinową 
i ujemny spinowy pęd. Założenie to nie jest w sprzeczności z teorią kwantową, która 
używa operatorów momentu pędu przemiennych w czasie. Dirac wykazał, że ujemne 
stany energii winny być przewidziane przez teorię względności, zgodnie z którą 

” = rb j/ (moment pędu) 2 . 
c 

Istnieją więc dwa rozwiązania energii kinetycznej ruchu spinowego dane równaniem 

E = ± y m 0 c 2 . 

Dodatnie rozwiązanie przedstawia energię kinetyczną ruchu spinowego elektronu, a ujemne 
— energię kinetyczną cząstki przedstawiającej pole elektronu. Rys. 2.14 jest prostą ilustracją, 
w jaki sposób dwie obracające się, naładowane cząstki o przeciwnych momentach pędu mogą 
powodować ciągłą oscylację ładunku, będąc przyczyną istnienia zerowego punktu energii 
pola, chociaż całkowity moment pędu układu wynosi zero. Należy jednak zaznaczyć, 
że rysunek ten nie jest obrazem wirującego elektronu. Chociaż można używać prostych 
pojęć obracającego się ładunku jako sposobu opisywania i, do pewnego stopnia, jako 
podstawy obliczeń, pamiętać należy, że nie ma powodu przypuszczać, iż nasze makro¬ 
skopowe pojęcia są adekwatne do opisywania tego, co dzieje się w obszarach o rozmiarach 
rzędu długości fali Comptona. Co najwyżej można przyjąć, że warunkiem maksymalnej 
stabilności układu jest maksymalne wzajemne oddziaływanie między cząstkami. 

Statyczna energia własna elektronu. Statyczna energia własna elektronu jest energią 
potencjalną, wynikającą z jego własnego ładunku; dana jest ona wyrażeniem e 2 /r 0 , gdzie 
r 0 wyraża rozciągłość ładunku sferycznego, którego sferyczność założono. Energia przed¬ 
stawiona tym wyrażeniem nie może być wyróżniona z energii wynikającej z masy bez¬ 
władnej. Ponieważ energia kinetyczna ruchu spinowego wyjaśnia połowę masy spoczynkowej 
elektronu, przeto rozsądne jest założenie, że druga połowa jest wyrażona przez wyraz e 2 /r 0 . 
_ # '/ - ' 

ł ) Patrz Katayama i Taketani, On the origin of Electron mass. Próg. Theoret. Phys., 21 
nr 6 ,. 818 (1959). 
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Z założenia tego wynika, że 

=l-m 0 c 2 , r Q = 5,6*10- 13 cm. 

* . °r 0 2 

Wartość ta jest podwójnym „klasycznym promieniem” elektronu, wyprowadzonym 
przez porównanie całkowitej energii masowej i statycznej energii własnej. 

Dwuwymiarowy obraz wirującego elektronu przybiera więc postać małego kulistego 
ładunku o promieniu 5,6 • 10~ 13 cm poruszającego się z prędkością c po kołowej orbicie 
o promieniu 3,86 • ICh 11 cm. Wniosek ten harmonizuje z oryginalnymi równaniami Diraca, 
zgodnie z którymi prędkość wirującego elektronu jest zawsze równa c. Było to uważane 
za słabość teorii, lecz Schrodinger wykażał, że rezultat 
ten powinien być przewidziany, jeśli elektron obdarzony 
jest bardzo szybkim ruchem drgającym, nałożonym na 
jego ruch liniowy. Efekt ten znany jest w nowoczesnej 
teorii kwantowej jako Zitterbewegung x ); jest on przypi¬ 
sywany bardzo szybkiemu oscylowaniu ładunku, poja¬ 
wiającemu się w polu magnetycznym i bywa niekiedy 
nazywany orbitalnym typem ruchu. 

Ponieważ druga cząstka związana z elektronem ma 
także ładunek, zatem musi mieć energię własną e 2 /r 0 . 

Tak więc obraz cząstki towarzyszącej 2 ) elektronowi 
przedstawia cząstkę pozbawioną energii, ponieważ jego 
całkowitą energię określa równanie 

i 

E =-y m 0 c 2 = 0. 

r 0 

Zatem, z punktu widzenia obserwatora, cząstka ta nie ma masy spoczynkowej w zwykłym 
tego słowa znaczeniu, ani też obserwowalnych własności, gdyż jest obdarzona zerową 
energią. W rzeczywistości obecności jej nie można stwierdzić. Mimo to, taka para cząstek 
tworzy w polu jeden zespół, a więc obie mają tę samą energię potencjalną w zewnętrznym 
polu. Jest to bardzo ważne w odniesieniu do widm. 

Funkcja falowa ruchu spinowego. Funkcję falową cząstki o energii kinetycznej E można 
przedstawić w postaci 

±(. 25 *)!^ 

<ip s — e ' h ' , (patrz str. 204) 

Z ruchem spinowym elektronu musi być więc związana fala 3 ) opisana wyrażeniem 

j/ 2m 0 im 0 c 3 . ± 

ip s = e h = e e — Q ±iCm 0 x 9 (patrz 4 )) 

1 ) Patrz H. Feshbach i F. V i 11 a r s, Elementary relativistic wave mechanics of spin 0 and 
spin ~ particles, Revs. Mod. Phys., 30,24 (1958). 

2 ) T. T ak a b ay a s i [Nuovo Cim., 12, 119 (1958)1 wskazuje, że pole Diraca można rozpatrywać 
jako ciągły zbiór bardzo małych obracających się cząstek. 

3 ) Patrz spinowo-falowa teoria ferromagnetyzmu (str. 1076). 

4 ) W teorii pola, x fali spinowej jest ogólnie pisane jako x 5 . Pojawia się ono jako piąta współrzędna 
i jest kanonicznie sprzężone z masą cząstki. Por. np. S. Watanab e, Nuovo Cim'., 13, 146 (1959) 
i N. Dalia port a, Nuovp Cim., 13, 593 (1959). 



Rys. 2.14. Oscylacja ładunku spo¬ 
wodowana współpłaszczyznowym 
ruchem kolistym dwóch identycz¬ 
nych, naładowanych cząstek 
o przeciwnym momencie pędu 
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gdzie X e jest długością fali Comptona elektronu, a C — 2ncjh. Dwie możliwe wartości ip s 
wskazują, że elektron może wirować w jednym z dwóch kierunków; odpowiadają one 

odpowiednio s ~ 1 s ~ - 

Funkcja falowa cząstki o ujemnej energii kinetycznej jest dana wyrażeniem 

v s = e h = e V 

Ponieważ fala nie może zwiększać amplitudy do nieskończoności, rozwiązanie Q Jr2ltx ^ e 
jest nie do przyjęcia; możliwe do przyjęcia drugie rozwiązanie opisuje falę, która gaśnie 
wykładniczo. Jak wykazano w dalszych częściach książki, model dwucząstkowy jest w sta¬ 
nie wyjaśnić anomalny moment magnetyczny elektronu (patrz str. 110); umożliwia bn 
również określenie teoretycznej wartości przesunięcia linii widmowej w zjawisku Lamba- 
Retherforda (str. 112); wartość ta pozostaje w dobrej zgodności z danymi doświadczal¬ 
nymi. 



Rozdział 3 


WIDMA ATOMOWE I UKŁAD OKRESOWY 


UKŁAD OKRESOWY 

LICZBA ATOMOWA 

Klasyfikację wszystkich pierwiastków odzwierciedla układ okresowy. Jedną z dogod¬ 
nych jego postaci przedstawiono na następnej stronie 1 ). Układ okresowy w formie pier¬ 
wotnej zbudowano przez uszeregowanie pierwiastków według wzrastającego ciężaru ato¬ 
mowego w ten sposób, że pierwiastki o podobnych własnościach znalazły się w piono-. 
wych kolumnach. Tak otrzymana tablica ' dawała właściwe usystematyzowanie pier¬ 
wiastków, gdy zamieniono miejscami argon z potasem, nikiel z kobaltem oraz jod z tellu¬ 
rem 2 ). Klasyfikacja ta znalazła doświadczalne potwierdzenie w badaniach rentgenowskich 
przeprowadzonych przez Moseleya, a omawianych w dalszych częściach tego rozdziału 
(str. 96). Kolejność pierwiastków w tablicy odpowiada budowie ich atomów — ma więc 
duże znaczenie. Kolejność tę zaznaczono numerami pierwiastków: wodór oznaczono 
liczbą 1, hel — 2, lit — 3 itd. Liczbę przyporządkowaną każdemu pierwiastkowi ozna¬ 
czoną przez Z, nazywa się liczbą atomową. Wykazano dalej, że liczba atomowa pierwiastka 
jest równa liczbie dodatnich ładunków w jądrze atomu, a zatem również liczbie elektro¬ 
nów w obojętnym atomie. 

ZASADA ROZBUDOWY POWŁOK ELEKTRONÓW YCH 

Bohr jako pierwszy wysunął przypuszczenie, że atom każdego pierwiastka można, 
obrazowo mówiąc, zbudować przez dodanie do atomu pierwiastka poprzedzającego go 
w układzie okresowym jednostkowego ładunku jądrowego i jednego elektronu; jest to 
przykład zasady rozbudowy powłok elektronowych. Stan atomu uzyskanego przez ,takie 
dodanie elektronu jest określony naturą dostępnych orbitalów. Musi on być w„ każdym 
razie taki, aby całkowita energia układu była jak najmniejsza. Własności orbitalów określo¬ 
ne są liczbami kwantowymi n 9 /, m, s. 

x ) Autor pomija tu dokładny opis stosowanej przez niego postaci tablicy. Elementarną analizę układu 
okresowego można znaleźć w pracy: P. J. Dur rant, General and Inorganic Chemistry, Longmans. 
Green and Co. Ltd, str. 115. 

2 ) Niewłaściwa kolejność pierwiastków każdej z tych trzech par wynika z tego, że ciężar atomowy 
pierwiastka jest średnią ciężarów atomowych jego izotopów w naturalnych stosunkach. Na ogół zmiany 
w stosunkach lekkich i ciężkich izotopów poszczególnych pierwiastków nie są na tyle duże, aby to unie¬ 
możliwiało użycie ciężarów atomowych zamiast liczb atomowych, jako podstawy klasyfikacji okresowej. 
Jednak w przypadku argonu i potasu przeważającymi izotopami są ciężki izotop argonu (40) i lekki izotop 
potasu (39). Porządek ciężarów atomowych K i Ar jest więc odwrotny niż kolejność liczb atomowych 
K i Ar. Niewłaściwą kolejność Ni i Co oraz J i Te tłumaczy się podobnie. 

• ^ ' / ?a 


Układ okresowy pierwias* 


Liczbę atomową pierwiastka podano nad, a ciężar atomowy pod symbolem pierwiastka*). Grupy główne 

czcionką 




Gru 

Okres 

Szereg 

I 

II 



III 

IV 


V 



G 

G 

P 

G 

P 

G 

P 

G 

P 



1 









1 

i 

H 

1,00797 

- 










3 

4 


5 


6 


1 


2 

2 

Li 

Be 


B 


C 


N ' 




6,939 

9,0122 


10,811 


12,01115 


14,0067 




11 

12 


13 


14 


15 


3 

3 

Na 

Mg 


Al 


Si 

. 

P 




22,9898 

24,312 


26,9815 


28,086 


30,9738 




19 

20 



21 


22 


23 


4 

K 

Ca 



Sc 


' Ti 


V 

4 

5 

39,102 

40,08 

30 

31 , 

44,956 

32 

47,90 

33 

50,942 





Zn 

Ga 


Ge 


As 






65,37 

69,72 


72,59 


74,9216 




37 

38 



39 


40 


41 


6 

Rb 

Sr 



Y 


Zr 


Nb 



85,47 

87,62 



88,905 


9i,22 


92,906 

5 




48 

49 


50 


51 



7 



Cd 

In 


Sn 


Sb 






112,40 

114,82 


118,69 


121,75 




55 

56 



57 







Cs 

Ba 



La 







132,905 

137,34 



138,91 






8 




Lantanowce 










' 58 

71 


72 


73 

6 




■ 

Ce - 

Lu 


Hf 


Ta 






140,12 

174,97 


178,49 


180,948 





80 

81 


82 


83 



9 



Hg 

Tl 


Pb 


Bi 






200,59 

204,37 


207,19 


208,98 




87- 

88 



89 


' 90 j 


91 



Fr 

Ra 



Ac 


Th 


Pa 

7 

10 

# 

226,05 




232,038 


231 


*) Ciężary atomowe pierwiastków podanych w tablicy są wyrażone w nowej skali (węglowej), 
(JUPAC) w r, 1961 ( przyp . red.). 
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kaw (wg Mendelejewa) 

i przejściowe oznaczono odpowiednio symbolami G i P. Pierwiastki szeregów przejściowych wyróżniono 
grubą 


pa 


VI 

VII 

VIII 

IX 

X 

XI 

G P 

G P 

G P 

P 

P 

p 



2 


9 ? _______ 




He 






4,0026 




8 

9 

10 




O 

F 

Ne 




15,9994 

18,9984 

20,183 




16 

17 

18 




s . 

Cl 

A 




32,064 

35,453 

39,948 




24 

25 

26 

27 

28 

29 

Cr 

Mn 

Fe 

Co 

Ni 

Cu 

51,996 

54,9380 

55,847 

58,9332 

58,71 

63,54 

34 

35 

36 




Se 

Br 

ICr 




78,96 

79,909 

83,8 




42 

43 

44 

45 

46 

47 

Mo 

Tc 

Ru 

Rh 

Pd 

Ag 

95,94 


101,07 

102,905 

106,4 

107,870 

52 

53 

54 




Te . 

J 

Xe 




127,60 

126,9044 

131,3 




74 ; 

75 

76 

77 

78 

79 

W 

Re 

Os 

Ir 

Pt 

Au 

183,85 

186,2 

190,2 

192,2 

195,09 

196,967 

84 1 

85 

86 




Po 

At 

Rn 






222 


! 


92 






\ U 




• 


238,03 






Uranowce 






93 98 

- , 1 





Np — Cf 







opartej na 12 C == 12,00000, zaleconej do użytku przez, Międzynarodową Unię Chemii Czystej i Stosowanej 
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ZAKAZ PAULIE GO 

Pauli sformułował podstawową, niezwykle ważną zasadę, która głosi, że w żadnym 
układzie atomowym (atomów, cząsteczek lub większych, 
wewnętrznie związanych kompleksów) nie może być dwóch 
elektronów opisanych przez identyczny zespół czterech 
liczb kwantowych n, l, mi s. Ponieważ mogą istnieć dwa elektrony o tych samych 
wartościach n 9 lim, jeśli mają przeciwny spin, przeto zasadę tę można również sformułować 
w sposób następujący: żaden orbit a 1 atomowy lub molekularny, 
opisany trzema liczbami kwantowymi n, lim, nie może być 
zajmowany przez więcej niż dwa elektrony. 


POWŁOKI ELEKTRONOWE I ZASADA ICH ROZBUDOWY 


Zależność między trzema liczbami kwantowymi n, i i m opisano już poprzednio (por. 
str. 49). Stwierdzono, że dla każdej wartości n, liczba / może przybierać jedną z wartości: 

0,1,2..., aż do (n — 1), a dla każdej wartości /, 



liczba m może mieć jedną z wartości: /, (/—1) 9 ..., 
0,... ( — /'+ 1), —/. Maksymalną liczbę możliwych 
orbitalów atomowych dla czterech pierwszych 
wartości n podano w tabl. 3.2. 

Niekiedy dogodnie jest mówić o elektronach, 
określonych przez pewną wartość głównej liczby 
kwantowej n, jako o powłoce elektronowej. Powłokę 
taką można opisać albo przez podanie wartości n, 
albo jednej z liter K, L, M, N, O, P, Q, gdzie K 
odpowiada wartości n = 1, L — wartości n = 2 
itd. Maksymalną liczbę elektronów w każdej pow¬ 
łoce podano w ostatniej kolumnie w tabl. 3.2; oczy¬ 
wiście, gdy powłoka jest zapełniona, zawiera ona 
2/z 2 elektronów, gdzie n jest główną liczbą kwan¬ 
tową powłoki. 

Analiza układu okresowego (str. 74) wskazuje, 
że liczba pierwiastków w sześciu pierwszych okre¬ 
sach wynosi: 

okres liczba pierwiastków 
1 2 


Rys. 3.1. Schemat wartości energii orbita¬ 
lów zapełnianych zgodnie z zasadą rozbu¬ 
dowy powłok elektronowych (w zastoso¬ 
waniu do budowy układu okresowego) 


2 8 

3 8 

4 18 

5 18 

6 32 


Zależność między liczbą pierwiastków w okresie a liczbą elektronów w powłokach ato¬ 
mowych mpżna określić za pomocą zasady Bohra rozbudowy powłok, k orzystając z uprosz¬ 
czonego wykresu przedstawiającego energię orbitalów jako funkcję n (rys. 3.1). Wartości 
energii orbitalów 1 :s, 2s, 3 s itd. wyrażono liniami poziomymi. Analizy spektroskopowe 
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• Tablica 3.1 

Konfiguracje elektronowe wolnych obojętnych atomów poszczególnych pierwiastków w stanie 

podstawowym 


Pierwiastek 

K 

L 

M 

N 

O 

* Najniższy stan 

1 s 

2 s 2p 

3s 3p 3d 

4 s 4 p 4 d 4 f 

5s 5p 5d 5/ 5g 

energetyczny atomu 

1) H 

1 











2) He 

2 



■ 






2 


3) Ii 

2 

1 










4) Be 

2 

2 








2 

l s. 

5) B 

2 

2 

1 









6) C 

2 

2 

2 






■ 

2 

3 F 0 

7) N 

2 

2 

3 









8) O 

2 

2 

4 







2 


9) F 

2 

2 

5 







S Pz 


10) Ne 

2 

2 

6 







2 

l 5 0 

11) Na 

2 

2 

6 

1 








12) Mg 

2 

2 

6 

2 






2 

ł a* 

13) Al 

2 

2 

6 

2 

1 







14) Si 

2 . 

2 

6 

2 

2 




\ ■ 

2 

8 ^o 

15) P 

2 

2 

6 

2 

3 





4 Ą 


16) S 

2 

2 

6 

2 

4 





2 

S F 2 

17) Cl 

2 

2 

6 

2 

5 





a P 3 


18) A 

2 

2 

6 

2 

6 





2 


19) K 

2 

2 

6 

2 

6 

. 

1 



. 


20) Ca 

2 

2 

6 

2 

6 


2 



2 

^0 

21) Sc ~ 

2~ 

2 

6 

2 

6 

_ _ 

1 ' 

2 





22) Ti 

2 

2 

6 

2 

6 

2 

2 



2 

3 f 2 

23) V 

2 

■ 

i . 2 

6 

2 

6 

3 

2 



iF i- 


■ 24) Cr 

2 

! 2 

6 

2 

6 

5 

! 

1 ; 



2 

7 ^3 

25) Mn 

2 

2 

6 

2 

6 

5 

2 j 





26) Fe 

2 

2 

6 

2 

6 

6 

i 

• 2- i 



2 


27) Co 

2 

2 

6 

. 2 

6 

7 

2 





' 28) Ni 

2 

2 

6 

2 

6 

8 

2 



2 

3 F. 

29) Cu 

2 

2 

6 

2 

6 *" 

10 

__ — 





30) Zn 

2 

2 

6 

2 

6 

10 

2 



2 

% 

31) Ga 

2 . 

2 

6 

2 

6 

10 

2 1 


2 Px 


32) Ge 

2 

2 

6 

2 

6 

10 

2 2 


2 

3 F 0 

33) As 

2 

2 

6 

2 

6 

10 

2 3 


4 Ą 


34) Se 

2 

2 

6 

2 

6 

10 

2 4 


2 

V. 

35) Br 

2 

2 

6 

2 

6 

10 

2 5 


S -P 3 


36) Kr 

2 

2 

6 

2 

6 

10 

i 

2 6 

. 


2 

% 











2 • . 

. 8 

18 
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Tablica 3.1 (c.d.) 


Pierwiastek 

K 

L 

M 

N 

0 

1 s 

2s 2p 

3s 3 P 3 d 

4s 4p 4 d 4/ 

5$ 5p 5d 5/ 5g 

37) Rb 

2 

2 

6 

2 

6 

10. 

2 

6 


1 


38) Sr 

2 

2 

6 

2 

6 

10 

2 

6 


2 


. 39) Y 

2 

2 

6 

2 

6 

10 

2 

6 

1 

2 


40) Zr 

2 

2 

6 

- 2 

6 

10 

2 

6 

2 

2 

! 

41) Nb 

2 

2 

6 

2 

6 

10 

' 2 

6 

4 

1 

I 

I 

. 42) Mo 

2 

2 

6 

2 

6 

10 

2 

6 

5 

i 

1 

43) Tc 

> 2 

2 

6 

. 2 

6 

10 

2 

6 

6 

1 

1 

44) Ru 

2 ' 

2 

6 

2 

6 

10 

2 

6 

7 

1 


45) Rh 

2 

2 

6 

2 

6 

10 

2 

6 

8 

1 

1 

1 

46) Pd 

2 

2 

6 

2 

6 

10 

2 

6 

10 


\ 

47) Ag 

_ 2 

2 

6 

<.2 

6 

10 

2 

6 

10 

1 


48) Cd 

2 

2 

6 

2 

6 

10 

2 

6 

10 

2 


49) In 

2 

2 

6 

2 

6 

10 

2 

6 

10 

2 

1 

50) Sn 

2 

2 

6 

2 

6 

10 

.2 

6 

10 

2 

2 

51) Sb 

2 

% 

6 

2 

6 

10 

2 

15 

10 

2 

3 

52) Te 

2 

2 

6 

2 

6 

10 

2 

6 

10 

2 

4 

53) J 

2 

2 

6 

2 

6 

10 

2 

6 

10 

2 

5 

54) Xe 

2 

2 

6 

2 

6 

10 

2 

6 

10 

2 

6 











2 

8 

18 







Najniższy stan 
energetyczny atomu 


2 

% 

2 

62> a 

2 

*D l 

2 

tp L 

2 

* s h 

2 

2 

2 

2 P„ 


l S 0 

3 F S 

7 5 c 

6 F 5 

% 

3 A 

3 A 

‘S. 


Pierwiastek 

K 

L 

M 

N 

O 

P 

Q 




4 s 4p 4 d 4 f 

5s 5p 5d 5/ 5g 

6s 6p 6d 6/ 6^ 6A 

Is 

54) Xe 

2 

8 

18 

2 

6 

10 


2 

6 



55) Cs 

2 

8 

18 

2 

6 

10 


2 

6 

1 


56) Ba 

2 

8 

18 

2 

6 

'lO 


2 

6 

2 


57) La 

2 

8 

18 

2 

6 

10 


2 

6 1 

2 I 


58) Ce 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

2 

2 

6 

2 ! 


59) Pr 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

3 

2 

6 

2 


60) Nd 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

4 

2 

6 

2 ! 


61) Pm 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

5 

2 

6 

2 . i 


62) Sm 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

6 

2 

6 

2 1 
^ 1 


63) Eu 

2 

8 , 

18 

2 

6 

10 

7 

2 

6 

2 1 


64) Gd 

. 2 

. 8 

18 

2 

6 

10 

7 

2 

6 1 

2 : . 


65) Tb 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

9 

2 

6 

2 , 


66) Dy 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

10 

2 

0 

2 1 


67) Ho 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

11 

2 

6 

2 ! 


68) Er . 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

12 

2 

6 

, 2 i 


69) Tm 

2 * 

8 

18 

2 

6 

10 

13 

' 2 

6 

2 1 


70) Yb 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

14 

■ i 

6 

_2__] 
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Tablica 3.1 (c.cL) 


Pierwiastek 

K 

L 

M 

N ■ 

O 

P 

Q 




4s 4 p 4 d 4f 

5s 5p 5d 5 f 5g 

6s 6p 6d 6f 6g 6h 

1s 


I 














~~TX) Lu 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

14 

2 

6 

1 


2 




72) Hf 

2 ■ 

8 

18 

2 

6 

10 

14 

2 

6 

2 


2 

i 

i 



73) Ta 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

14 

2 

6 

3 


2 

i 



74) W 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

14 

2 

6 

4 


' 2 

1 

) 



75) Re 

2 . 

8 

18 

2 

6 

10 

14 

2 

6 

5 


2 

i 

i 



76) Os 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

14 

2 

6 

6 


2 

i 

l 



77) Ir 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

14 

\ 2 

6 

9 



i 



78) Pt 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

14 

2 

6 

9 


1 

i 

\ 



' - 79) Au 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

14 

2 

6 

10 


1 




80) Hg 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

14 

2 

6 

10 


2 




81) TL 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

14 

2 

6 

10 


2 

1 



82) Pb 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

14- 

2 

6 

TO 


2 

2 



83) Bi 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

14 

2 

6 

lo 


2 

3 



84) Po. 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

14 

2 

6 

10 


2 

4 



85) At 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

14 

2 

6 

10 


2 

5 



86) Rn (Em) 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

14 

2 

6 

10 


2 

6 



■ 87) Fr 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

■14 

2 

6 

10 


2 

6 


1 

88) Ra 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

14 

2 

6 

10 


2 

6 


2 

' 89) Ac 

2 

8 

18 

“ 2' 

"6 

“10 

14" 

~2' 

6 

' 10“ 


2 

6 

1 • *" 

2 ~ 

90) Th 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

14 

2 

6 

10 


2 

6 

2 

2 

91) Pa 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

14 

2 

6 

10 

2 

2 

6 

1 

2 

92) U 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

14 

2 

6 

10 

3 

2 

6 

1 

' 2 

93) Ńp 

2 

• 8 

18 

2 

6 

10 

14 

2 

6 

10 

4 

2 

6 

1 

2. 

94) Pu 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

14 

2 

6 

10 

5 

2 

6 

1 

. 

2 

95) Am 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

14 

2' 

6 

.10 

7 

i 2 

6 


2 

96) Cm 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

14 

2 

6 

10 

7 

2 

6 

1 

2 

97) Bk 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

14 

2 

6 

10 

8. 

2 

6 

1 

2 

98) Cf 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

14 

2 

6 

10 

10 

2 

6 


2 

99) E 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

li 

2 

6 

10 

11 

2 . 

6 


2 

100) Fm 

2 

8 

18 

2 

6 

10 

14 

2 

6 

10 

12 

2 

6 


2 

101) Mv 

2 

8 

■ 18 

2 

6 

10 

14 

2 

6 

10 

13 

2 

6 


2 

102) No 

2 ~ 

8 

1 18 

2 

6 

10 

14 

2 

6 

10 

14 

2 

6 


2 


wskazują, że. różnice między wartościami energii orbitalów stają się coraz mniejsze wraz 
ze wzrostem wartości n , lecz dla przejrzystości fakt ten pominięto na wykresie. Wartości 
energii orbitalów 2p, 3 p, 4p, 5p i 6p i orbitalów difo większych wartościach n przedsta¬ 
wiono także w postaci linii poziomych. Wartości energii orbitalów s,p, dif dla poszczegól¬ 
nych wartości n połączono pochyłymi liniami ciągłymi. Linia przerywana wskazuje ko¬ 
lejność przejścia z danego orbitalu do orbitalu o następnej, większej wartości energii. 
Można zauważyć, że wartości energii wzrastają w sposób następujący: ls<2s<2p <3i*< 
<3p <4s. W tym miejscu ta regularna kolejność kończy się orbitalem o kolejnej najmniej¬ 
szej wartości energii (orbital 3d). Począwszy od orbitalu 4s, kolejność jest więc następująca: 
4? <t 3d < 4p. Ten wariant powtarza się: 5 s < 4d <5p < 6$. Po orbitalu 6s pojawia się 
znów zakłócenie kolejności; następnym orbitalem o mniejszej wartości energii jest orbital 
4/. Stąd wynika dalsza kolejność 5d < 6p < Is < 5/. 
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Na podstawie wykresu można stwierdzić, że istnieją cztery warianty kolejności zmian 
energii orbitalów przy przejściu z jednej powłoki do drugiej: a) przy przejściu z po włóki 
K do M, b) przy przejściu z powłoki L do M lub z M do N, c) przy przejściu z powłoki 
N do O lub z O do P, d) przy przejściu z powłoki P do Q. Następujące rozumowanie 
oparte na zasadzie rozbudowy powłok wskazuje, że wzrost złożoności tych wariantów 
charakterystyczny jest dla odpowiednich okresów układu okresowego. 


Tablica 3.2 

Liczba orbitalów i elektronów w poszczególnych powłokach elektronowych 


Powłoka 

n 

/ 

m 

Liczba 

orbitalów 

Typ 

orbitalu 

Maksymalna 
liczba elektro¬ 
nów w orbita¬ 
lach 

Maksymalna 
liczba elektro¬ 
nów w zapełnio¬ 
nej powłoce 

K 

i 

0 

. 

0 

- 

1 

s 

2 . 

2 

i 

2 

0 

0 

1 

s 

2 




1 

-1,0,1 

3 

, p 

6 

i 

8 

■ 

3 

• 

. 0 

0 

1 

s 

.2 


M 


1 

-1,0,1 

.3 

p 

6 

18 



2 

-2,-1,0,1,2 

5 

d 

10 



4 

0 

0 

1 

s 

2 ‘ 




1 

-1,0,1 

3 

p 

6 


N. 


2 

-2,-1,0,1,2 

5 

d 

10 

32 



3 

-3,-2,-1,0,1,2,3 

7 

f 

14 



W atomie wodoru występuje jedynie powłoka K (n = 1), zajmowana przez jeden 
elektron. W atomie helu w powłoce K znajdują się dwa elektrony. Jest to maksymalna 
liczba elektronów dla tej powłoki (por. tabl. 3.2). Powłoka L (n — 2) zawiera maksymalnie 
osiem elektronów; zapełnianie jej odpowiada rozbudowie okresu 2. Powłoka M może 
zawierać 18 elektronów, jednak w okresie trzecim znajduje się tylko osiem pierwiastków. 
Można to wyjaśnić odwołując się do rys. 3.1, z którego widać, że zawierający maksymalnie 
10 elektronów orbital 3 d ma większą wartość energii niż orbital 4s. Gdy zapełniły się 
orbitale 3s i 3 p, wówczas, zgodnie z zasadą rozbudowy powłok, następny elektron zajmuje 
orbital 4s — rozpoczyna się rozbudowa okresu 4. Jednak następuje ona nieco inaczej, 
niż w przypadku okresu 3, ponieważ następnym orbitalem o najmniejszej wartości energii 
nie jest orbital 4p, lecz 3 d. Zatem okres 4 rozpoczynają dwa pierwiastki, potas i wapń, 
w których zewnętrzne elektrony znajdują się w orbitalu 4 s, a dalej następują pierwiastki 
przejściowe od skandu do cynku, odpowiadające kolejnemu zapełnianiu orbitalów 3 d 
dziesięcioma elektronami. Począwszy od galu, elektrony zajmują orbitale 4p, które całko¬ 
wicie zapełnią się w przypadku kryptonu. Okres,5 jest rozbudowany w podobny sposób. 

W okresie 6 dodanie pierwszego elektronu do orbitalu 6? powoduje utworzenie atomu 
cezu, a dodanie drugiego — atomu baru. Następny dodany elektron zajmuje orbital 4/, 
podobnie jak dalsze 13 elektronów, w wyniku czego otrzymuje się 14 lantanowców. Na¬ 
stępnie okres ten rozbudowuje się jak okresy 4 i 5, aż do zakończenia go radonem. 

Okres -7 rozpoczyna, się dodaniem dwóch elektronów do orbitalu Is z utworzeniem 
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Fot. 1. Fotografie modelu przedstawiającego kształt chmury elektronowej dla 
różnych stanów atomu wodoru; gęstość prawdopodobieństwa ipyj* jest syme¬ 
tryczna względem pionowej osi magnetycznej (z). [W h i t e, Phys. Rev.,31 (1931).] 


Fot. 3. Widmo atomu wodoru w obszarze widzialnym i w bliskim nadfiolecie 
(seria Balmera). [H e r z b e r g, Atomie Spectra and Atomie Struć turę.] 
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Fot. 5. Normalne zjawisko Zeemana dla Zn (X = 6362 A); a) zarejestrowane za 


pomocą spektrometru, b) zarejestrowane za pomocą mikrofotometru. [McLennan 


i Durnford, Proc. Roy. Soc., A120 (1928).] 













fransu i radu. Nie wiadomo, czy powtarza się tu kolejność rozbudowy okresu 6, czy też 
nie; zagadnienie to omówiono w dalszej części książki (por. str. 1293). 

Dotychczas wyjaśniano rozbudowę konfiguracji elektronowych w oparciu o liczby 
kwantowe n i /. Obecnie należy rozpatrzyć wpływ spinu elektronowego. Reguła Hunda 
głosi, że energia układu orbitalów opisana danymi liczba¬ 
mi kwantowymi n i / ma najmniejszą wartość, jeśli spiny 
zawartych w układzie elektronów są możliwie najbardziej 
równoległe (niesparowane). Stan o najmniejszej energii jest stanem o naj¬ 
większej multipletowości. 

Tablica 3.3 

Konfiguracje elektronowe atomów pierwiastków okresu 2*) 

(strzałki wskazują względny kierunek spinu) 


Atom 

Konfiguracja | 

1 s 

2s 

2 Px „ 

2 Py 

2Pz 

Lit 

*t • 

t 




Beryl 

H 

t t 




Bor 

.H 

-H 

t 



Węgiel 

M 

t I 

t 

t 


Azot 

H 

t 1 

t 

’ t 

t ^ 

Tlen 

H 

H 

U . 

t 

t 

Fluor 

H 

t 1 

U 

t 1 

t 

Neon 

i t ' 

t i 

1.1' ’ 

t i 

t ł. 


*) W tabl.. 3.1 podano konfiguracje elektronowe wszystkich pierwiastków. 


Jako przykład rozważmy zasadę rozbudowy powłok w przypadku okresu 2. Zapełnia¬ 
nymi orbitalami są: orbital 2 s (/ = 0) i orbita! 2 p (/ — 1). Orbital 2 s zapełniony jest cał¬ 
kowicie dla berylu. Następny elektron zajmuje tzw. orbital 2 p x dając bor. Kolejny dodany 
elektron musi zająć orbital 2 p y lub 2 p 2 ; atom węgla ma zatem konfigurację ^ 2 2y 2 2p l x , 2p\ 
lub ls 2 2s 2 2pl 2p\. W atomie azotu w każdym z orbitalów 2 p znajduje się jeden 
elektron. Atom tlenu otrzymuje się, dodając drugi elektron do jednego z orbitalów p, 
z których każdy zawiera już po jednym elektronie. Jak to się dzieje, wyjaśniono za pomocą 
wykazu konfiguracji elektronowych atomów pierwiastków okresu 2 (tabl. 3.3). Należy 
zauważyć, że orbital 2 s zapełnia się całkowicie przed rozpoczęciem zapełniania orbitalów 
p ; dla większych wartości n stwierdzono, iż orbitale p są zapełnione przed rozpoczęciem 
rozbudowy orbitalów d tej samej powłoki. 

WIDMA ATOMOWE 
TYPY WIDM 

Sklasyfikowanie widm i znalezienie współzależności między licznymi liniami i pasmami 
widm atomów i cząsteczek jest wynikiem żmudnej pracy wielu badaczy. Praca ta ma ol¬ 
brzymią wartość, gdyż badania widm są jednym z najważniejszych źródeł informacji 

6 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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o budowie atomu. Ich rozwój postępował równolegle ze stopniowym postępem teorii, 
tak że była ona stale konfrontowana z rozwijającym się opisem budowy atomu, uwzględ¬ 
niającym informacje wynikające z badań widm. Dla zachowania ciągłości myśli, co ułatwia 
zrozumienie toku wywodów, w początkowych rozdziałach tej książki przedstawiono pow¬ 
szechnie przyjętą teorię budowy atomu w zakresie wystarczającym do potwierdzenia 
i wyjaśnienia tej teorii. 

Przejście promienia świetlnego przez szklany pryzmat lub siatkę dyfrakcyjną powoduje 
odchylenie kierunku promienia. Kąt odchylenia zależy od długości fali padającego światła 1 ). 
Dlatego też, jeśli promień składa się z mieszaniny różnobarwnego światła, można go 
rozłożyć na barwy składowe, przepuszczając przez pryzmat lub siatkę. Obraz szczeliny 
oświetlonej przez padający promień pojawia się na ekranie jako szereg barwnych linii 
lub pasm. Jeśli w padającym promieniu znajduje się światło odpowiadające wszystkim 
długościom fal (światło białe), wówczas widmo ma postać ciągłego pasma barw. Promienio¬ 
wanie odpowiadające długościom fali większym lub mniejszym niż ma światło widzialne 
można także rozszczepiać przy użyciu odpowiednich aparatów. 

Istnieją dwa główne typy widm, znane pod nazwą widm emisyjnych i absorpcyjnych. 
Widma emisyjne wytwarzane są przez świecące lub żarzące się ciała i składają 
się (w obszarze widzialnym) z jasnych barwnych linii lub pasm na ciemnym tle. Widma 
absorpcyjne powstają, gdy światło białe przechodzi przez chłodne pary lub roz¬ 
twory. Składają się one z ciemnych linii .lub pasm na jasnym, barwnym tle. Oba typy 
widm można również, za pomocą specjalnych urządzeń, obserwować w obszarach długości 
fal znajdujących się poza obszarem widma widzialnego. 

Widma ciągle. Ciągłe widma emisyjne obserwuje się w obszarze widzialnym jako jasne, 
barwne pasmo. Zawiera ono promieniowanie o wszystkich długościach fal z obszaru 
obejmowanego przez widmo. Widma ciągłe są emitowane przez ciała ogrzane do tak 
wysokiej temperatury, że zaczynają się żarzyć, jak np. kawałek wapna ogrzewany w pło¬ 
mieniu tlenowo-wodorowym. Ciągłe widma absorpcyjne byłyby oczywiście całkowicie 
czarne, dlatego też termin widma ciągłego używany bywa jedynie w odniesieniu do widm 
emisyjnych. ^ 

Widma liniowe. Widma liniowe są widmami charakterystycznymi dla poszczególnych 
atomów. Jeśli ciało emitujące światło nie jest rozżarzone, to odpowiadające mu widmo 
składa się z szeregu ostro zaznaczonych, jasno zabarwionych linii na ciemnym tle. Na 
przykład takie widmo liniowe emitują pary sodu w temperaturze płomienia palnika Bun- 
sena. Jeśli białe światło przepuścić przez tę samą parę, kiedy ona nie świeci, widmo zostaje 
odwrócone i zawiera ciemne linie na jasnym, barwnym tle, odpowiadające tym samym 
długościom fal, co jasne linie w widmie emisyjnym. To odwrócone widmo jest absorpcyj¬ 
nym widmem liniowym. - 

Widma pasmowe. Tak jak widma liniowe są charakterystyczne dla atomów, widma 
pasmowe są charakterystyczne dla cząsteczek. Widma pasmowe obserwuje się wyłącznie 
jako widma absorpcyjne, ponieważ z wyjątkiem cząsteczek dwuatomowych i kilku innych, 
temperatura, w której cząsteczka emituje światło, jest co najmniej wystarczająca do roz¬ 
bicia cząsteczki na jej atomy składowe. Jak wszystkie widma absorpcyjne, widmo pasmowe 
zawiera ciemne linie na jasnym tle — linie te grupują się w pasma. W pewnych przypadkach 

1 ) Długość fali określa barwę światła. 
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zgrupowania te są tak bliskie, że nie można ich rozdzielić, nawet za pomocą przyrządów 
o bardzo dużej zdolności rozdzielczej. Pasma rozmieszczone są regularnie, lecz nieko¬ 
niecznie w równych odległościach od siebie. Mają one jeden brzeg ostro zarysowany, 
a drugi rozmyty ; linie skupiają się coraz bliżej siebie od strony ostro zarysowanego brzegu, 
a rozpraszają się od strony rozmytego. Widma pasmowe omówiono szczegółowo w roz¬ 
działach o widmach cząsteczkowych. 

Zakres długości fal. Długości fal, jakie można obserwować spektroskopowe*, rozciągają 
się od bardzo krótkich promieni X do długich fal radiowych. W tabl. 3.4 podano podział 
widma na zakresy, z których każdy wymaga' specjalnego typu spektografu. Długość fal 
w obszarze widzialnym i nadfioletowym mierzy się zwykle w angstremach (A = 10~ 8 cm). 


Obszary widmowe 


Tablica 3.4 


Długość fali 

■ 

Obszar widmowy 

\ Stosowane spektrografy 

Poniżej 100 A 

promienie X 

spektrograf z kryształem lub z siatką 
dyfrakcyjną 

100—1800 A 

nadfiolet próżniowy 

spektrograf próżniowy z wklęsłą siatką 
odbiciową 

1800—4000 A 

nadfiolet kwarcowy 

spektrograf z pryzmatem kwarcowym 
lub z siatką 

4000—7000 A 

obszar promieniowania widzial¬ 
nego 

spektrograf z pryzmatem szklanym lub 
z siatką 

7000—10 000 A 

podczerwień bliska (fotograficz¬ 
na) 

spektrograf z pryzmatem szklanym lub 
z siatką 

1—20 (£ 

podczerwień 

spektrograf z pryzmatem z soli kamien¬ 
nej lub z siatką 

20—400 [1 

podczerwień daleką 

spektrograf z siatką echelette*) 

Ponad 1000 u 

obszar mikrofalowy 

spektrograf mikrofalowy 


*) Siatka typu echelette jest siatką odbiciową, w której dzięki nadaniu odpowiedniego kształtu pro¬ 
filowi rys można osiągnąć znaczną koncentrację promieniowania w jednym rzędzie widma ugiętego po 
jednej stronie ( przyp. tłum.). 




W obszarze podczerwonym jednostką używaną jest mikron = 10 -4 cm), a w obszarze 
promieni X — jednostka X (jedn. X = lÓ^A — 10“ 14 cm). Aparaty do badań widm 
noszą nazwy spektrografów, spektrometrów lub spektroskopów; ze szczegółami aparatów 
i techniką eksperymentalną czytelnik może się zapoznać z podręczników spektroskopii. 

Struktura subtelna i nadsubtelna. Wiele linii widmowych wykazuje strukturę subtelną, 
gdy obserwacje prowadzi się, stosując aparat o dużej zdolności rozdzielczej. To co zdaje 
się być pojedynczą linią w obrazie otrzymanym przy użyciu spektroskopu o średniej 
zdolności rozdzielczej, jest w rzeczywistości pewną liczbą linii, położonych bardzo blisko 
siebie. Znane są one jako multiplety widmowe i wynikają ze sprzęgania się spinowego 
i orbitalnego momentu pędu (fot, 2). 
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Jeszcze większe zdolności rozdzielcze spektroskopii mikrofalowej (por. str. 280) 
pozwalają obserwować rozszczepienie każdej linii struktury subtelnej na pewną liczbę I 
linii leżących niezmiernie blisko siebie. Rozszczepienie to jest znane jako struktura nad- | 
subtelna. Spowodowane jest ono przez dwa zjawiska: efekt izotopowy i efekt wywołany jj 
momentem pędu jądra. Efekt izotopowy omówiono na str. 88, w związku z rozważaniami 
nad stałą Rydberga. Efekt wywołany momentem pędu jądra omówiono na str, 122, w związ¬ 
ku z rozważaniami nad sprzęganiem się momentu pędu jądra z momentem pędu elektro- | 
nów. v - ■ 5 

WZBUDZENIE WIDM 

Emisja promieniowania widzialnego lub nadfioletowego w postaci fotonu jest zawsze 
związana ze zmniejszaniem się energii elektronu. Początkowa energia może być energią 
kinetyczną wolnego elektronu lub energią orbitalną elektronu w atomie 1 ). 

Emisja promieniowania przez wolny elektron. Jeśli poruszający się wolny elektron 
zderza się z inną cząstką, część jego początkowej energii udziela się drugiej cząstce, część 
emitowana jest jako foton, a część pozostaje jako energia kinetyczna elektronu po zde¬ 
rzeniu. 

Energia fotonu — początkowa energia (elektronu i cząstki) — końcowa energia (elektronu i cząstki) 

'N. ' . ■: 

Częstość fotonu v określa zależność Plancka (por. str. 20) 

Energia fotonu = hv\ 

Jeśli w takich zderzeniach bierze udział duża liczba elektronów poruszających się 
z różnymi prędkościami, powstające fotony mają szeroki zakres częstości. Dlatego widmo 
wywołane zmianami energii wszystkich elektronów jest ciągłe i ma granicę w obszarze 
fal krótkich. Granica ta odpowiada przemianie całkowitej energii kinetycznej najszybszego 
elektronu w promieniowanie. Widma ciągłe wytwarzane przez hamowanie elektronów 
znane są jako Bremsstrahlung (widma promieniowania hamowania). Są one szczególnie 
wyraziste w widmach promieni X. 

Emitowanie promieniowania przez elektron w atomie. Energię elektronu w atomie 
określa orbital zajmowany przez elektron. Odpowiednie orbitale w atomie można uszere¬ 
gować w kolejności wzrastającej energii, poczynając od orbitalu 1 s (rys. 3.1). Jeśli elektrony 
w atomie zajmują kolejne orbitale, poczynając od ly, wówczas atom jest w stanie o naj¬ 
niższej energii i mówimy, że jest on w stanie podstawowym. Gdy przez uzyskanie energii 
z jakiegoś zewnętrznego źródła, elektron w takim atomie przeniesie się do orbitalu o więk¬ 
szej energii, wtedy o atomie mówi się, że jest on w stanie wzbudzonym. Jeśli proces wzbu¬ 
dzania atomu jest procesem przejściowym, tak jak np. zderzenie z szybko poruszającym 
się elektronem, to po wzbudzeniu następuje szybki powrót elektronu do stanu podstawowe¬ 
go z jednoczesną emisją fotonu. Ten dwuetapowy proces można przedstawić następująco: 

1) atom w stanie podstawowym + szybki elektron atom w stanie wzbudzonym- + 

+ powolny elektron, „ 

2) atom w stanie wzbudzonymatom w stanie podstawowym + foton. 

*) Emisja promieniowania podczerwonego jest zwykle spowodowana zmianami energii obrotowej 
cząsteczek (patrz str. 228). 
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Energia i częstość wytworzonego fotonu zależą od różnicy między energią orbitalu 
zajmowanego przez elektron w stanie podstawowym i energią orbitalu zajmowanego 
przez elektron w stanie wzbudzonym. Można to zapisać w sposób następujący: 

E 2 — E 1 ~ hv 9 

gdzie: E 1 — energia orbitalu dla stanu podstawowego, E 2 — energia orbitalu dla stanu 
wzbudzonego. 

Ponieważ energia orbitalów jest kwantowana, przeto kwantowana jest również wartość 
v i widmo odpowiadające zmianie energii stanowi ściśle określbną, jasną linię. Gdy wzbu¬ 
dzeniu ulega pewna liczba atomów tego samego pierwiastka w ten sposób, że elektrony 
w różnych atomach, „przechodzą na różne orbitale” (scharakteryzowane przez różne 
wartości energii), wówczas emitowane podczas powrotu atomów do stanu podstawowego 
fotony obdarzone są różnymi wartościami energii. Energia każdego fotonu jest kwanto¬ 
wana, wskutek czego widmo pierwiastka składa się z pewnej liczby jasnych linii na ciem¬ 
nym tle; nie jest ono ciągłe. 

Jeśli atom zostaje wzbudzony przez uzyskanie tak dużej energii, że elektron odłącza 
się od niego i zostaje obdarzony pewną energią kinetyczną, wówczas atom staje się jonem 
dodatnim. Zjonizowany atom może odzyskać utracony elektron. Może on wtedy albo 
powrócić natychmiast do stanu podstawowego, albo najpierw osiągnąć stan wzbudzony, 
a następnie powrócić do stanu podstawowego. 

Jeśli atom natychmiast powraca do stanu podstawowego, myalnia się niekwantowana 
ilość energii. Energia przetwarzana jest w promieniowanie pojawiające się jako część 
widma ciągłego, którego ciągłość wynika z różnych energii kinetycznych elektronów, 
odzyskiwanych przez dużą liczbę zjonizowanych atomów. Jeśli zjonizowany atom wraca 
początkowo do stanu wzbudzonego, a dopiero potem do stanu podstawowego, to pierwsza 
część procesu odpowiada energii niekwantowanej, która, jak wcześniej wspomniano, 
powoduje powstanie widma ciągłego — druga zaś część procesu daje kwantowane ilości 
energii, odpowiadającej emisji pewnej Unii widma liniowego, charakterystycznego dla 
danego atomu. W przypadku dużej liczby atomów danego pierwiastka reprezentowane są 
wszystkie możliwe stany wzbudzone i powstaje pełne widmo liniowe. Widmo to jest prze¬ 
dłużone poza kraniec krótkofalowy (odpowiadający największej kwantowanej zmianie 
energii) w postaci widma ciągłego. 

WIDMA LINIOWE 

Linię w widmie charakteryzuje odpowiadająca jej długość fali A, lecz dla celów spektro¬ 
skopii dogodniej jest opisywać linię jej liczbą falową v. Wielkość v jest liczbą długości 
fali na 1 cm, czyli 1/A. 


Jeśli c jest prędkością światła, wówczas 

c 


V ~H' 


~ V 

(3.1) 

c 



Balmer jako pierwszy stwierdził istnienie związku między długościami fal linii widmo¬ 
wych. W 1885 r. wykrył on, że dla wodoru cztery linie w widmie widzialnym i w bliskim 
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nadfiolecie tworzą „serię”. Linie te tworzą część tzw. obecnie serii Balmera (patrz fot. 3). 
Rydberg stwierdził, że liczbę falową każdej linii tej serii można przedstawić jako różnicę 
dwóch termów, gdzie 

R R 

V ~ 2 2 n* ' .. . 

Wielkość R znana jest jako stała Rydberga, a n — wielkość przybierająca wartość jednej 
z liczb naturalnych 3, 4, 5, 6,... 

Następnie odkryto w widmie atomowego wodoru dalsze serie, które otrzymały nazwy 
od swych odkrywców: seria Lymana, Paschena, Bracketta i Pfunda 1 ), Można je opisać 


Tablica 3.5 

Serie obserwowane w widmie wodoru atomowego 


1 


n może przybierać wartości 2, 3, 4, ... 

(seria Lymana leżąca w nadfiolecie) 

2 

(i--y 

n może przybierać wartości 3, 4, 5, ... 

(seria Balmera leżąca w obszarze widzialnym) 

3 


n może przybierać wartości 4, 5, 6, ... 

(seria Paschena leżąca w podczerwieni) 

4 


n może przybierać wartości 5, 6, 7, ... 

(seria Bracketta leżąca w dalekiej podczerwieni) 

5 


n może przybierać wartości 6, 7, 8, ... 

(seria Pfunda leżąca w dalekiej podczerwieni) 


*) Stałą Rydberga dla wodoru oznaczono symbolem i? H ; dla innych pierwiastków przybiera ona inne 
wartości. 


wzorami podobnymi do wzoru użytego w przypadku serii Balmera. W każdym przypadku 
n może przybierać wartość jednej z liczb całkowitych, lecz najmniejsza możliwa wartość 
n wzrasta o jedność dla każdej następnej serii. 

- Z danych zawartych w tabl. 3.5 widać, że dowolną liczbę falową, odpowiadającą linii 
w serii, można wyrazić jako różnicę dwóch termów. Wszystkie te termy mają ogólną 
postać 

_ R s 1 '..' 

(liczba całkowita) 2 9 

przy czym liczba całkowita jest różna dla każdego termu. Serię linii tworzy się przez odej¬ 
mowanie termów zmiennych dla danej serii od jednego stałego dla niej termu. W tabl. 3.5 
przedstawiono zmiany stałych termów dla każdej serii. 

Liczbę falową odpowiadającą linii widmowej przedstawić można także w zależności 


*) W1952 r. G. J. Humphreys odkrył pierwszą linię szóstej serii ( przyp . recL). 
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od zajmowanych orbitalów, korzystając z podstawowej zależności sformułowanej przez 
Plancka 

^_ E% Ex ~ _ E 2 Ei 

h h * hc hc 

Termy we wzorach na serie można więc określić albo jako energię pewnego orbitalu 
dzieloną przez hc, albo przez wyrażenie R/n 2 , gdzie n jest liczbą całkowitą, różną dla każ¬ 
dego termu. 

Dogodnie jest przedstawiać widma na wykresie termowym. Linie poziome 
reprezentują poszczególne termy; ułożono je zgodnie ze wzrostem wartości liczby n . 
Linie zagęszczają się w miarę wzrostu n. W celu uzyskania informacji o rozmieszczeniu 
linii wykreślono różne wartości R/n 2 , położenie linii oznaczono w zależności od odpowia¬ 
dających im wartości energii wyrażonej w eV. 

Układ termowy. Pewna liczba termów spektroskopowych tworzy układ termowy, 
jeśli odejmowanie jednego termu od drugiego daje liczby falowe linii w obserwowanych 
seriach widmowych. Istnieje ogólna reguła, że dwa układy termów nie wiążą się ze sobą, 
tj. odejmowanie termu z jednego układu* od termu z innego nie daje liczby falowej, która 
odpowiadałaby rzeczywiście obserwowanej linii widmowej. 

Na rys. 3.2 podano przykład wykresu termowego, który z jednej strony ma skalę 
w elekt ronowoltach, a z drugiej — w wartościach R/n 2 . Dla poszczególnych poziomów 
zaznaczono wartość n. Rys. 3.3 stanowi podobny wykres, przedstawiający serie linii 
widmowych wodoru atomowego. Między termami, których różnice odpowiadają liniom 
widmowym, wykreślono strzałki. 

Obliczenie stałej Rydberga. Na str. 56 wykazano, że energię elektronu zajmującego 
orbital atomu wodoru można wyrazić jako 

E = _ 2te 2 m 0 g 4 
hW ’ 


£ jest wielkością ujemną, gdyż elektron w atomie jest związany. Tak więc E n+1 jest większe 
(mniejsza wartość ujemna) niż E n i 

E n + i E n __ 2tz 2 w? 0 e 4 27t 2 wf 0 e 4 __ Tl ^ 1 

hc hc ch%n + 1) 2 c/z 3 « 2 ch 3 [ n 2 {n -f- 1) 2 J * 

Z równ. (3.2) wynika, że 

r =, [ -U _ 

Stąd 

■n __ 2tc 2 m 0 e 4 


Liczba termowa n jest więc identyczna z liczbą kwantową n; przeto 


hcRjz 

> 


(3.3) 


Obliczona z tego wzoru wartość R n pozostaje w zupełnie dobrej zgodności z wartością R n , 
określoną drogą obserwacji spektroskopowych. Zgodność ta powiększa się jeszcze, jeśli 
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założyć, że elektron i jądro obracają się dokoła wspólnego środka ciężkości. Wtedy 

2n i m 0 e i 


t+lt)' 


gdzie: m 0 — masa elektronu, M — masa jądra. 

Po uwzględnieniu tej poprawki wartość stałej Rydberga wynosi 

i? H - 109677,580 ± 0,004 cm" 1 . 


Sens fizyczny wielkości R H wynika z zależności Plancka (por. śtr. 20). Wielkość —R u hc 
stanowi energię elektronu w atomie wodoru, gdy n — 1 (stan podstawowy atomu wodoru). 


eV 
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Rys. 3.2. Wykres termowy dla atomu wodoru. Po Rys. 3.3. Wykres termowy dla atomu wodoru 
lewej stronie oznaczono wartość energii, po pra- przedstawiający zależność między seriami wid- 

wej — liczby falowe. Wartość liczby n dla czterech mowymi i orbitalami atomowymi 

pierwszych linii podano przy każdej z nich 


Zatem R n hc można wyrazić albo jako energię związania (por. str. 56) elektronu, gdy 
atom wodoru znajduje się w stanie podstawowym, albo jako energię jonizacji, tj. energię 
potrzebną do usunięcia elektronu z tego stanu poza pole jądra. 

Budowa nadsuhtelna spowodowana zjawiskiem izotopii (patrz str. 84). Stałe Rydberga 
można oznaczyć dla wielu atomów i w każdym przypadku wartość R zależy od masy 
atomu. Ponieważ rozmieszczenie linii widmowych zależy od R , zmiana izotopu powoduje 
niewielką różnicę w rozmieszczeniu linii danej serii. W przypadku istnienia więcej niż 
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jednego izotopu przejawia się to w postaci struktury nadsubtelnej widma. Dla ciężkich 
atomów obserwuje się dodatkowy efekt izotopowy, ponieważ nukleony (protony i neutrony 
w jądrze) są w różnych izotopach różnie rozmieszczone. To ugrupowanie wpływa na energię 
atomu, gdyż w ciężkich atomach jądro znacznie odbiega swym charakterem od ładunku 
punktowego. Za pomocą pomiarów licżby, intensywności i odstępów linii oraz obliczenia 
obu efektów izotopowych można w przybliżeniu określić budowę, masy jądrowe i stosunki 
występujących izotopów. Ta metoda spektroskopowa jest cennym sprawdzianem ciężarów 
atomowych, określonych za pomocą spektrografu masowego. 

Widma jonów wodoropodobnych. Jony o jednym tylko elektronie pozostającym w polu 
jądra, takie jak np. zjonizowany atom helu He + , nazywane są jonami wodoropodobnymi. 
W widmach takich jonów znajdują się serie linii o budowie podobnej do serii Balmera. 
Zjonizowanym atomom helu przypisuje się następujące serie linii: 



Serie te są podobne do serii atomów wodoru 1 ). Wszystkie linie serii atomu helu mają 
długości fal wynoszące tylko jedną czwartą długości fal atomu wodoru; cały zbiór linii jest 
więc przesunięty w kierunku nadfioletu. Dla znalezienia dokładnej wartości i? He należy 
uwzględnić poprawkę na obrót jądra i elektronu dokoła wspólnego środka masy. Przez 
analogię do równ. (3.3) energię elektronu w orbitalu jonu He + można wyrazić równaniem 


E = 


4 hcR B 


(3.5) 


Jon litu, Li + , ma także jeden elektron w polu jądra. Widmo takiego jonu jest jeszcze 
bardziej przesunięte w kierunku nadfioletu. Zaobserwowano w dalekim nadfiolecie trzy 
linie, a ponadto obliczono, że inne linie leżą w obszarze między nadfioletem a obszarem 
promieni X , gdzie zaobserwowanie ich nie jest możliwe. Ogólnie, energię elektronu w jonie 
lub atomie wodoropodobnym można wyrazić wzorem ~ * 



hcZ 2 R 


n = 1, 2, 3,... 


(3.6) 


gdzie Z jest ładunkiem jądra. 

Jony wodoropodobne mogą tworzyć się jedynie z atomów o małej liczbie atomowej. 
Normalnie nie można oderwać elektronów z pozostawieniem tylko jednego, w sferze 
działania pola jądra. Przez naświetlenie krótkofalowym światłem widzialnym lub promie¬ 
niami X, albo przez wzbudzenie termiczne można przenieść elektron z wewnętrznej 
powłoki do niezajętego orbitalu o większej wartości energii lub usunąć go z atomu cał¬ 
kowicie. Wolne miejsce w orbitalu, z którego usunięto elektron, zajmowane jest następnie 
przez elektron z wyższego poziomu, a zmiana energii powoduje powstanie linii widmowej. 


2 ) Serie te noszą nazwy: pierwsza seria Lymana, druga seria Lymana, seria Pickeringa itd. ( przyp. red.). 
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Ponieważ każdy elektron w atomie można wzbudzić przez naświetlanie, a istnieje wiele 
sposobów zajmowania jego miejsca przez elektrony z innych orbitalów, oczywiste staje się, 
że wzbudzenie dużej liczby atomów tworzy widmo .zawierające wiele linii. Można je usyste¬ 
matyzować w serie. Linie te są bardziej skomplikowane niż linie widma wodoru, gdyż 
energia orbitalów w innych atomach niż atom wodoru zależy nie tylko od liczby kwantowej 

L--0 L=1 1=2 1=3 

ostra główna rozmyta podstawowa 



Rys. 3.4. Graficzne przedstawienie widma atomu potasu; wskazano przejścia, którym towarzyszy pow¬ 
stanie czterech serii widmowych: ostrej, głównej, rozmytej i podstawowej 

n, lecz także, choć w mniejszym stopniu, od liczby /. Jest to efekt wywołany obecnością 
niewzbudzonych elektronów; wzrost liczby elektronów w atomie zwiększa ten efekt. 
Ponadto wiele linii można rozdzielić na dublety. Efekt ten spowodowany jest spinem 
elektronu i omówiono go szerzej w dalszych częściach rozdziału (patrz str. 107). 

Widma atomów metali alkalicznych. Atom metalu alkalicznego zawiera, jeden elektron 
walencyjny oraz zrąb atomowy składający się z jądra i z elektronów znajdujących się w za¬ 
pełnionych powłokach wewnętrznych. Wypadkowy ładunek dodatni zrębu atomu jest 
równy jednostce. Dlatego też elektron walencyjny powinien zachowywać się podobnie do 
elektronu W atomie wodoru. 

W widmie atomów metali alkalicznych można łatwo wyróżnić cztery serie widmowe. 
Znane są one jako: główna, ostra, rozmyta, podstawowa 1 ) i charakteryzowane są odpowied¬ 
nio wartościami 1, 2, 2, 3 głównej liczby kwantowej n< Zarówno dla serii ostrej, jak i roz¬ 
mytej n = 2. 

Na rys. 3.4 przedstawiono rodzaj wykresu sporządzonego w celu wyjaśnienia powstania 
tych serii. Orbitale przedstawiono za pomocą linii poziomych, wykreślonych w zależności 
od energii orbitalów. Linie pochyłe obrazują przejścia z orbitalów o większej energii do 

X ) W języku angielskim serie te noszą nazwy: principal, sharp, diffuse i fundamenta!. Początkowymi 
literami tych przymiotników ( p , s,d 7 f) oznaczone są zarówno serie linii widmowych, jak i orbitale, od któ¬ 
rych rozpoczyna się przejście, powodujące powstanie linii widmowej odpowiedniej serii (przyp. tłum .). 
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orbitalów o mniejszej energii. Przejścia te zachodzą po przeniesieniu elektronu z „niższego” 
orbitalu na „wyższy” lub wyrzuceniu go z atomu. Wykres wskazuje, że seria główna tworzy 
się w wyniku przejścia elektronu z orbitalów p w powłokach o różnych wartościach n do 
orbitalu s w powłoce K. W serii ostrej mają miejsce przejścia z orbitalów s w powłokach 
o różnych wartościach n (z wyjątkiem n = 1) do orbitalów p powłoki L. Seria rozmyta 



Rys. 3.5. Graficzne przedstawienie przejść dozwolonych między powłokami K, L, M f N, O i P. Zastoso¬ 
wane oznaczenia odnoszą się do promieni X, lecz dla lekkich pierwiastków przejścia mogą zachodzić 

w widmie widzialnym (wg Sommerfelda) 


odpowiada przejściom elektronów z orbitalów d (o różnych wartościach ń) do orbitalów 
p powłoki L. Seria podstawowa odpowiada przejściom z orbitalów/(o różnych wartościach 
ń) do orbitalów d powłoki M. Należy zauważyć, że charakterystyczna liczba kwantowa 
serii wskazuje poziom, na którym przejście się kończy. Przejścia te wyliczono z obser¬ 
wowanych linii widmowych i, jak wspomniano wyżej, odpowiadają one widmu emisyj¬ 
nemu. W przypadku widma absorpcyjnego przejścia zachodzą w kierunku przeciwnym. 

Wykres na rys. 3.4 stanowi ilustrację .powstawania tych czterech serii w widmie ato¬ 
mowym metali alkalicznych. Wykres ten nie jest kompletny. Może zachodzić również 
wiele innych przejść oprócz wskazanych wyżej, w wyniku czego powstają odpowiadające 
im linie widmowe, nie tylko w widmie widzialnym, lecz w całym zakresie wykrywalnych 
długości fal. Taki kompletny wykres przejść przedstawiono na rys. 3.5. Przestudiowanie 
tego wykresu prowadzi do wniosku, że istnieje pewna liczba przejść, które w rzeczywistości 
nie mają miejsca, np. nie 1 ma przejścia z orbitalu Ls do orbitalu Ks. Ze współzależności 
obserwowanych widm wyprowadzono reguły wyboru, dzięki którym można prze¬ 
widzieć, jakie linie nie wystąpią. Reguły te daje się wyprowadzić z teorii kwantowej (por. 
str. 98). 

Jeśli energia wzbudzenia jest niewielka, w atomie metalu alkalicznego wzbudzony 
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zostanie jedynie elektron walencyjny. Może on zostać przeniesiony do orbitalu o większej 
wartości energii, a następnie może powrócić do orbitalu walencyjnego atomu w stanie- 
podstawowym. Powstałe serie są ograniczone do serii złożonych z przejść, które kończą 
się na orbitalu będącym orbitaleni elektronu walencyjnego w stanie podstawowym. 

W ten sposób powstają wszystkie serie atomu wodoru, ponieważ ma on tylko jeden 
elektron i nie ma zapełnionych powłok wewnętrznych. Wszystkie, powstające w wyniku 
przejścia elektronu walencyjnego serie atomu litu kończą się w stanie energetycznym nie 
mniejszym niż powłoka L; dla sodu jest to powłoka Mitd. Inne serie, dla których elektrony 
osiągają stan końcowy w mniejszych stanach energetycznych, powstają przez wyrzucenie 
elektronu z jednej z powłok wewnętrznych i powrót do niej wzbudzonego elektronu wa¬ 
lencyjnego lub elektronu z innej powłoki. Proces ten jest identyczny z procesem, w wyniku 
którego tworzą się serie w widmie promieni X (por. str. 95); np. seria główna w widmie 
metali alkalicznych o przejściach kończących się na powłoce K (n = 1) jest w rzeczywistości 
serią K promieni X, 

Atomy metali alkalicznych zachowują się nieco inaczej; odchylenie to wywołane jest 
obecnością zrębów atomu zamiast punktowego ładunku dodatniego; atom jest również 
w mniejszym lub większym stopniu spolaryzowany. Zjawisko to spowodowane jest przy¬ 
ciąganiem między elektronem walencyjnym i jądrem oraz odpychaniem między elektronem 
walencyjnym i zapełnionymi powłokami elektronowymi. I tak, dla atomu wodoru term 
określony jest przez R/n 2 , gdzie n jest główną liczbą kwantową, zaś dla atomu metalu 
alkalicznego term wyrażony jest jako R/n^, gdzie n ef jest efektywną główną 
liczbą kwantową. Jeśli doświadczalnie wyznaczyć w ef , okażą się one liczbami 
ułamkowymi; odchylenia od wartości całkowitej można użyć jako miary odchylenia od 
własności wodoropodobnych. Największe odchylenia występują, gdy elektron znajduje się 
w orbitalu s lub p . Ogólnie biorąc dla znacznych wzbudzeń atomu zakłócenie spowodowane 
istnieniem zrębu atomu zamiast punktowego jądra jest niewielkie. 

Atomy o dwóch elektronach w powłocę walencyjnej. Widma atomów o dwóch elektro¬ 
nach w powłoce walencyjnej przypominają widma układów o jednym elektronie w tym, że 
występują dla nich serie główne, ostre, rozmyte i podstawowe. Na przykład, istnienie 
takich serii stwierdzono w widmach helu, metali ziem alkalicznych, rtęci, kadmu i cynku. 
Wytłumaczyć to można, porównując wartości energii jonizacji elektronów walencyjnych. 
Wyrażone w elektronowoltach energie oderwania pierwszego i drugiego elektronu atomów 
niektórych pierwiastków podano poniżej: 



H 

Na 

Ca 

Zn 

pierwszy elektron 

13,53 

5,18 

6,09 

9,36 

drugi elektron 

— 

47,10 

11,82 

17,90 


Oczywiście pierwszy elektron walencyjny łatwiej jest oderwać od atomu niż drugi, który 
może pozostać jako część zrębu atomu. Warunki, w jakich powstają widma metali dwu- 
wartościowych, są więc pód tym względem podobne do warunków istniejących w metalach 
alkalicznych. . •. 

Układy dwuelektronowe wykazują jednak inne uderzające cechy, w szczególności 
istnienie dwóch niezależnych układów termowych. Układy te nie zawierają linii kombino¬ 
wanych, tj. nie występują w nich Unie utworzone w wyniku przejścia z jednego układu 
do drugiego (por. rys. 3.6, str. 94). Jeden z układów termowych znany jest jako “układ 
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singletowy, ponieważ, podobnie jak w widmie metali alkalicznych, nie występuje 
w nim podwojenie linii* Drugi układ termowy jest układem trypletowym, w którym 
każdy term zastępują trzy inne, położone bardzo blisko siebie; term odpowiadający sta¬ 
nowi podstawowemu nie występuje w tym układzie. W przypadku helu sądzono począt¬ 
kowo, że istnieją dwa rodzaje jego atomów (nazwano je parahelem i ortohelem), zawiera¬ 
jące te termy. Jednak, jak wykazano dalej, obecne wytłumaczenie tego zjawiska wynika 
z rozważania spinu elektronu i momentu pędu zajmowanych orbitalów (patrz str. 106). 
Podział na układy: singletowy i trypletowy jest charakterystyczny dla wszystkich atomów 
o dwóch elektrónach w powłoce zewnętrznej. O pierwiastku charakteryzowanym ukła¬ 
dem termowym, w którym termy odpowiadają pewnej liczbie stanów energetycznych 
atomów bliskich siebie, mówi śię, że wykazuje multipletowość (por. str. 107). 
Metal alkaliczny wykazuje więc multipletowość dubletową,, a hel — singletową i tryple- 
tową. 

Atomy wieloełektronowe. Widma atomów o trzech elektronach w powłoce zewnętrznej 
wykazują także dwa układy termowe, pozbawione linii"kombinowanych. Jeden z układów 
jest układem dubletowym, a drugi — kwadrupletowym. Termy są odpowiednio termami 
podwójnymi i poczwórnymi. Dla atomu czteroelektronowego występują trzy niezależne 
układy termowe: singletowy, trypletowy i kwintupletowy. W przypadku atomu o pięciu 
elektronach istnieją: dubletowy, kwadrupletowy i sekstupletowy układ termowy. Pro¬ 
gresję tę można ująć w ogólną regułę: rozpatrując kolejno pierwiastek za pierwiastkiem 
w układzie okresowym, spotyka się parzyste i nieparzyste multipletowości układów ter- 
mowych; dla atomu o parzystej liczbie elektronów w zewnęt¬ 
rznej powłoce charakterystyczna jest multipletowość nie¬ 
parzysta, a dla atomu o nieparzystej liczbie elektronów — 
multipletowość parzysta. 

Analiza widmowa atomów pierwiastków ciężkich jest znacznie trudniejsza niż w przy¬ 
padku pierwiastków lekkich, gdyż różnorodne stany energii tych ostatnich są bliższe siebie. 
W widmach lekkich pierwiastków linie multipletowe występują w postaci struktury sub¬ 
telnej nałożonej na ściśle określone serie; w widmach ciężkich pierwiastków linie multi¬ 
pletowe są bardziej oddalone od'siebie, a serie nie zaznaczają się wyraźnie, ponieważ 
zachodzi znaczne nakładanie się układów termowych. Występują także dalsze trudności, 
spowodowane jednoczesnym pobudzeniem dużej liczby elektronów; nie obserwuje się już 
prostych serii Rydberga. 

Stany metąstabilne. Podczas studiów nad widmami multipletowymi zauważono, że 
istnieją wzbudzone stany atomu, z których przejście do stanu podstawowego jest wzbro¬ 
nione. Znane są one jako stany metastabilne. Atom w jednym z tych stanów może oddać 
energię jedynie drogą zderzenia, a nie przez promieniowanie, i odwrotnie, atom w stanie 
podstawowym nie może przejść w stan metastabilny w wyniku absorpcji promieniowania, 
lecz tylko otrzymując energię na drodze zderzenia 1 ). Zajmowanie orbitalu o najniższej 
energii w atomie ortohelu jest przykładem stanu metastabilnego (rys. 3.6). Jeśli atom 

x ) Fakt, że linie wzbronione pojawiają się niekiedy w postaci linii o małej intensywności, przypisuje 
się istnien iu innego niż dipol elektryczny czynnika (por. str. 98), powodującego wystąpienie promieniowania 
w pewnych atomach (np. dipol magnetyczny), lecz natężenie tego promieniowania jest niałe w porównaniu 
z natężeniem promieniowania normalnego dipola elektrycznego. Jak wspomniano wyżej, linie wzbronione 
pojawiają się również niekiedy w przypadku silnych wyładowań elektrycznych. 
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będący w stanie metastabilnym znajduje się w stanie gazowym, prawdopodobnie odda 
energię zderzając się z inną cząsteczką gazu, gdyż istnieje dla niej wielka liczba możliwych 
stanów energii i energia wzbudzenia któregoś z nich może dokładnie odpowiadać różnicy 
energii między stanami: metastabilnym i trwałym, zderzającego się atomu. W niektórych 
przypadkach energia oddawana przez atom w stanie metastabilnym wystarcza do zjoni- 
zowania cząsteczki gazu. 


ParaheL OrtoheL 

układ slngletowy układ trypietowy 



m i 
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Rys. 3.6. Graficzne przedstawienie widma atomu helu bez uwzględnienia budowy subtelnej układu try- 

pletowego 

Natężenie linii widmowych. Porównywanie natężeń linii jest cennym źródłem informacji 
o względnym prawdopodobieństwie różnych przejść zachodzących podczas procesów 
emisji i absorpcji promieniowania. Obliczanie natężeń linii w oparciu o prawdopodobieńs¬ 
two i teorię kwantową zapoczątkował Einstein. W celu wykonania pełnej analizy należy 
zastosować teorię elektrodynamiczną Diraca, w której istotną rolę odgrywa wzajemne 
oddziaływanie promieniowania i materii. 

Szerokość linii widmowych. Wszystkie linie widmowe mają określoną szerokość, nie¬ 
zależną od zdolności rozdzielczej spektroskopu. Szerokość ta zależy od zakresu energii, 
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czyli „szerokości 5 - stanów energetycznych biorących udział w tworzeniu promieniowania 
odpowiadającego wspomnianej linii. Jeśli Zlii jest szerokością stanu energetycznego, a t— 
średnim czasem trwania stanu energetycznego, to z zasady nieokreśloności wynika, że 
tńE — hjln. Dlatego też każdy proces, zmierzający od zmniejszenia średniego czasu 
trwania stanu stacjonarnego, będzie miał odpowiedni wpływ na rozszerzanie się linii 
widmowych. 

Istnieje wiele przyczyn wpływających na rozszerzanie się linii, np. zderzenia między 
atomami, spin itp., lecz nie będą one tu omawiane. 


WIDMA RENTGENOWSKIE 

Mechanizm emisji linii rentgenowskich. Promienie X są emitowane z płatki metalu 
(tzw. antykatody), jeśli znajdzie się ona na drodze szybkich elektronów o energii 
rzędu 10 000—20 000 eY. Ponieważ widma widzialnej powstające w wyniku przejścia 
elektronu z jednej powłoki do drugiej w zewnętrznym obszarze atomu, mogą się pojawić 
w wyniku wzbudzenia przez odpowiednio mniejszą energię, wywnioskowano, że promienie 
X powstają podczas wyrzucenia elektronu z wewnętrznych powłok elektronowych atomów, 
z których zbudowana jest płytka. Występowanie charakterystycznych widm promieni 
X wytłumaczyć można przyjmując, że elektron z jednej z powłok wewnętrznych, powie¬ 
dzmy K lub L , otrzymał dostateczną energię, aby opuścić atom, i że jego miejsce zajmuje 
elektron z jednej z powłok o większej liczbie kwantowej. Liczbę falową emitowanego 
promieniowania X określa różnica energii między powłokami o większej liczbie kwantowej 
i tą powłoką K lub L , z której został usunięty elektron. W niektórych przypadkach wy¬ 
rzucony elektron nie opuszcza atomu zupełnie, lecz zajmuje wolny orbital w jednej z powłok 
zewnętrznych. Nawet wtedy energia dostarczona do układu jest już, praktycznie równa 
całkowitej energii jonizacji, ponieważ zostaje ona głównie zużyta na pokonanie silnego pola, 
występującego w bezpośredniej bliskości jądra. Jeśli zaniedbać wpływ elektronów znaj¬ 
dujących się w powłokach zewnętrznych i zjawisko przesłaniania przez inne elektrony K, 
to energię potrzebną do opuszczenia powłoki K przez elektron określa w pierwszym 
przybliżeniu wyrażenie [równ. (3.6) str. 89] 

hcZ 2 R 

E = -— > 

n 2 

gdzie Z jest ładunkiem jądra (liczba atomowa). Np. w przypadku miedzi (liczba atomowa 
wynosi 29) niezbędna jest energia rzędu 12 000 eV. 

Wszystkie kończące się na powłoce K przejścia tworzą serię K , przejścia te dają naj¬ 
bardziej przenikliwe, najtwardsze promienie X, Wszystkie kończące się na powłoce L 
przejścia dają serię L , a kończące się na powłoce M — serię M (najbardziej miękkie pro¬ 
mienieć). Przejście z powłoki L do powłoki K powoduje emisję linii ć a y przejście z powłoki 
M do powłoki K — emisję linii K p , a przejście z powłoki N do powłoki K — emisję linii 
K r Przejścia z powłok o wyższej energii dają linie bliższe siebie i seria przechodzi w końcu 
w ciągły „ogon”. Podczas gdy nie można otrzymać serii K, nie uzyskując jednocześnie serii 
L i M (ze względu na sukcesywne wypełnianie wolnych orbitalów w powłokach elektro¬ 
nowych), to serie bardziej miękkie otrzymuje się (bez jednoczesnego występowania tward¬ 
szych promieni X) przez użycie elektronów jonizujących o energii nie wystarczającej do 
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usunięcia elektronów z wewnętrznej powłoki, lecz wystarczającej do usunięcia ich np. 
z powłoki L lub M. 

W 1913 r. na podstawie badań widm rentgenowskich Moseley wyprowadził wzór 
empiryczny, uzależniający częstość promieni X od kwadratu liczby Z, dla każdego pier¬ 
wiastka 

v = stała (Z — b) 2 . 


Wzór ten niekiedy bywa nazwany prawem Moseleya. Dla promieniowania K wielkość 
b równa jest 1, dla L b wynosi 2. Moseley zauważył, że wielkość Z jest identyczna z liczbą 
atomową pierwiastka, określającą jego położenie w układzie okresowym (rys. 3.7 oraz 
fot. 4). 

Energię E elektronu zajmującego orbital o głównej liczbie kwantowej n w atomie 
wodoru, określa równ. (2.21) (str. 56) . 5 

_ 27u 2 /7? 0 e 4 ; 

kw ' 

Dla cięższego atomu, jeśli ładunek jądra wynosi Z, w przybliżeniu słuszne jest równanie 

E __ 2n 2 m 0 Z 2 e* 
h 2 n 2 

Stąd wynika, że 


E n + i — E n 


2iz 2 m^e^ rj_ 
h 2 


Ponieważ E n + 1 — E n = hv , przeto v — stała x Z 2 dla danej wartości n. Równanie to jest 
podobne, choć nie identyczne z tym, które wyprowadził Moseley z danych doświadczal¬ 
nych. 

Wzór Moseleya obrazuje związek zachodzący między widmami widzialnymi lekkich 
pierwiastków i widmami rentgenowskimi ciężkich pierwiastków. Ponieważ częstość wzra¬ 
sta proporcjonalnie do kwadratu liczby atomowej, przeto leżąca w obszarze promieni 
X w przypadku ciężkich atomów seria K znajduje się w obszarze większych długości fal 
dla atomów lekkich. Dla większości lekkich pierwiastków seria K leży między obszarem 
nadfioletu i promieni X. Seria K najlżejszego z wszystkich pierwiastków, wodoru, jest 
identyczna z leżącą w dalekim nadfiolecie serią Lymana. 

Liniowe widma rentgenowskie obserwowano zawsze na tle widma ciągłego, bez wzglę¬ 
du na materiał z jakiego wykonano antykatodę. To ciągłe tło odpowiada elektronowemu 
Bremsstrahlung , wspomnianemu już przy rozpatrywaniu widm widzialnych (por. str. 84). 
W przypadku promieni X niektóre z uderzających elektronów zostają opóźnione w polu 
jąder atomów antykatody, a niekiedy są całkowicie zatrzymane. Krótkofalowy kraniec 
widma ciągłego ma określoną granicę, odpowiadającą zatrzymaniu elektronu i zmianie 
całkowitej jego energii kinetycznej w promieniowanie; granica po stronie długofalowej 
nie istnieje. Widmo ciągłe za serią K znane jest jako ciągłość K; istnieją także ciągłości L i M. 

Rentgenowskie widma absorpcyjne. Powyżej wykazano, że linie K widma emisyjnego 
powstają, gdy elektron z jednej z zewnętrznych powłok atomowych zapełnia orbital w po¬ 
włoce K, orbital opuszczony w wyniku usunięcia elektronu K drogą jonizacji lub przejścia 
elektronu do zewnętrznej powłoki atomu. Odwrotny proces obejmuje opuszczenie orbitalu 
w wyniku usunięcia elektronu K na drodze absorpcji energii. Jeśli elektron K ma zaabsor¬ 
bować promieniowanie o częstości v, musi mieć możność przejścia w stan energii E 2 , 


i 
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gdzie E 2 — E x — hv. Nie jest to możliwe w normalnym stanie atomu, gdy wszystkie po¬ 
włoki o niskiej energii są zapełnione. To samo zastrzeżenie stosuje się do absorpcji pro¬ 
mieniowania w przypadku powłok L lub M. Dlatego też nie istnieje absorpcyjne widmo 
liniowe w zwykłym tego słowa znaczeniu, jednak nieco liniowa budowa^może przejawiać 
się w wyniku absorpcji przez elektron K energii odpowiedniej do usunięcia elektronu 



0123456789 W 11 12 13 14 15 16 17 18 19 20 21 22 232425 
długość fali 

Rys. 3.7., Zależność między długością fal promieniowania K, L i M a liczbą atomową 

z atomu, lub przeniesienia go na niezajęty orbital związany z widmem widzialnym. Zwol¬ 
niony orbital w powłoce K zajmuje ponownie inny elektron i seria K jest emitowana dalej. 
W rzeczywistości cały proces jest identyczny z procesem otrzymywania widma emisyjnego. 
Bodźcem w jednym przypadku jest uderzenie strumienia szybkich elektronów, a w drugim — 
promieniowanie. Analogiczne zjawisko występuje w przypadku wzbudzenia elektronów 
L i M. 

Szczegółowe badanie liniowego widma rentgenowskiego wskazuje, że linie takie jak 
K a lub j są zbudowane z pewnej liczby linii bliskich siebie. Linie te pojawiają się, gdyż 
dla określonej wartości głównej liczby kwantowej n istnieje (21+ 1) możliwych stanów 
energii dla każdej wartości / (por. str. 49). Przejścia z tych stanów o jednakowej wartości 
n dają pewną liczbę linii bliskich siebie. Na rys. 3.4 (str. 90) przedstawiono pełny wykres 
przejść z różnych stanów energetycznych, odpowiadających różnym wartościom liczb 
kwantowych n, l, mi s. 

Prace Moselęya, prowadzące do uzależnienia częstości linii widma rentgenowskiego 
pierwiastka od jego położenia w układzie okresowym, ustaliły ponad wszelką wątpliwość 
następujące fakty: 

1) układ okresowy stanowi racjonalną klasyfikację pierwiastków, 


7 Zarys współcz. chemii nieorganicznej v 
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2) opuszczone pierwiastki są tylko tymi, dla których pozostawiono luki w tablicy, 
lub tymi, które mogą mieć liczby atomowe większe niż uran (92), 

3) każdy pierwiastek ziem rzadkich ma znamienną dla niego liczbę atomową, 

4) położenia .argonu, potasu, telluru, jodu, kobaltu i niklu w układzie okresowym 
określone są poprawnie ich własnościami chemicznymi, a nie ciężarami atomowymi. 

Znaczenie położenia pierwiastka w układzie okresowym podkreśla spektroskopowa 
reguła przesunięć, którą można sformułować następująco: widmo atom owe 
danego pierwiastka jest podobne do widma je dn od o dat- 
niego jonu pierwiastka zajmującego w układzie okresowym 
położenie kolejno następne po nim i podobne do widma dwu- 
dodatniego jonu- pierwiastka zajmującego położenie ko¬ 
lejno o dwa numery wyższe od danego pierwiastka. Regułę 
tę trzeba zmodyfikować, jeśli ma być zastosowana do widm o podwójnych liniach, których 
występowanie spowodowane jest spinem elektronu. 

Prawo Moseleya i spektroskopowa reguła przesunięć związane są z obrazowym przed¬ 
stawieniem atomu jako dodatnio naładowanego jądra otoczonego przez powłoki elektro¬ 
nowe. Hipoteza Bohra rozbudowy powłok elektronowych, głosząca że każdy atom każ¬ 
dego pierwiastka można pojęciowo zbudować przez dodanie do atomu pierwiastka, bez¬ 
pośrednio poprzedzającego go w układzie okresowym, jednego dodatkowego ładunku 
jądrowego i jednego dodatkowego zewnętrznego elektronu, jest z kolei związana z budową 
atomu, wynikającą z obliczeń opartych o mechanikę falową i teorię kwantową. 

REGUŁY WYBORU I PRZEJŚCIA WZBRONIONE 

Na str. 91 wspomniano, że pewne przejścia nie zachodzą, np. przejście z orbitalu Ls 
do orbitalu Ks. Z analizy rys. 3.5 (str. 91) wynika, że rządząca przejściami reguła wyboru 
wymaga zmiany liczby kwantowej /, i że zmiana ta może wynosić jedynie ±1? podczas 
gdy liczba kwantowa m może się zmieniać o 0, ±1. Reguły wyboru określone są wzajem¬ 
nym oddziaływaniem promieniowania i dipola elektrycznego w atomie. W celu wyjaśnienia 
tych reguł trzeba najpierw omówić polaryzację światła. 

Promieniowanie i polaryzacja światła. Zgodnie z klasyczną teorią, promieniowanie 
wywołane jest oscylowaniem pola elektromagnetycznego, którego wielkość i kierunek 
można dogodnie przedstawić za pomocą leżących w jednej płaszczyźnie i prostopadłych 
do siebie wektorów: elektrycznego i magnetycznego. Płaszczyzna, w której leżą te wektory 
tworzy kąt prosty z kierunkiem rozchodzenia się fal. Opis fali można ograniczyć jedynie 
do opisu samego wektora elektrycznego. Jeśli kierunek wektora elektrycznego pozostaje 
stały podczas całego okresu, o świetle mówimy, że jest spolaryzowane liniowo 1 ) 
w kierunku wektora elektrycznego. Kierunek wektora elektrycznego może jednak zmieniać 
się w czasie na płaszczyźnie wyznaczonej przez wektory. Jeśli koniec wektora elektrycznego 
porusza się po kole, wówczas o świetle mówi się, że jest spolaryzowane k o ł o- 
w o, gdy natomiast porusza się on po elipsie, wtedy o świetle mówi się, że jest ono spo¬ 
laryzowane eliptycznie. Jeśli kierunek wektora elektrycznego jest przypadko- 

1 ) Światło liniowo spolaryzowane bywa niekiedy nazywane światłem spolaryzowanym w pewnej 
płaszczyźnie. 


wy, światło jest niespolaryzowane; w każdej chwili pole elektryczne jest rów¬ 
nomierne nad płaszczyzną, w której leży wektor elektryczny. Wszystko co zostało powyżej 
powiedziane o wektorze elektrycznym stosuje się mutatis mutandis do wektora magnetycz¬ 
nego. 

Zgodnie z teorią klasyczną, promieniowanie spolaryzowane liniowo wynika z oscylacji 
stałego ładunku elektrycznego wokół położenia pośredniego. 

W przypadku atomu wodoru klasyczna oscylacja ładunku realizowana jest przez wib¬ 
racje odległego o r od jądra elektronu wokół jego środkowego położenia. Promieniowanie 
emitowane jest w kierunku prostopadłym do linii wibracji. Wibrację można rozpatrywać 
jaką wibrację dipola elektrycznego, utworzonego przez ujemnie naładowany elektron 
i dodatnio naładowane jądro. Moment elektryczny dipola można mierzyć iloczynem er. 
W przypadku atomu o wielu elektronach całkowity moment dipola elektrycznego wynosi 

Zgodnie z mechaniką falową, promieniowanie spolaryzowane liniowo odpowiada 
zmianom w wielkości ładunku w punktach leżących wzdłuż prostej; zmianami tymi rządzą 
prawa prawdopodobieństwa. Mechaniczno-falowa interpretacja zjawiska również przy¬ 
pisuje występowanie takiego promieniowania zmianie momentu dipolowego, lecz zmiana 
ta wynika ze zmian ładunku, a nie ze zmian r. Na str. 41 opisano emisję promieniowania 
jako wynik jednoczesnego wykonywania przez elektron dwóch wibracji (o różnych częs¬ 
tościach), określonych dwiema funkcjami własnymi y> p i ip q . Wykazano, że jeśli funkcja 
prawdopodobieństwa składa się z udziałów każdej z tych funkcji własnych 

M* = v p v |, 

wtedy gęstość ładunku q określa zależność 




gdzie q nie jest stałe w czasie, lecz zmjenia się z częstością „dudnienia”. 
Moment dipola elektrycznego /u atomu można określić jako 

[A, = j grdr. 


gdzie r jest długością wektora (odległość między jądrem a położeniem o największym 
prawdopodobieństwie znalezienia elektronu), a dr jest małym elementem objętości (dr = 
= rHmftdrd&dcp). Użyto współrzędnych biegunowych dla trzech wymiarów, ponieważ q 
wyrażano w zależności od r, 9 ?, Zastosowane funkcje falowe są pierwszym przybliżeniem 
funkcji dla atomu wodoru. Gdy atom nie emituje promieniowania, można rozważać tylko 
jeden orbital; funkcja prawdopodobieństwa zastąpiona jest wtedy przez 

a częstość v q — przez v p . Dlatego jeśli y) jest znormalizowane, Jf p % dr = 1 , to rozkład 
gęstości ładunku jest stały. Promieniowanie nie występuje bez zmiany orbitalu. 

Jeśli zachodzi promieniowanie, wówczas moment dipola elektrycznego, wynikający 
z przejścia elektronu lub jednoczesnej wibracji w dwóch stanach energetycznych, dany jest 
wyrażeniem 1 ) 

ju, = e j y)^p° q *rdr. 

*) Zależną od czasu część wyrażenia opuszczono, gdyż nie odgrywa ona jakiejkolwiek roli w rozu¬ 
mowaniu. 1 


7 * 


99 



Moment fi dipola elektrycznego atomu można rozłożyć na składowe wzdłuż osi x, y i z, 
gdzie (por. str. 31) 

x — rsind 1 cos(p 
y — r sin# sinę>, 
z — rcos#, 

i można go rozpatrywać jako równoważny trzem składowym w kierunkach y i z odpo¬ 
wiednio jak następuje: 

ju x — e ff f Wp V>q* s ' m & cos 9 r3 sk 1 # dr clft dy, 

pL y — e JJJ V>p Wq* sin & sin 9 r 3 s in # & d$ dp, 
ju z == e f f J cos r* shift dr d& dcp. 

Ze względu na fluktuację gęstości ładunku te trzy składowe momenty dipola elektrycznego 
oscylują, stając się przyczyną występowania trzech równoważnych składowych promienio¬ 
wania. Składowe te są liniowo spolaryzowane wzdłuż odpowiednich osi x, y i z (kierunek 
rozchodzenia się promieniowania jest prostopadły do odpowiedniej osi); rozpatrując 
każdą z nich osobno, można znaleźć wyjaśnienie reguł wyboru spotykanych w doświad¬ 
czalnym zapisie widm atomowych. 

/ 

Reguła wyboru dla liczby kwantowej m. Magnetyczna liczba kwantowa m dotyczy 
części równania Schrodingera ze zmienną <p- (str. 43). Nie odgrywa ona znaczącej roli, 
dopóki atom nie znajduje się w słabym polu magnetycznym. W dalszych rozważaniach 
przyjęto,,że pole to skierowane jest wzdłuż osi z. 

Promieniowanie spolaryzowane wzdłuż osi z (# = 0). Całka 
fip® f° q * względem cp [równ. (2.6) str. 44] zawiera wyraz 

2 n 

f e* m p- m ą )<p d<p. 
o 

Wyrażenie to można napisać jako 

2 n . 

' ■ J [cos \m p — m q ) (p + zsin(m p — m q )(p] d(p. 

o 

Całka ta w powyżej podanych granicach znika, chyba że m p = m q (Am = 0), a zatem liczba 
kwantowa m nie zmienia się podczas emisji promieniowania. Przyczyną występowania 
polaryzacji może być albo oscylacja dipola wzdłuż osi z, albo obrót ładunku w odległości 
r dookoła osi prostopadłej do osi z (patrz zjawiska Zeemana, str. 116). 

Promieniowanie spolaryzowane liniowo wzdłuż osi x lub 
y. Wyrażenie na promieniowanie spolaryzowane liniowo wzdłuż osi % dogodnie jest rozpa¬ 
trywać razem z wyrażeniem na promieniowanie spolaryzowane wzdłuż osi y. 

1) Wzdłuż osi całka JyjJlPj* względem cp zawiera wyraz następujący: 

2n 2n . . 

/ COS <p d<p= ( t l + e ~" - d(p = 

n - x 2 . t 


-■/ 


S i(m p -m q +l)<p 


+ e '(m p -m 9 -l)«> 


t 
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2) Wzdłuż osi y, całka iloczynu względem <p zawiera wyraz następu-’ 

jący: 


2n 

J 

0 


2n 


j sin cp Q l ( m p m g} ę dtp — j 


2 i 


^ m p~ m q^d<p - 


2iz 


-s 


<JO n p -m q +1 )ę> __ Q i(m p -m q -l)<p 


W podanych granicach całkowania obie całki znikają, chyba że m p — m q = ±1* Dlatego 
też regułą wyboru dla liczby kwantowej m jest Am = 0, ±1. Dalej, ponieważ jednocześnie 
wykonane „wychylenie cosinusowe” wzdłuż osi x i „sinusowe” wzdłuż osi y przedstawia 
obrót wektora-promienia (por. str. 11), przeto jednoczesne oscylacje składowych dipola 
wzdłuż osi x i y są równoważne obracającemu się ładunkowi, a raczej dwóm przeciwnie 
obracającym się ładunkom, ponieważ m zmienia się albo o +1, albo o —1. Dlatego też 
wystąpią dwa strumienie promieniowania, które będą spolaryzowane kołowo (patrz 
str. 98) w przeciwnych kierunkach, patrząc wzdłuż osi z, a liniowo spolaryzowane, patrząc 
prostopadle do osi z. Pamiętając, że liczba kwantowa m nie zmienia się, jeśli atom nie 
podlega działaniu zewnętrznego pola magnetycznego, wniosek taki jest oczywiście do¬ 
kładnie równoznaczny z wnioskiem wyprowadzonym z rozważania obracających się 
orbitalów (por. str. 117). 

Reguła wyboru dla liczby kwantowej L Założono, że m ma taką samą wartość zarówno 
dla y) p9 jak i dla Rozważmy promieniowanie spolaryzowane liniowo wzdłuż osi z * 
Zależna od # część wyrażenia na / i z ma postać (por. str. 100) 


7E 

o 


Zależne od # równania różniczkowe dla dwóch funkcji falowych mają postać (str. 44) 
następującą: 


_1_ d_ 

sin# dft 

1 d 
sin# d& 



m 2 O p 

sin 2 # 


+ P p ® p = 0 , 


sin 2 # 


+ - 0 . 


(3.7) 

(3.8) 


Przyjmując, że 


Ą, = /p(/ P +1) i h = /*(/* + !) 


(por. str. 47), mnożąc (3.7) przez©*, a (3.8) przez © p i odejmując stronami otrzymuje się 
zależność 


_1_ d_ 
sin# ## 




+ ®p®\ t Ipdp +' 1) ~ ląilą + Dl = 0. 


Przy wymnożeniu przez sin i całkowaniu względem & pierwszy wyraz znika, ponie¬ 
waż sin # równa się zeru w granicach całkowania; zatem 

TC 

Updp + 1) — lą(l ą + 1)1 / €) p Gq sin ### = 0. 
o 
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Jeśli l p nie równa się /, wtedy 

TC 

/ ©p@* sin ddd = 0. 
o 

Należy teraz użyć twierdzenia dotyczącego stowarzyszonych funkcji Legendre’a. Mówi 


ono, że 

cos && p — 0 P+1 + & p - 1 . 

Stąd wynika zależność 


/ 

cos &0 p &* sin &d& =■ J @*(0 p+1 -f & p -i) sin &d-&. 

Ponieważ 

J & p + 1 ®* p+1 d &=/ \e p+l \ w * o. 

zatem 


j 

TC 

J ®p+!®q sin ddd = 0, jeśli q # p -f 1 

0 


TC 

J ® p -i®q sin ddd = 0, jeśli q ^ p — 

0 

....... 

TC 

Dlatego też całka J cos &@ p O* g sin d d§ znika, jeśli q P ± 1, a l q # l p ± 1 . Powoduje 


o 


to, że liczba kwantowa l może się zmieniać tylko o ±1? jeśli zachodzi promieniowanie. 
Podobny wniosek otrzymać można rozpatrując promieniowanie spolaryzowane liniowo 
wzdłuż osi x lub y. W przypadku atomu znajdującego się w bardzo silnym polu wyładowań 
elektrycznych, atomowa funkcja falowa może zostać zniekształcona i J © p 0* sim Md 
nie będzie już równa zeru dla wartości q różnych od p ± 1 ; linie wzbronione mogą po¬ 
jawiać się wówczas w widmie. 


MOMENTY PĘDÓW I MULTIPLETY WIDMOWE 

Energia elektronu w orbitalu atomowym zależy od liczb kwantowych n i Z 1 ), a także 
od spinowej liczby kwantowej s. Zależność energii od / i s wskazuje na zależność jej od 
momentów pędów orbitalu i spinu. Różne sposoby sprzężenia momentów pędów orbitalu 
i spinu w atomie tworzą pewną liczbę niewiele różniących się od siebie stanów energetycz¬ 
nych elektronu, natomiast bez uwzględnienia spinu otrzymywałoby się tylko pojedyncze 
wartości energii. Każda linia w widmie atomu rozszczepia się więc, tworząc strukturę 
subtelną widma, określaną mianem multipletu. 

Dlatego w celu zrozumienia powstawania multipletów widmowych należy rozpatrzyć 
własności ciał obdarzonych momentem pędu. ' 

x ) W przypadku atomu wodoru, dla danej wartości h, wartości energii odpowiadające różnym war¬ 
tościom liczby kwantowej / są zwyrodniałe; zatem wydaje się, że energia elektronu w orbitalu atomowym 
wodoru nie zależy od /. 
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PRECESJA 

Momenty pędów są wielkościami wektorowymi, dzięki czemu można je składać tak 
dobrze znanymi metodami, jak metoda równoległoboku lub trójkąta sił. Na przykład, 
jeśli ciało ma moment pędu skierowany wzdłuż osi x (rys. 3.8), to kierunek i wielkość 
tego momentu pędu można przedstawić za pomocą wektora OA. Jeżeli zastosowana 
zostanie para sił, prowadząca do wytworzenia momentu pędu układu względem osi y , 



i jeśli OB przedstawia moment pędu wytworzony w ten sposób w ciągu krótkiego okresu 
czasu At, wówczas O A reprezentuje wypadkową dwóch wektorów O A i OB. Oś obrotu 
ciała będzie się więc poruszać od O A do O A *. Gdy kąt między osią obrotu i osią zastosowa¬ 
nej pary sił pozostaje stały, oś będzie się poruszać w dalszym ciągu i sama będzie się obra¬ 
cać dookoła trzeciej osi 0Z, prostopadłej do osi OX i OY. Ten ruch dokoła trzeciej osi 
znany jest jako precesja. 

Proste doświadczenie, wykonane z użyciem żyrostatu, ilustruje precesję układu, w któ¬ 
rym kąt między początkową osią obrotu a ósią przyłożonej 
pary sił jest stały. 

Żyrostat (rys. 3.9) składa się z ciężkiego koła X wirującego na osi AB. Koło utrzy¬ 
mywane jest w ramie zrobionej z dwóch sztywnych kolistych prętów PQ i CD , połączonych 
razem prostopadle do siebie. Urządzenie to pozwala osobie obsługującej ustawiać oś 
obrotu koła w dowolnym kierunku. Drut 7! przymocowuje się do ramy w punkcie O 
i ramę zawiesza się na drucie, jak pokazano na rysunku. Jeśli X nie obraca się, rama opada 
i AB zwisa pionowo. Natomiast jeśli X obraca się, AB po zawieszeniu pozostaje poziomo 
lub prawie poziomo, a cała rama obraca się wokół pionowej osi OT. Koło ma wówczas 
moment pędu dokoła osi AB; działanie grawitacyjnej pary sił, wynikającej z ciężaru koła 
powoduje wytworzenie pędu wokół osi prostopadłej do płaszczyzny papieru; w ten sposób 
zachodzi precesja wokół trzeciej osi OT. AB przez cały czas pozostaje pod kątem prostym 
do osi obrotu, spowodowanego parą sił ciężkości, dzięki czemu ruch precesyjny odbywa 
się dalej. 

Podobne warunki występują w przypadku wirującego bąka. Jeśli bąk wiruje w poło¬ 
żeniu pionowym, to niewielkie odchylenie jego osi obrotu powoduje powstanie pary sił 
wynikających z jego ciężaru. Wywołuje to precesje bąka wokół osi pionowej. Na precesję 
ma także wpływ tarcie bąka o stół. Nie podaje się pełnej teorii wirującego bąka, gdyż nie 
należy ona do dyskutowanego tu przedmiotu. 
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Nieco innym układem precesyjnym jest układ, w którym wynikająca z przy¬ 
łożenia pary sił oś ma ustalone położenie w przestrzeni, 
podczas gdy początkowa oś obrotu poruszać się może swobodnie. 

Analiza rys. 3.8 wskazuje, że jeśli oś OB przyłożonej pary sił ustalona jest w przestrzeni, 
to O A obraca się, aż w końcu pokryje się z OB. Przykładem takiego układu jest żyrokom- 
pas. Jeśli żyrostat zawiesić w ten sposób, że nie wpływa nań grawitacyjna para sił, jednak 
ma on możność swobodnego poruszania się w przestrzeni (można to spełnić przez zasto¬ 
sowanie specjalnego układu kardanowskiego), to ponieważ znajduje się on pod wpływem 
obrotu ziemi, obraca się tak długo, aż jego oś obrotu pokryje się z osią wirowania ziemi. 

O dwóch wirujących ciałach, oddziaływających wzajemnie na siebie, np. ziemia i ży¬ 
roskop, mówi się, że są sprzężone, a ich momenty pędu można składać w celu otrzymania 
całkowitego momentu pędu obracającego się układu. 

Prędkość kątowa precesji. Niech O A (rys. 3.8) przedstawia wielkość i kierunek p bę¬ 
dącego momentem pędu ruchu wokół O A. W krótkim czasie At przeniesie się O A do OA'. 
Jeśli Q jest prędkością kątową precesji wokół OZ, wówczas <ć£AOA' == QAt . Gdy OB 
przedstawia moment pędu, wytworzony przez przyłożoną na krótki okres czasu At parę 
sił <3, i jeśli QAt jest małe, wówczas 

OB = AA' = OADAt = pQAt. 

Przyłożona pata sił G jest równa stosunkowi wywołanej działaniem tej pary sił zmiany 
momentu pędu do czasu jej działania— At: 


, pQAt 



Dlatego też prędkość kątowa precesji wyrażana jest wzorem 


G _ przyłożona para sił 
p moment pędu względem OA 


SPRZĘGANIE MOMENTÓW PĘDU 

Sprzęganie orbitalnych momentów pędów. Orbitalny moment pędu można przedstawiać 
jako wektor; momenty pędów wszystkich zajętych orbitalów w atomie można dodawać 
wektorowo w celu utrzymania wypadkowego momentu pędu. Na przykład w atomie 
dwuelęktronowym każdy' zajęty przez elektron orbital ma swój własny moment pędu, 
który jednak ulega oddziaływaniu momentu pędu innego zajętego orbitału, ponieważ są 
one wzajemnie sprzężone przez siły elektrostatyczne, działające między różnymi elektro¬ 
nami oraz między poszczególnymi elektronami a jądrem. Dlatego też każdy moment 
pędu oddziałuje na inny i wywołuje precesję wokół kierunku wypadkowego momentu 
pędu, który, jak wynika z zasady zachowania pędu, ma stałą wielkość i kierunek (rys. 3.10). 
Wypadkowy moment pędu całego układu zajętych orbitalów oznaczono wektorem L 1 ). 
Dla pojedynczego elektronu wielkość wektorową 1 opisuje wyrażenie 

i = |//(7Ti)A . 

2tz 

l ) Użycie wektorów do przedstawienia momentów pędu można uzasadnić w oparciu o teorię grup. 

i 
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a dla dużej liczby elektronów — wyrażenie 

L = i T(2 -i- 1) , 

2n 

gdzie L jest liczbą kwantową wypadkowego orbitalnego momentu pędu. Każdy wektor 
momentu pędu 1 tworzy stały kąt z kierunkiem L; precesja momentu pędu każdego orbi- 
talu zachodzi w przestrzeni wokół kierunku L. Jeśli jeden z poszczególnych wektorów 
1 jest równoległy do Ł, to nie ulega on precesji. 

Dla orbitalu s (/ = 0) można wykazać empirycznie (na podstawie badania widm gazów 
szlachetnych), że wypadkowy moment pędu zapełnionej powłoki elektronowej wynosi zero. 
Wypadkowy moment pędu zupełnie niezapełnionej powłoki elektronowej wynosi zero. 



Rys. 3.10. Składanie orbitalnych mo- Rys. 3.11. Kombinacja wektorowa orbitalnych 
mentów pędu momentów pędu, dająca trzy możliwe wartości L 


Wypadkowy moment niecałkowicie zapełnionej powłoki określony jest przez względną 
orientację rozmaitych orbitalów, z których ona się składa. Mogą one przyjmować tylko 
pewne względne położenie, co powoduje kwantowanie L. Na przykład, gdy brak jest 
zewnętrznego pola magnetycznego, momenty pędów dwóch orbitalów można składać 
wektorowo za pomocą jednego z trzech sposobów, otrzymując L == 0,1 lub 21 (rys. 3.11). 

Momenty orbitalów sprzęgają się także przez ich pola magnetyczne, lecz gdy brak jest 
zewnętrznego pola magnetycznego, sprzężenia magnetycznego nie można wykryć, ponie¬ 
waż znacznie silniejsze jest sprzężenie elektrostatyczne. 

Stany atomów i nomenklatura spektroskopowa. Wypadkowy moment pędu wszystkich 
zajętych orbitalów w atomie oznaczany jest dużą literą; liter tych używa się także do 
opisywania stanów atomowych (por. str. 108) 1 ). 

S wskazuje, że L " 0, a atom jest w stanie S 

P wskazuje, że L — 1, a atom jest w stanie P 

D wskazuje, że L — 2, a atom jest w stanie D 

F wskazuje, że L = 3, a atom jest w stanie F 

Te duże litery mają podobne znaczenie, jak litery s, p, d, f używane do oznaczania poje¬ 
dynczego zajmowanego orbitalu i stanu elektronu, zajmującego ten orbital. 

Sprzężenie pędów spinu. Spin elektronu ma wielkie znaczenie w interpretacji widm. 
Sprzężenie zajętych orbitalów opisano powyżej w odniesieniu do orbitalnych momentów 
pędów; opis sprzężenia spinów elektronowych można przedstawić w podobny sposób. 

0 Czytelnik musi dokładnie odróżnić L, wypadkowy moment pędu, który nie jest liczbą całkowitą, 
i L, orbitalową liczbę kwantową, która przyjmuje jedną z wartości 0,1,2, .3... 
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Na podstawie badań widm wywnioskowano, że spiny dwóch elektronów w tym samym 
orbitalu mogą przybierać tylko dwie względne orientacje wirowania: w tym samym kie¬ 
runku i w przeciwnym. Spiny można dodawać wektor owo; wypadkowa leży w tej samej 
linii prostej co wektory składowe. W ątomie o wielu elektronach spiny także dodają się 
wektor owo. Wypadkowa spinowa liczba kwantowa S przybiera wartość całkowitą, jeśli 
liczba elektronów jest parzysta, a połówkową — jeśli liczba elektronów jest nieparzysta. 
Wypadkowy wektor momentu spinu S zależy od liczby kwantowej S, zgodnie z wyra¬ 
żeniem 

S-j/SOS-r 1)--. 


Sprzężenie orbitalnych i spinowych momentów pędów. Jeśli w przypadku pojedynczego 
elektronu sprzęga się orbitalny i spinowy moment pędu, to sprzęganie musi odbywać się 
za pośrednictwem ich pól magnetycznych, ponieważ nie ma między nimi sprzężenia elektro¬ 
statycznego. Stąd wywnioskowano, że całe sprzężenie między orbitalnymi a spinowymi 
momentami pędu ma charakter sprzężenia magnetycznego. 

Sprzężenie momentów pędu w atomie opisać można teoretycznie jednym z dwóch 
sposobów: . ' 

Sprzężenie LS czyli sprzężenie Russela-Saundersa. Poszczególne orbitalne momenty 
pędów sprzęgają się elektrostatycznie dając wypadkowy orbitalny moment 




Rys. 3.12. Sprzężenie Russela-Saun- Rys. 3.13. Sprzężenie lis 
dersa (LS) dla pojedynczego elektronu 


S 2 



Rys. 3.14. Sprzężenie jj. Wektory 
ii i J 2 wykonują ruch precesyjny 
wokół kierunku J 


pędu L. Poszczególne spinowe momenty pędu sprzęgają się również elektrosta¬ 
tycznie, dając wypadkowy spinowy moment pędu S. L i S sprzęgają się magne¬ 
tycznie; otrzymany przez dodawanie wektorowe wypadkowy moment pędu atomu J 
zależy od liczby kwantowej./, zgodnie z wyrażeniem 

J = VW+T)^~. 

J może przybierać jedną z wartości L — Ś, L - S + 1 ,L + S - 1 ,L + S. Sprzężenie 
to zwane jest sprzężeniem LS lub sprzężeniem Russella-Saunders a 1 ). 
Wyprowadzono je z obserwacji widm i ogólnie stosuje się ono do lżejszych pierwiastków 
(rys. 3.12). 


l ) Sprzężenie to bywa czasem nazywane sprzężeniem normalnym (jtrzyp . tłum). 
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Sprzężenie jj. Orbitalny i spinowy moment pędu sprzęgają się magnetycznie 
dla każdego elektronu, dając wypadkowy moment pędu elektronu j (rys. 3.13), zależny 
od liczby kwantowej j zgodnie z wyrażeniem 

j = //(/ + i)—-. 

. 2n 

Wszystkie wektory j sprzęgają się magnetycznie, dając wypadkowy moment 
pędu atomu J, gdzie J = ]//(/ + 1) —. Metoda takiego sprzęgania, znanego jako sprzę- 

żenie jj, daje dobre rezultaty w przypadku interpretowania widm ciężkich pierwiastków, 
w którym oczywiście sprzężenie elektrostatyczne między elektronami jest niewielkie. 
Należy dodać, że badanie widm ciężkich pierwiastków jest problemem bardzo trudnym. 
Z widm tych można wywnioskować, iż stany energetyczne atomów pierwiastków ciężkich 
nie są związane z określonymi wartościami L. W przypadku sprzężenia Russella-Saundersa 
L i S wykonują ruch precesyjny wokół kierunku J. W przypadku sprzężenia jj poszczególne 
wektory j ulegają precesji wokół kierunku J (rys. 3.14). W obu przypadkach wielkość 
i kierunek J pozostają stałe. 

Dla liczb kwantowych L i / stosuje się tę samą co w przypadku liczby kwantowej / 
(por. str. 101) regułę wyboru; mogą one i muszą zmieniać się jedynie o wartość albo + 1, 
albo o —-1. W przypadku ciężkich pierwiastków zdarza się niekiedy, że dwa elektrony 
zmieniają swe momenty pędu jednocześnie, nie wpływając na L lub /; wówczas AL lub 
AJ może być równa zeru. 

MULTIPLETY WIDMOWE 

Widma atomów o jednym elektronie w powłoce zewnętrznej (układ dubletowy). Me¬ 
tale alkaliczne. Ponieważ atomy te mają tylko jeden elektron w zewnętrznej 
powłoce, rozpatrzyć należy tylko jeden orbital i tylko jeden spin. Wielkość j może przy¬ 
bierać wartości /± y, dzięki czemu wszystkie termy, z wyjątkiem termów s, będą po¬ 
dwójne* (dubletowe). Te termy s odpowiadają wartości /=0; orbitalny moment 
pędu wynosi dla nich zero, co powoduje brak orbitalnego pola magnetycznego, które 
mogłoby zorientować spin. 

1 13 

Dla stanu p wielkość j może przyjmować wartości 1 ± y, tj. y i —. 

13 5 

Dla stanu d wielkość j może przyjmować wartości 2 , tj. — i —. 

2 2 2 

Wodór atomowy i jon He + . Należałoby się spodziewać, że widma atomu 
wodoru i jonu He + będą wykazywały charakter dubletowy. Rzeczywiście, szczegółowe 
badania pewnych linii widma atomowego wodoru i He + , prowadzone z zastosowaniem 
znacznie ulepszonych od czasów Balmera metod spektroskopowych, ustaliły obecność 
struktury subtelnej, składającej się z dubletów. Trudno jest jednak rozdzielić tę linie, 
gdyż wartości energii są bardzo bliskie siebie. 

Widma atomów o dwóch elektronach w zewnętrznej powłoce (układy singletowe i try- 
pletowe). Atomy w rodzaju helu i berylu. Stosuje się tu sprzężenie LS. 
Spiny mogą być równoległe lub antyrównoległe, a zatem S może przybierać albo wartość 
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O |antyrównoległe, y — yj , albo wartość 1 ^równoległe, y + yj 1 )* Dla spinów antyrów- 

noległych 5=0, &J=L; dlatego występują termy pojedyncze. Dla spinów równoległych, 
5=1, istnieją trzy możliwe wartości J, odpowiadające trzem możliwym sposobom wek¬ 
torowego składania L i S (rys, 3.15). Powoduje to występowanie termów potrójny c«h. 

Nie istnieje wzajemna kombinacja między termami dwóch układów* gdyż wymagałoby 
to odwrócenia spinu jednego z elektronów, co wydaje się bardzo nieprawdopodobne. 

Widma atomów o trzech elektronach w powłoce 

N zewnętrznej (układy dubletowe i kwadrupletowe). 

Atomy w rodzaju boru. Stosuje się tu 

\ sprzężenie LS. S może przybierać wartości y 
S L jf \ g J j ^ \ ^ 

f \ * / lub y, a / może przybierać wszystkie możliwe 

I / ^ \ /l wartości między \L — S\ a L + S (patrz str. 106). 

^ / Na przykład, dla stanu P, L = 1, przy: 


Rys. 3.15. Kombinacja wektorowa L i S, 
dla stanu P, gdy S = 1, dająca trzy możli¬ 
we wartości J odpowiadające J == 0,1, 2 2 ) 


J_ J3_ 

2 9 “ 2 ’ 2 


— termy podwójne. 


J 2 


-1 i. A 

2 ’ T’ 2 


termy poczwórne 3 ). 


Widma atomów o czterech elektronach w powłoce zewnętrznej (układy: singletowy, 
trypletowy i kwintupletowy). Atomy w rodzaju węgla. Stosuje się tu sprzę¬ 
żenie LS. Wielkość S może przybierać wartości 0, 1, 2. Np. dla stanu P, L = 1. 

przy S = 0, J = 1 występują termy pojedyncze, 
przy 5=1, / = 0, 1, 2 występują termy potrójne, 
przy 5 = 2, / = |—1|, 0, 1, 2, 3 występują termy potrójne i pięciokrotne. 

Multipletowość stanów atomowych. Mułtipłetowość można zdefiniować jako liczbę 
linii w widmie atomowym, zastępującą pojedynczą linię, 
która istniałaby, gdyby nie było spinu. Multipletowość dowodzi 
istnienia wypadkowego momentu pędu, wynikającego ze spinu elektronu. Obserwacje 
doświadczalne prowadzą do następującego empirycznego prawa: 

multipletowość = 25 + 1, 

*) +5 nie można rozważać jako dającą różną wartość od —5, ponieważ brak jest zewnętrznego pola, 
orientującego spin. 

2 ) Ten trzeci przypadek jest często przedstawiany przez wykreślenie wektorów S i L w jednej linii 
prostej. Taki układ był zadowalający w prostym modelu wektorowym wg starej teorii kwantowej, 
lecz jeśli 

S=^- l/5(S+l), L = ]Zl{L+\) , J = +]//(/+1) 

27T ' Z7T V ZTU 

model współliniowy nie daje całkowitej wartości dla J, a więc dla J = 2 trzeci przypadek musi 
być przedstawiony jak na rys. 3.15. - V . 

3 ) J nie może być ujemne i dlatego, chociaż układ termowy jest formalnie kwadrupletowy, dwa termy 


'- i *-': 1 


nakładają się. 
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gdzie S jest wypadkową liczbą kwantową spinu. Prawo obejmuje wartości multipletowości 
wyprowadzone z powyższych rozważań orbitalnego i spinowego momentu pędu. 

Na przykład 


Multipletowość 

1 

2 

3 

4 

5 

Wypadkowa liczba kwantowa spinu, S' 

o ! 

1 

2 

1 

3 

2 

2 


Multipletowość zapisujemy u góry przed dużą literą, wskazującą wypadkowy orbitalny 
moment pędu (patrz str. 106), np._ 2 P. Symbolem takim oznacza się stan atomowy 
pewnego atomu. 

Tego typu symbolu używa się często jako skróconego opisu konfiguracji elektronowej 
atomu; niekiedy udziela się dalszych informacji w sposób podany poniżej: 

a) podanie wartości /, w postaci indeksu umieszczonego po prawej stronie symbolu, 

indeksu oznaczającego stan atomu, np. 2 P^(j = yj , 

b) podanie głównej liczby kwantowej zewnętrznej powłoki, liczby w postaci normalnej 

wielkości cyfr, umieszczonej przed symbolem, np. 2 2 Pz_ (n = 2), 

2 ' 

c) umieszczenie przed symbolem opisującym stan atomu symboli wszystkich zajętych 

orbitalów; dopisek po prawej stronie symbolu orbitalu wskazuje na liczbę elektronów 

znajdujących się w tym typie orbitalu, np. ls 2 2s 2 2p 5 2 P^. . 

2 

MAGNETYZM ATOMOWY 

ORBITALNY MOMENT MAGNETYCZNY 

Ruch ładunku związany jest z istnieniem momentu magnetycznego, występującego 
w przypadku elektronów zajmujących orbitale obdarzone momentem pędu. Wyrażenie 
opisujące ten moment można bardzo prosto wyprowadzić, rozpatrując ładunek, który 
wykonuje ruch orbitalny w stałej odległości od jądra. Jeśli oj jest prędkością, kątową, T — 
okresem, a i — natężeniem prądu 

e _ 2tc , . eco 

i = —, a T — —, wówczas i = ——. 

T co 9 2n 

Prąd i płynący po okręgu jest równoważny powłoce magnetycznej o momencie Ai/c, gdzie 
A jest powierzchnią koła, a c — prędkością światła. 

Dlatego też, jeśli promień toru elektronu w obracającym się orbitalu wynosi r, to spo¬ 
wodowany ruchem orbitalnym elektronu moment magnetyczny M 0 określony jest za¬ 
leżnością ' 

, _ izr 2, eco ecor 2 

Mo =-=■—-.. ‘ 

c 2 tz 2 c 

Orbitalny moment pędu określa równ. (2.23) (str. 58). , 

• ’ . A. 

2n 
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Jeśli m 0 jest masą elektronu, wówczas 


Stąd wynika, że 


Ico = m 0 r 2 co. 


er 2 ]/1(1 Ą-X) h , - he 

^ 2^ = W+ !) 4^ 


(3.9) 


MAGNETYCZNY MOMENT SPINOWY ELEKTRONU 


Spin jest zjawiskiem, które należy traktować relatywistycznie; dlatego magnetyczny 
moment spinowy można wyprowadzić z obliczonego relatywistycznie promienia spinowe¬ 
go (por. str. 69). 

ecov 2 ev he 

Magnetyczny moment spinowy = ■-= -—- = - • — . 

2c 2 4 t zm Q c 

he 


Wielkość 


znana jest jako magneton Bohra; stanowi on dogodną jednostkę magne- 


4nm 0 c 

tyzmu atomowego 1 ). 

Anomalny moment magnetyczny elektronu. Dla celów ogólnych magneton Bohra 
można uważać za moment magnetyczny elektronu; wartość ta pozostaje w dobrej zgodności 
z obserwacjami spektroskopowymi. Jednak bardzo dokładne pomiary momentu magne¬ 
tycznego elektronu wskazują na nieznacznie większą jego wartość od wartości magnetonu 
Bohra (rzędu 0;1%). Ta oczywista anomalia spowodowana jest wzajemnym oddziały¬ 
waniem elektronu i jego własnego pola. Poprawkę tę można dogodnie przedstawić jako 
sumę wzajemnych oddziaływań: elektrostatycznego i magnetycznego, między elektronem 
i cząstką, która reprezentuje pole elektronu (por. str. 70). Założono, że środki ruchów spi¬ 
nowych dwóch cząstek są w odległości fali Comptona. Dowód przeprowadzony w oparciu 
o teorię kwantów wskazuje, że odległość ta jest najmniejszą dostrzegalną odległością 
między dwiema cząstkami. Przyjmuje się, że równań elektrodynamiki nie można stosować 
w obszarach, których rozmiary są mniejsze od długości fali Comptona. Założono, że 
z punktu widzenia elektrostatyki wirujący ładunek działa jak gdyby był umieszczony 
w środku orbity spinowej, i że każda cząstka ma energię potencjalną, wynikającą z obec¬ 
ności innej cząstki. 

Pole elektrostatyczne między elektronem i „drugą cząstką” działa hamująco na każdy 
wirujący ładunek i w rezultacie energia ruchu spinowego jest równoważna energii potrze¬ 
bnej do utrzymania ładunku e + e' w spinowym ruchu orbitalnym. Dogodnie jest wyrażać 
tę dodatkową energię elektrostatyczną w postaci równoważnika masowego m'c 2 dla 
każdej wirującej cząstki. 

Tak więc 

e 2 

m'c 2 = -z—, 

Ao 


gdzie X e jest długością fali Comptona. Dlatego też 


^ , m 0 e z 
m = 


ch 


a 

= — m 09 . 
2k 


Ł ) Wielkość e mierzy się w jednostkach elektrostatycznych. Magneton Bohra wyrażony w jednostkach 
elektrostatycznych wynosi hejAitm^ 
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gdzie a jest stałą, znaną w spektroskopii pod nazwą stałej struktury subtel¬ 
nej. Ponieważ 

e' = e t c , = « e 

m' m 0 9 2 tt 

Zatem moment magnetyczny elektronu M\ mierzony ilością energii elektrostatycznej 
elektronu w polu, opisuje wyrażenie 

(e -f e') r he 


M' — - 




2 4ixm 0 c 

Wielkość ta jest identyczna z przybliżonym wyrażeniem otrzymanym w wyniku rozważań 
prowadzonych na gruncie elektrodynamiki kwantowej 1 ). 

Wzajemne oddziaływanie magnetyczne między elektronem i jego polem wyjaśnia 
poprawkę drugiego rzędu anomalnego momentu magnetycznego. Wpiły w ten jest znacznie 
mniejszy niż wpływ oddziaływania elektrostatycznego i ma kierunek przeciwny. 

Indukcję B w polu magnetycznym zwykle definiuje się wzorem 

B = pH, 

gdzie: p — przenikalność magnetyczna, II —natężenie pola magnetycznego. 

Energia dipola magnetycznego o momencie M, umieszczonego w polu, równa się 
iloczynowi M i indukcji. 

jeśli iJjest natężeniem pola wytworzonego przez „drugi dipol” (także o momencie M), 
to w przypadku maksymalnego wzajemnego oddziaływania magnetycznego wzór na H 
przybiera postać 

H --w> 

gdzie R jest odległością między dipolami. Jest ona duża w porównaniu z ich rozmiarami. 
Wynika stąd, że maksymalną energię potencjalną dipola wynikającą z oddziaływań 

magnetycznych, spowodowanych obecnością innego dipola, określa wyrażenie . 

Podstawiając wyrażenie na magneton Bohra na miejsce M , otrzymuje się 

2 ah 2 e 2 

potencjalna energia magnetyczna — —---, 

16tt 2 mlc 2 R 3 

potencjalna energia elektrostatyczna między dwoma ładunkami e odległymi o R wynosi 
e^jkR, gdzie k jest stałą dielektryczną. Dla gazu lub próżni można przyjąć, że p i k są równe 
jedności; dlatego 

potencjalna energia magnetyczna _ 1 

potencjalna energia elektrostatyczna 871 2 
Jeśli cząstki odległe są o X e jedna od drugiej, wówczas 


( ł )‘ 


potencjalna energia magnetyczna = —— X potencjalna energia elektrostatyczna . 

87T 2 

Jeśli m"c 2 stanowi równoważnik energii potencjalnej, wynikającej z oddziaływania 
magnetycznego, a e " — równoważny ładunek, wówczas drogą podobną do przytoczonej 
powyżej dochodzi się do wzoru 

„ la 
e" =- —e, 

. - 8tc 2 2k 

OJ. Schwinger, Phys. Rev. } 76, 790 (1950). 
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a moment magnetyczny elektronu, skorygowany dla oddziaływania elektrostatycznego 
i magnetycznego między elektronem i jego polem, można zapisać jako 

———* (l + —-—'j = —(l + — - 2,73 —\ = 1,0011469 magnetonów Bohra. 

4t zm 0 c \ 2n 16tt 3 / Aizm^c \ 2tt 7T 2 / 

Ścisłe rozważania prowadzone w oparciu o elektrodynamikę czwartego rzędu prowadzą 
do następującego wyniku 1 ): 

——— (l + — 2,97—\ = 1,0011454 magnetonów Bohra. 

4 izm 0 c \ 2 tv tc 2 / 

Wartość eksperymentalna momentu magnetycznego elektronu wynosi 

1,001146 ± 0,000012 magnetonów Bohra. 


ZJAWISKO LAMBA I RETHERFORDA 

Zjawisko Lamba i Retherforda polega na bardzo małym, obserwowanym w widmach 
atomowych, przemieszczeniu linii; zmierzono je bardzo dokładnie w widmie wodoru 
atomowego. Zjawisko to jest ściśle związane z występowaniem anomalnego momentu 
magnetycznego elektronu, ponieważ oba te efekty mogą być przypisane tej samej przy¬ 
czynie. Opisane poprzednio wzajemne oddziaływanie między elektronem i polem elektro¬ 
magnetycznym zmienia nieznacznie różnicę energii potencjalnej między elektronem i pro¬ 
tonem, z którym elektron związany jest w atomie. Poniżej wykazano, że efekt ten jest 
znacznie mniejszy, gdy elektron zajmuje orbital p, niż gdyby zajmował on orbital s; tak 
więc stany 2s i 2 p nie są już dalej zwyrodniałe, ponieważ istnieje między nimi różnica 
energii. Ta różnica energii, którą można wyrazić jako Mr, została zmierzona bardzo 
dokładnie dla wodoru atomowego, przez wywołanie przejść między rozważanymi stanami. 
Przejścia te zachodzą w wyniku absorpcji promieniowania o dokładnie odpowiedniej 
częstości, leżącej w obszarze częstości fadiowych. Efekt ten można wyjaśnić jak następuje. 

Przyjmując słownictwo z poprzedniej części rozdziału, dodatkową energię kulombow- 
ską między elektronem znajdującym się" w orbitalu s a protonem 2 ) można wyrazić jako 



gdzie R jest odległością między elektronem a protonem. Ta dodatkowa energia rozdzielona 
jest mi ędzy elektron i cząstkę reprezentującą jego pole. Zatem 

e 2 (0,0011469 f 

lnav s “ —-:- f 1 

R 

Do równania podstawia się następujące wielkości: h = 6,625 • 10“ 27 erg * sek, e — 
= 4,803; 10 -10 j. ES, R = 2,116 * 10~ 8 cm (promień drugiej orbity Bohra). Wówczas 

dv s = 1,080 • 10 9 — = 1080— . 

sek sek 

ł ) R. K a r p 1U s i N. K r o 11, Phys . Rev., 77, 536 (1950). 

2 ) Można łatwo wykazać, że ładunek protonu także wzrasta o wielkość {e r — e") w wyniku wzajem¬ 
nego oddziaływania między protonem a jego polem. 

112 

% ■ 


W orbitalu s ładunek elektronu ma symetrię kulistą. Pełny obraz orbitalnej gęstości ła¬ 
dunku o symetrii kulistej wynika z jednakowego prawdopodobieństwa znalezienia elektro¬ 
nu w każdym punkcie powierzchni kuli o dowolnym promieniu i środku umieszczonym 
w protonie. W orbitalu p ładunek dzieli się na dwie części, po jednej w każdym płacie; 
dlatego energia wzajemnego oddziaływania między elektronem i polem wynosi jedną 
czwartą tej energii elektronu znajdującego się w orbitalu s 


m' {p) ć> = 



Ta dodatkowa energia rozdzielona jest między dwie części orbitalu. Stąd wynika, że 

a więc dodatkową energię kulombowską między elektronem a protonem można wyrazić 
jako 

O' - e"Y 


Dlatego^ 


64R 


7 Mc 

^ = 17 Ter- 


Przesunięcie linii w zjawisku Lamba i Retherforda dane jest wyrażeniem 

Mc Mc 

dv s - dv v = (1080 - 17) —- = 1063 -. 

sek sek 


Wartość doświadczalna wynosi 1062 ± 5 


Mc 

sek 


STOSUNEK GIROMAGNETYCZNYILANDEGO 
WSPÓŁCZYNNIK ROZSZCZEPIENIA 

Stosunek giromagnetyczny. Stosunek momentu magnetycznego do momentu pędu 
znany jest jako stosunek giromagnetyczny. Stosunek ten jest różny dla ruchu orbitalnego 
i spinowego. 

Z równań (3.9) i (2.23) wynika, że 

orbitalny stosunek giromagnetyczny =- yl(l + 1 ) ■ — — =. - 

4 nm 0 c h}/ 1 ( 1 + 1 ) 2 m„c 

Z rozważań zamieszczonych na stronie 65 i 110 wynika, że 

h & 4tc & 

spinowy stosunek giromagnetyczny =-— —— =-. 

4 nm 0 c h m^c 

Początkowo na podstawie obserwacji spektroskopowych sądzono, że spinowy stosunek 
giromagnetyczny jest dwukrotnie większy niż orbitalny. Wniosek ten został następnie 
potwierdzony przez pełną teorię, falowo-mechaniczną. 

Współczynnik Landego g czyli współczynnik rozszczepienia. Podczas wykonywania 
pewnych obliczeń dotyczących wpływu momentu magnetycznego atomu na widma, jak 


8 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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N kierunek wypadkowego 
^momentu magnetycznego 


np. w anomalnym zjawisku Zeemana (por. str. 118), dogodnie jest używać współczynnika 
Landego g . Współczynnik ten nie jest stosunkiem giromagnetycz- 

n y m, lecz zależy od niego. Gdy wypadkowy moment 
magnetyczny atomu wynika jedynie z ruchu orbitalne¬ 
go, g ma wartość równą jedności. Jeśli wypadkowy 
moment magnetyczny wywołany jest wyłącznie spi¬ 
nem, g ma wartość 2. 

Zależność g od wypadkowego momentu magne¬ 
tycznego. ilustruje następujące’ obliczenie. 

Na rys. 3.16 przedstawiono kombinację wektorową 
momentów pędów orbitalowego i spinowego. Ponie¬ 
waż stosunek giromagnetyczny dla spinu jest dwu¬ 
krotnie większy niż dla ruchu orbitalnego, przeto 
wypadkowy moment magnetyczny nie ma takiego sa¬ 
mego kierunku jak J, wypadkowy moment pędu, 
utworzony w wyniku kombinacji wektorowej wypad¬ 
kowego momentu pędu \orbitalu L i wypadkowego momentu pędu ruchu spinowego S. 
Skalarna wartość J określona jest zależnością 

| J| = |S| cos /? + |L'| cos a. 

Niech jx będzie składową momentu magnetycznego wzdłuż kierunku J 
^ = stosunek girometryczny x momentu pędu — 



Rys. 3.16. Kierunek wypadkowego mo¬ 
mentu magnetycznego w stosunku do 
kierunku J 
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Gdy S = 0, wówczas J = L i g = 1. Gdy L = 0, wówczas J - 


S,g = 2. 


TYPY WŁASNOŚCI MAGNETYCZNYCH 

Diamagnetyzm. Diamagnetyzm jest magnetyzmem wzbudzonym o przeciwnym kie¬ 
runku niż pole wzbudzające. Własności diamagnetyczne wykazują substancje niemagne¬ 
tyczne umieszczone w polu magnetycznym. Atom materiału diamagnetycznego nie jest 
obdarzony trwałym momentem mągnetycznym w przypadku braku pola magnetycznego ; 
należy wnosić, że jego momenty magnetyczne zajętych orbitalów znoszą się wzajemnie, 
a spiny elektronów są sparowane (każda para zawiera dwa elektrony o przeciwnych 
spinach). W każdym atomie, jonie czy cząsteczce, z których składa się substancja dia- 
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magnetyczna, musi więc występować parzysta liczba elektronów. Gdy pojawi się zewnętrzne 
pole magnetyczne, wówczas zajęte orbitale zostają przyspieszone lub opóźnione, zależnie 
od kierunku rotacji; powoduje to powstanie wypadkowego momentu magnetycznego 
w atomie. W krótkim okresie czasu, między chwilą pojawienia się pola magnetycznego 
a chwilą, gdy osiąga ono swą maksymalną wartość, pole zmienia się, dzięki czemu w atomie 
indukuje się siła elektromotoryczna. Powstałe w wyniku indukcji elektromagnetycznej 
prądy muszą być realizowane przez ruch elektronów. Ponieważ i — eco/2rc, przeto zmiana 
i powoduje zmianę co, a więc zmianę momentu magnetycznego (por. str. 110 ). 

Zgodnie z prawem Lenza, indukowane pole magnetyczne jest skierowane przeciwnie 
do zewnętrznego pola magnetycznego. Ponieważ w atomie nie ma oporu elektrycznego, 
dodatkowy prąd kontynuuje swój przepływ i indukowany magnetyzm trwa tak długo, 
jak długo istnieje pole zewnętrzne. Gdy pole znika, atom traci swój magnetyzm w wyniku 
procesu odwrotnego do procesu zachodzącego podczas działania pola. Wszystkie: atomy 
wykazują diamagnetyzm, bez względu na to czy mają,elektrony sparowane, czy też nie, 
natomiast dla atomów o trwałym magnetyzmie efekt diamagnetyczny jest zamaskowany. 

Paramagnetyzm. Materiały paiamagnetyczne mają magnetyzm trwały bez względu 
na istnienie zewnętrznego pola magnetycznego. Każdy atom obdarzony jest wypadkowym 
momentem magnetycznym, który wykazuje dążność do takiego ustawienia atomu, że 
wzmacnia on pole zewnętrzne. To liniowe usytuowanie ograniczają do pewnego stopnia 
ruchy cieplne atomów, co powoduje zmniejszanie się paramagnetyzmu ze wzrostem tem¬ 
peratury. Własności takiego rodzaju wykazują wszystkie substancje paramagnetyczne. 
Należałoby się spodziewać, że atomy o zamkniętych powłokach elektronowych nie wykażą 
paramagnetyzmu, ponieważ ich wypadkowy pęd orbitalny wynosi zero, a spiny są sparo¬ 
wane. Przypuszczenie to okazało się słuszne i własności paramagnetyczne znaleziono 
rzeczywiście w substancjach, w których atomy mają niezupełnie zapełnione powłoki 
elektronowe, a w szczególności powłoki w wewnętrznej części struktury elektronowej. 
Substancjami takimi są np. niektóre związki pierwiastków przejściowych. Badania sub¬ 
stancji paramagnetycznych przeprowadza się głównie za pomocą metody rezonansu para¬ 
magnetycznego, którego opis podano w rozdz. 9 (patrz str. 274). 

Określenie stosunku giromagnetycznego i współczynnika Landego dla tych substancji 
prowadzi do wniosku, że paramagnetyzm wynika raczej ze spinu niesparowanego elektronu, 
niż z momentu pędu zajętego przez niego orbitalu. Ponieważ większość badanych materia¬ 
łów paramagnetycznych ma budowę krystaliczną, założono, że orientację orbitalów wy¬ 
wołują jony sąsiadujące w sieci i orbitale nie mają możliwości ustawiania się wzdłuż 
kierunku pola. Efekt ten znany jest jako „hamowanie orbitalnego momentu pędu” 1 ). 

Ferromagnetyzm. Ferromagnetyzm jest zjawiskiem makroskopowym związanym z istnie¬ 
niem agregatów atomów, w przeciwieństwie do para- i diamagnetyzmu, które są własnoś¬ 
ciami pojedynczych atomów. Własności paramagnetyczne pojedynczych atomów żelaza 
i jonów żelaza w roztworze wskazują, że ferromagnetyzm nie jest własnością pojedynczego 
atomu. Znamienny jest paramagnetyzm soli pierwiastków ferromagnetycznych. Określe¬ 
nie stosunku giromagnetycznego prowadzi do wniosku, że istnienie ferromagnetyzmu 
spowodowane jest spinem. Teoria związana jest z własnościami kryształów metali; omówio¬ 
no ją w związku z pierwiastkami przejściowymi (patrz str. 1075). 

x ) W oryginale -— guenching of orbital momentum (przyp. tłum.). 
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WPŁYW ZEWNĘTRZNEGO POLA MAGNETYCZNEGO 
NA WIDMA LINIOWE 

Poniższą analizę ograniczono do atomów ze sprzężeniem LS. W silnym polu magne¬ 
tycznym osie magnetyczne atomów, zarówno paramagnetycznych, jak i diamagnetycznych, 
układają się tak dalece, jak to możliwe, w kierunku pola i wypadkowy moment wszystkich 
atomów przyjmuje wartość maksymalną. W obecności słabego pola magnetycznego w każ¬ 
dym atomie powstaje sprzężenie, które ustala jego orientacje względem, kierunku pola, 
lecz pole jest zbyt słabe, aby ułożyć osie magnetyczne wszystkich atomów w kierunku 
swego działania. Przypadek ten specjalnie interesuje badaczy ze względu na zjawisko 
Zeemana, tj. obserwowane w słabym polu magnetycznym rozszczepienie każdej linii 
widmowej na kilka innych. * 

W tych warunkach położenie przyjmowane przez wektor J określone jest wartością 
liczby kwantowej M , analogicznej do liczby kwantowej ra, opisującej zachowanie się po¬ 
jedynczego atomu w zewnętrznym polu magnetycznym. 

M może przybierać wszystkie wartości od +J do — J. Dla każdej wartości M kierunek 
J tworzy stały kąt z kierunkiem pola zewnętrznego, a J wykonuje ruch precesyjny wokół 
kierunku pola. W miejscu, w którym podczas nieobecności pola zewnętrznego występo¬ 
wała pojedyncza linia w widmie* odpowiadająca przejściu do stanu określonego przez 
pewną wartość /, obserwuje się w obecności pola zewnętrznego rozszczepienie jej na szereg 
linii, które odpowiadają różnym wartościom energii, związanym ze zmianą wartości M. 

Liczba linii, na które rozszczepia się linia pierwotna, określona jest regułami wyboru. 
Regułą jest, że /—dlatego też i M — może zmieniać się tylko o 0, ±1, a przejście 0 -» 0 
jest przejściem wzbronionym. 


ZJAWISKO ZEEMANA 

Normalne zjawisko Zeemana w słabym zewnętrznym polu magnetycznym. Tak zwane 
„normalne” zjawisko Zeemana zostało po raz pierwszy zaobserwowane przez Zeemana 
w 1896 r. Polega ono na rozszczepieniu każdej z linii (z serii odpowiadającej przejściom 
między stanami singletowymi) na trzy linie. 

W stanach tych liczba kwantowa S , określająca wypadkowy spinowy moment pędu, 
wynosi zero, dzięki czemu J == L. Wektor J jest przestrzennie kwantowany w kierunku 
pola i rzut jego na ten kierunek przybiera wartości Mh/2ii , gdzie M jest magnetyczną 
liczbą kwantową. Ponieważ M może przybierać wszystkie możliwe wartości całkowite 
od +/do —/, przeto dla danej wartości / każdy term powinien rozszczepiać się na 2/ + 1 
termów pochodnych. Jeśli /= 1, istnieją trzy termy pochodne, jeśli / = 2, istnieje pięć 
termów, dla /= 3 — siedem itd. Jednak bez względu na ilość termów pochodnych nor¬ 
malna linia widmowa staje się trypletem. Przyczyna tego zobrazowana jest poglądowo 
na rys. 3.17. W każdym przypadku tryplet odpowiada trzem możliwym zmianom M 
(AM — 0, +1, —1). Różnice energii między termami pochodnymi pewnego stanu atomu 
są takie same dla wszystkich stanów, nawet jeśli liczba termów pochodnych jest różna 
i, jak to wskazuje wykres, wieloma różnymi sposobami można osiągnąć przejście, dla 
którego AM = 1. Zmiana energii w przejściach jest taka sama, wskutek czego wszystkie 
możliwe przejścia dla AM — 1 powodują istnienie tej samej linii spektralnej. Podobne 
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rozumowanie stosuje się do przypadku, gdy AM = 0 lub —1. Wyjaśnia ono fakt, że każda 
pojedyncza — przy braku zewnętrznego pola magnetycznego — linia rozszczepia się na 
trzy linie w przypadku obecności takiego pola (fot. 5). 

Normalne zjawisko Zeemana a wirujący orbital. Badania widmowe wskazują, że jeśli 
znajdujący się w słabym polu magnetycznym atom emituje promieniowanie, to przepro¬ 
wadzając obserwacje światła emitowanego w kierunku prostopadłym do kierunku pola, 
zauważa się trzy linie widmowe zamiast jednej 
występującej przy braku pola. Środkowa z tych 
trzech linii, zajmująca położenie linii pierwotnej, 
jest spolaryzowana liniowo w kierunku pola. Dwie 
pozostałe są liniowo spolaryzowane w kierunku 
tworzącym z kierunkiem pola^kąt prosty. Jeśli badać 
światło emitowane wzdłuż kierunku pola, np. za 
pomocą otworu wywierconego w magnesie, obser¬ 
wuje się tylko dwie linie widmowe. Znajdują się 
one po obu stronach nieobecnej linii środkowej. 

Promieniowania odpowiadające tym dwom liniom 
są spolaryzowane kołowo w przeciwnych kierun¬ 
kach. Różnica między częstościami linii pierwotnej 
i każdej z przemieszczonych linii jest dokładnie 
równa częstości Larmora (patrz str. 120). 

Orbitale p x i p y obracają się w przeciwnych 
kierunkach, a obecność zewnętrznego pola magne¬ 
tycznego narzuca sprzężenie, prowadzące do uło¬ 
żenia ich wzdłuż pola. Ponieważ mają one równe, 

lecz przeciwnie skierowane momenty magnetyczne, przeto wpływ pojawiającego się 
sprzężenia przejawia się we wzroście prędkości obracania się jednego z nich i zwal¬ 
niania obrotów innego. Sprzężenie to jest również przyczyną wykonywania przez nie 
ruchu precesyjnego (z częstością Larmora) dokoła kierunku pola, lecz w przeciwnych 
kierunkach. Odpowiednie promieniowania, które zgodnie z teorią falowo-mechaniczną 
opisano jako fluktuację gęstości ładunku w pewnym punkcie, są spolaryzowane kołowo 
w przeciwnych kierunkach. Ruch ładunku po kole, gdy patrzeć pod kątem prostym 
do pola, ukazuje się jako przemieszczenie liniowe ładunku w kierunku prostopadłym 
zarówno do kierunku pola, jak i do kierunku, wzdłuż którego otrzymano promieniowanie. 

W przypadku orbitalu p z sytuacja jest nieco inna. Kwantowanie przestrzenne wymaga 
nie tego*, aby nie miał on momentu pędu, lecz aby składowa momentu pędu w kierunku 
pola była równa zeru. Jedynym ograniczeniem w ruchu obrotowym orbitalu jest koniecz¬ 
ność istnienia kąta prostego między osią obrotu a kierunkiem pola; obrót może więc 
zachodzić w każdej płaszczyźnie przechodzącej przez oś z. Orbital wykazuje zatem — 
zgodnie z teorią Diraca —symetrię sferyczną. Istnieją dwa przeciwne kierunki o jednako¬ 
wym prawdopodobieństwie zachodzenia rotacji. Jednoczesne wykonywanie dwóch możli¬ 
wych obrotów (każdy realizowany przez ruch połowy ładunku) odpowiadałoby liniowemu 
falowaniu ładunku w górę i w dół wzdłuż wspólnej dla wszystkich możliwych płaszczyzn 
obrotu osi z. Odpowiadające temu zjawisku promieniowanie nie różni się częstością od 
linii pierwotnej, ponieważ ruch ładunku odbywa się wzdłuż linii sił. Nie dostrzega śię tego 


Rys. 3.17. Normalne zjawisko Zeemana. 
Wykres termowy dla układu singletowego 
wskazuje przejścia odpowiadające dM = 
= 0, i 1 - Różnica wartości energii dla 
wszystkich przejść jest stała dla danej war¬ 
tości AM 
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patrząc w kierunku równoległym do kierunku pola, ponieważ liniowe falowanie ładunku 
widziane jest wtedy w skrócie, natomiast widać to, gdy patrzy się prostopadle do kierunku 
pola; promieniowanie jest wtedy spolaryzowane liniowo w kierunku pola. 

Anomalne zjawisko Zeemana. Nazwa ta wprowadza w błąd i jest pozostałością starej 
terminologii stosowanej w spektroskopii doświadczalnej; można by z powodzeniem mówić 
o „złożonym zjawisku Zeemana”. Zjawisko to związane jest z oddziaływaniem zewnętrz¬ 
nego pola magnetycznego na widma atomów, obdarzonych zarówno orbitalnym, jak 
i spinowym momentem pędu. Widma wynikające ze zmian energii tych atomów są bardzo 
skomplikowane. W s obecności zewnętrznego pola magnetycznego pierwotnie pojedyncze 
linie rozszczepiają się na wiele linii pochodnych. To złożone rozszczepienie wynika z faktu, 
że stosunek geomagnetyczny dla ruchu spinowego jest dwa razy większy niż dla ruchu 
orbitalnego, a wypadkowy moment magnetyczny ma inny kierunek niż oś J (kierunki te 
tworzą stały kąt) (rys. 3.16). Wektor wypadkowego momentu magnetycznego wykonuje 

wraz z J ruch precesyjny dokoła kierunku zewnętrz¬ 
nego pola magnetycznego (fot. 6). 

Przyczynę rozszczepienia złożonego można łatwo 
przedstawić obrazowo rozpatrując atom jako odpo¬ 
wiednio mały magnes sztabkowy (rys. 3.18). Jeśli 
magnes ten, obdarzony momentem 90?, znajduje się 
w polu magnetycznym o natężeniu H , tworząc kąt # 
z kierunkiem pola, wówczas ma on energię potencjal¬ 
ną. Energię tę można rozpatrywać jako składającą się 
z dwóch części: 

a) energia potencjalna —9 RH, którą ma magnes, 
gdy leży wzdłuż kierunku pola; można to sprawdzić 
przez rozważanie przenoszenia jednostkowego bieguna 
z nieskończoności do miejsca, w którym znajduje się 
magnes, 

b) energia potencjalna 9Q?iI( 1 — cos#) nabyta pod¬ 
czas wykonywania pracy skręcania magnesu do poło¬ 
żenia, w którym tworzy on kąt $ z kierunkiem pola. 

Wypadkowa energia potencjalna magnesu znajdującego się w polu i tworzącego z jego 
kierunkiem kąt # wynosi więc — 9JIH cos czyli — H x składowa momentu magnetycznego 
w kierunku pola. Ponieważ składowa momentu magnetycznego w kierunku J dana jest 
wyrażeniem eJg[2m G c (por. str. 114), przeto składową momentu magnetycznego w kierunku 
pola opisuje wzór eMg/2m 0 c, a energia potencjalna atomu znajdującego się w polu 
wynosi — eHMg/2m G c. Wyrażenie to zależy od g, a ponieważ (por. str. 114) 



Rys. 3.18. Anomalne czyli złożone zja¬ 
wisko Zeemana. Wykres wektorowy 
pędu dla atomu o pewnym wypadko¬ 
wym spinie znajdującego się w polu 
magnetycznym 


1 + 


S(JS + 1) + /(/ + 1) - UL + 1) 
2ĄJ +1) 


zatem różnica energii dla zmiany M jest różna dla różnych wartości S, L i J 1 ). Cierpliwy 


Ł ) W przypadku normalnego zjawiska Zeemana różnica energii dla danej zmiany M jest jednakowa bez 
względu na wartości Li/. Wielkość £ wynosi zero, dzięki czemu g — 1. Podobnie, gdy L = 0, a g — 2, 
występuje proste rozszczepienie. 
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badacz widm może sklasyfikować wiele linii widmowych i mierząc ich odległości może on 
określić różnicę energii między nimi, W ten sposób można znaleźć wartość g . Ma to duże 
znaczenie w przypadku określania liczb kwantowych /, L i S dla różnych stanów atomu. 

W przypadkach gdy g można wyliczyć zarówno teoretycznie, jak i oznaczyć doświad¬ 
czalnie, stwierdzamy bliską zgodność obu wartości. 


ZJAWISKO PASCHENA-BACKA 

-Aby pojawiły się normalne i anomalne zjawiska Zeemana, pole magnetyczne zewnętrz¬ 
ne nie powinno być zbyt silne. Jeśli pole,staje się stopniowo coraz silniejsze, wówczas dla 
atomów obdarzonych orbitalnym i. spinowym momentem pędu początkowo obserwuje 



Rys. 3.19, Wykres wektorowy peł- Rys. 3.20. Moment magnetyczny atomu rozłożony na 

nego zjawiska Paschena-Backa dwie składowe: jedną leżącą wzdłuż, a drugą prosto¬ 

padle do wektora całkowitego momentu pędu 

się opisane poprzednio anomalne zjawisko Zeemana, następnie ich widma przechodzą 
przez etap o jeszcze większej złożoności, aż w końcu, gdy pole jest bardzo silne, daje się 
zauważyć jedynie normalne zjawisko Zeemana. Kolejność tych zmian wynika ze stopnio¬ 
wego zmniejszenia się sprzężenia LS, odpowiadającego obszarowi o największej złożo¬ 
ności (obszar ten jest znany jako obszar Paschena-Backa). Po osiągnięciu stanu końcowego 
L i S wykonują swoje ruchy precesyjne oddzielnie dokoła kierunku zewnętrznego pola. 
Na tym etapie wynikające ze zjawiska Zeemana linie trypletowe wykazują słabą budowę 
subtelną, wywołaną bardzo nikłym sprzężeniem LS, jakie jeszcze zostało. Na fot. 7 przed- 
stawiońo zjawisko Paschena-Backa. 

Na rys. 3.19 przedstawiono wykres wektorowy dla pełnego zjawiska Paschena-Backa. 
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Wielkości L i S są oddzielnie kwantowane i brak jest J. Podczas precesji L tworzy z kierun¬ 
kiem pola kąt y, a S— kąt ó. Tak więc 


, składowa całkowitego momentu 
magnetycznego w kierunku pola 


—(L cos y + Scos S)=^— (Ml ± M 5 ), 
2 m 0 c 2m 0 c 


gdzie M z i M s są kwantowanymi momentami pędu orbitalowym i spinowym w kierunku 
pola. Spin nie zmienia się w czasie emisji promieniowania, a reguły wyboru dla zmian M L są 
takie same jak dla zmian M. 

Dlatego, ponieważ AM L = 0, ±1, pojawia się znowu normalne zjawisko Zeemana. 


PRĘDKOŚĆ KĄTOWA, CZĘSTOŚĆ I ENERGIA 
PRECESJI ORBITALNEJ 


Na rys. 3.20 przedstawiono moment magnetyczny atomu rozłożony na dwie składowe: 
składową w kierunku J i składową prostopadłą do J. Składowa prostopadła do J przed¬ 
stawia moment magnetyczny, położony zawsze w płaszczyźnie prostopadłej do J, który 
jednak może być zorientowany w każdym kierunku na tej płaszczyźnie. Efektywny moment 
magnetyczny, wynikający z tej składowej, wynosi zero i moment magnetyczny atomu można 
rozpatrywać jako wynikający jedynie ze składowej Jeśli J tworzy kąt # z kierunkiem 
pola, to moment pary sił wywołanej polem wynosi /^ETsin#. 

Prędkość kątowa precesji jest równoważna prędkości kątowej wektora Jsin# obra¬ 
cającego się dokoła pola ET. Na str. 104 wykazano, że prędkość kątową precesji co opisuje 
wyrażenie 

zaistniałe sprzężenie 

' co = ---■ 

moment pędu 


' Stąd wynika, że 

a H sin # 
oj =-— , 

J sin # 


Ponieważ fj, = Jge/lm^c (por. str. 114), przeto 


Częstość precesji wynosi 


J ge H sin # _ Heg 
2 m 0 c 3 sin ^ 2m 0 c 

1_a> _ Heg 

T 2n ĄkM q c 


Należy zauważyć, że v jest wprost proporcjonalne do natężenia pola H i nie zależy od 
J oraz #. 

Dla normalnego zjawiska Zeemana S = 0, zaś g = 1. Zatem 


■ He 
4tt :m 0 c 

Częstość ta bywa niekiedy nazywana częstością Larmora. Ponieważ energia atomu, znaj¬ 
dującego się w polu o natężeniu H } jest równa iloczynowi stosunku geomagnetycznego, 
składowej momentu pędu w kierunku pola i H, 

He Mh 

energia — - —-• , 

2 m 0 c 2 rc 
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i ponieważ M może się zmieniać tylko o ±1, więc zmiana energii w przejściach, przy któ¬ 
rych zmienia się wyłącznie M , wynosi 

Heh 

-= /żr, 

Am Q Tzc ' 

gdzie v jest częstością Larmora. 

Dlatego różnica energii między kolejnymi, przestrzennie kwantowanymi orientacjami 
atomu w zewnętrznym polu magnetycznym równa się iloczynowi H i częstości precesji 
dokoła kierunku pola. • 

Dowody eksperymentalne potwierdziły ten wniosek. Częstość precesji atomu parama¬ 
gnetycznego w zewnętrznym polu magnetycznym o indukcji ok. 10 000 gausów odpowiada 
promieniowaniu w obszarze mikrofalowym. Wykazano, że promieniowanie o takiej częs¬ 
tości jest silnie absorbowane przez atomy. 

Absorpcja ta znana jest jako zjawisko „rezonansu magnetycznego”. Zmieniając na¬ 
tężenie pola można badać zakres częstości Larmor&; na drodze pomiarów absorpcji 
można określić częstość precesji. Metoda ta jest szeroko stosowana w badaniach substancji 
paramagnetycznych (takich jak pierwiastki przejściowe), substancji ferromagnetycznych 
i wolnych rodników; opisano to szczegółowo w rozdz. 9. 


DOŚWIADCZENIE S T E R N A-GERLACHA 

Istnienie kwantowania przestrzennego potwierdziły doskonale wyniki uzyskane z doś¬ 
wiadczenia dokonanego przez dwóch badaczy: Sterna i Gerlacha 1 ). Umieszczali oni 
strumień odchylających się w niejednorodnym polu magnetycznym atomów 
srebra i rejestrowali ich odchylenie za pomocą fotografii. Atom srebra ma jeden elektron 
w zewnętrznej powłoce, a jego stan podstawowy jest stanem S (L — 0). Tak więc jedynymi 

możliwymi wartościami /, a także M, są ± Zgodnie z teorią klasyczną, przejście stru¬ 
mienia małych magnesów przez niejednorodne pole magnetyczne powinno spowodować 
jednolite poszerzenie strumienia, ponieważ takie małe magnesy mogą być zorientowane 
w każdym kierunku. Zgodnie z teorią kwantową, istnieje tylko 2s + 1 możliwych kierunków 

orientacji. Ponieważ s = ± y, strumień powinien rozszczepić się na dwie części. Roz¬ 
szczepienie to pokazano na fotografii (fot. 8), która stanowi dobitny dowód słuszności 
zasad kwantowych. 

ZJAWISKO STARKA 

Wpływ zewnętrznego pola elektrycznego na widma atomów jest w wielu przypadkach 
podobny do wpływu zewnętrznego pola magnetycznego. Istnieją jednak między nimi rów¬ 
nież poważne różnice. W zjawisku Starka pole elektryczne powoduje przemieszczenie 
elektronów względem jądra, tj. polaryzuje atom, w związku z czym w "atomie powstaje 
moment elektryczny. Wywołuje td precesję wektora wypadkowego momentu pędu J 

x ) O. Stern i W. Gerlach, Z. JPhys., 41, 563 (1927). 
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dokoła kierunku pola elektrycznego. W bardzo silnym polu elektrycznym L i S rozprzęgają 
się (podobnie jak w przypadku silnego pola magnetycznego), dając rezultat analogiczny 
do zjawiska Paschena-Backa. Rozszczepienie linii i różnice energii między termami pochod¬ 
nymi stanów atomowych zależą od iloczynu momentu dipolowego (elektrycznego) i na¬ 
tężenia pola. Ponieważ sama wielkość momentu dipolowego jest proporcjonalna do na¬ 
tężenia pola (dla niezbyt silnych pól), przeto różnice energii między termami pochodnymi 
są proporcjonalne do kwadratu natężenia pola. Stąd zjawisko wywołane przez zewnętrzne 
pole elektryczne nazywane jest niekiedy „kwadratowym” zjawiskiem Star- 
k a. Widmo wypadkowe jest bardzo złożone i nie będzie dalej rozważane. Informacje otrzy¬ 
mane z badania widm w przypadku zjawiska Starka nie mogą być użyte do określenia 
liczb kwantowych atomu i z tego punktu widzenia odgrywa ono mniejszą rolę niż zjawisko 
Zeemana. Prawdziwe znaczenie zjawiska Starka polega na ustaleniu analogii między zacho¬ 
waniem się elektronów atomu w zewnętrznym polu elektrycznym i zachowaniu się elektro¬ 
nów w cząsteczkach w polu elektrycznym, przyłożonym wzdłuż osi przechodzącej przez 
dwa jądra w cząsteczkach dwuatomowych. Zjawisko Starka omówiono pełniej w związku 
z określaniem momentów dipolowych (patrz str. 339). 

MOMENT PĘDU JĄDRA 

Jedną z przyczyn istnienia struktury nadsubtelnej widma jest sprzężenie momentu 
pędu jądra z momentem pędu reszty atomu. Przyjęto, że jądro ma spin, którym rządzą 
prawa mechaniki kwantowej. Zgodnie z tym założeniem, całkowity moment pędu jądra 
wynika z wpływu kombinowanych spinów nukleonów. Całkowity jądrowy moment 
pędu jest kwantowany w jednostkach Ii/Itz i rządzi nim liczba kwantowa /, przybierająca 
wartości całkowite, jeśli liczba nukleonów w jądrze jest parzysta, lub wartości połów¬ 
kowe 1 ), jeśli liczba ta jest nieparzysta. Sprzężenie I i J daje całkowity moment pędu atomu 
opisywany liczbą kwantową i 7 . Kwantowanie przestrzenne istnieje w polu elektronów; J 
wraz z I wykonują ruch precesyjny wokół kierunku F. W obecności zewnętrznego pola 
magnetycznego można zaobserwować rozszczepienie linii, które jest równoważne zjawis¬ 
kom Zeemana i Paschena-Backa. Założono, że istnieje magneton jądrowy analogiczny 
do magnetonu Bohra. Jeśli podstawimy masę protonu na miejsce masy elektronu, mo¬ 
ment magnetyczny magnetonu jądrowego stanowi w przybliżeniu 1/1836 magnetonu Boh¬ 
ra (por. str. 110) 2 ). i 

W słabym polu wielkość F jest przestrzennie kwantowana i wykonuje ruch precesyjny 
wokół kierunku pola. Występowanie tej precesji potwierdzono w badaniach absorpcji 
promieniowania elektromagnetycznego. Stwierdzono, że całe promieniowanie odpowia¬ 
dające możliwej częstości precesji jest silnie absorbowane. 

■_i 

a ) Tzn. wartości będące nieparzystą wielokrotnością 1/2 (przyp . red.). 

2 ) Obserwowany moment magnetyczny protonu wynosi 2,793 magnetonów jądrowych. Niezwykle 
duży moment magnetyczny protonu wynika z wzajemnego oddziaływania między protonem i jego własnym 
polem. 


Rozdział 4 

WARTOŚCIOWOŚĆ 


Wartościowość pierwiastka można ogólnie zdefiniować jako jego zdolność wchodzenia 
w połączenia. Atom pierwiastka jednowartościowego ma jedną jednostkę wartościowości, 
która umożliwia mu łączenie się z innym atomem tego samego rodzaju lub z jednym ato¬ 
mem innego jednowartościowego pierwiastka. Atom pierwiastka dwuwartościowego 
może łączyć się z dwoma atomami pierwiastka jednowartościowego itd. 

Studia nad wartościowością wykazały istnienie następujących prawidłowości: 

1) liczba wyrażająca wartościowość atomu jest liczbą całkowitą, ■ 

2) wartościowość danego atomu może przybierać więcej niż jedną wartość, 

3) atom w stanie wartościowości pojedynczej może łączyć się z jednym tylko atomem 
innego pierwiastka jednowartościowego; atom nie wykazuje zdolności dalszego łączenia 
się, jeśli nie zmieni swego stanu wartościowości, a więc jeżeli atom w danym stanie war¬ 
tościowości połączony jest z odpowiednią liczbą atomów jednowartościowych (lub z od¬ 
powiednią liczbą atomów wielowartościowych), jego zdolność łączenia się jest wy sycona. 

Siły walencyjne, jakimi atomy oddziaływają na siebie, oczywiście różnią się od sił 
grawitacyjnych, jakimi każda masa materialna przyciąga wszystkie inne masy we 
wszechświecie; zauważono, że dany atom łączy się tylko z atomami pewnych pierwiastków. 

Połączenie między atomami w cząsteczce, powstające podczas ich chemicznego łączenia 
się, jest znane jako wiązanie walencyjne lub krótko jako wiązanie. Istnieje jedno 
wiązanie walencyjne na każdą jednostkę wartościowości atomu. Występują dwa zasadnicze 
rodzaje wiązań: wiązanie jonowe i wiązanie kowalentne. Związki, które zawierają w cząs¬ 
teczce wiązanie jonowe, nazywane są związkami jonowymi, bez względu na to, czy cząstecz¬ 
ka zawiera również wiązania kowalentne, czy nie. 

Wiązania jonowe. Wyróżniającą cechą związku jonowego jest jego zdolność przewo¬ 
dzenia prądu elektrycznego, zarówno gdy znajduje się on w stanie ciekłym, jak również gdy 
jest rozpuszczony w jakiejkolwiek cieczy o dużej stałej dielektrycznej (np. woda, ciekły 
amoniak lub ciekły dwutlenek siarki). Przepływowi prądu towarzyszy niezmiennie reakcja 
chemiczna na powierzchniach elektrod, które doprowadzają prąd do stopionego związku 
lub roztworu. Tłumaczy się to, czyniąc następujące założenia: 

1) związek jonowy składa się z dwóch rodzajów jonów: kationów przenoszących ła¬ 
dunki dodatnie i anionów przenoszących ładunki ujemne, 

2) jony te mogą w fazie ciekłej poruszać się niezależnie od siebie, 

3) najmniejsze przenoszone przez pojedyncze jony ładunki (zarówno dodatnie, jak 
i ujemne) mają wielkość identyczną. 

Faraday wykazał, że ilość elektryczności potrzebna do uwolnienia jednego gramorów- 
noważnika produktu elektrolizy z wodnego roztworu soli wynosi ok. 96 500 C. Jeśli przyjąć, 
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że jeden gramorównoważnik substancji zostaje uwolniony przez wyładowanie jednego 
gramojonu na elektrodzie, wówczas ładunek 96 500 C jest związany z jednym gramojonem* 
Jeden gramojon zawiera 6,023 ■ 10 23 jonów (6,023 * 10 23 nazwane jest liczbą Avogadra)„ 
Tak więc ładunek jonu wyniesie 


96 500 
6,023-10 23 


-1,602-10~ 19 C. 


Wartość ta jest identyczna z ładunkiem elektronu określonym metodami czysto fizycznymi. 
Tak więc wspomniany jon w roztworze wodnym „przenosi” jeden elektron mniej lub 
jeden więcej niż potrzeba, aby jon ten był elektrycznie obojętny. W podobny sposób 
można wykazać, że jeśli jeden gramojon, wyładowując się podczas elektrolizy, uwalnia 
dwa gramorównoważniki substancji, to wspomniany jon przenosi nadmiar lub brak dwóch 
elektronów itd. 

Atomy, o których—na podstawie ich własności chemicznych— sądzono, że są jedno- 
wartościowe, tworzą jony przenoszące ładunek jednego elektronu, natomiast atomy dwu- 
wartościowe tworzą jony przenoszące ładunek dwóch elektronów. W ten sposób uzgod¬ 
niono, że liczba ładunków przenoszonych przez jon określa jego wartościowość. 

Jon jedno wart ościowy nie musi stanowić pojedynczego naładowanego atomu; może on 
występować w postaci grupy atomów, jak np. (NH£) lub (CIO^). Atomy w takiej grupie 
związane są wiązaniami kowalentnymi, których naturę omówiono poniżej. Proste jony 
przenoszące ładunki większe niż 2 występują rzadko, natomiast często spotyka się jony 
złożone, przenoszące ładunki 3 lub 4. 

Założono, że wiązanie jonowe w cząsteczce powstaje jedynie na skutek wzajemnego 
przyciągania elektrostatycznego między kationem (dodatnim) i anionem (ujemnym)* 
Założenie to zgodne jest z następującym zachowaniem się związków jonowych: 

1) Związki jonowe są krystalicznymi ciałami stałymi o wysokich temperaturach wrze¬ 
nia. Np. chlorek sodowy wrze w temp. 1430°C. Para składa się z „dwójek” jonów o przeciw¬ 
nych znakach, lecz duży moment dipolowy par jonów (około 8 D) i ich zachowanie się 
w czasie fotodysocjacji wskazują, że siły działające między jonami są siłami elektrosta¬ 
tycznymi i. stanowią jedyną przyczynę istnienia wiązania między nimi. 

2) Kryształy związków jonowych składają się z jonów ułożonych w strukturę gęsto 
upakowaną. Tak więc wiązanie jonowe nie jest wiązaniem kierunkowym. 

3) Gdy kryształy rozpuszczalnego związku jonowego rozpuszczają się w wodzie, jony 
składowe oddzielają się od siebie, przy czym nie następuje rozkład chemiczny. Jeśli 
do roztworu zostanie przyłożone pole elektryczne, wówczas jony o różnych znakach 
będą się poruszały w przeciwnych kierunkach i roztwór będzie przewodził prąd elektryczny. 
Stopione związki przewodzą również prąd elektryczny, ponieważ jony w substancji sto¬ 
pionej mogą poruszać się niezależnie od siebie. 

Wiązanie kowalentne. Wiązanie kowalentne spotyka się w takich cząsteczkach, jak 
cząsteczki gazów: H 2 , Cl 2 , HC1, H a O i CH 4 . Substancje te nie przewodzą prądu elektrycz¬ 
nego i można wywnioskować, że wiązania między atomami różnią się od opisanego po¬ 
wyżej wiązania jonowego. Kekule zaproponował, aby jednostkę kowalencyjności przed¬ 
stawiać za pomocą kreski narysówahej obok symbolu atomu * 


H— 


Cl— 



—O— 





% 
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i aby cząsteczkę związku przedstawiać przez łączenie kresek atomów składowych 

H 

• - I 

I 

H-Cl H-O-H H-C-H 

H 

W praktyce dwie kreski rysuje się jako jedną linię; każda linia przedstawia wiązanie ko- 
walentne 

H 

H—Cl H—O—H , H—C—H 

' i 

Konwencja Kekulego dobrze obrazuje ograniczoną zdolność łączenia się danego atomu. 
Stwierdzono, że zdolność łączenia się atomu węgla j^st wysycona w cząsteczce metanu 
CH 4 i rzeczywiście, wzór zamieszczony powyżej wskazuje, że w cząsteczce metanu wszyst¬ 
kie kreski Kekulego atomu węgla są wykorzystane. Własności chemiczne takich substancji, 
jak aldehyd octowy i nitryl kwasu octowego, które w wielu przypadkach reagują z innymi 
pierwiastkami lub związkami, tworząc proste produkty, można przedstawić wg konwencji 
Kekulego, jeśli uczynić założenie, że może występować więcej niż jedno wiązanie kowa- 
lentne między>dwoma atomami, jak np. we wzorach użytych w poniższych równaniach: 

H H H H 

/ I I / 

H 2 + H 3 C—C = H 3 C—C—OH 2H 2 + H 3 C—C=N = H 3 C—C—N 

^ i I \ 

O H H H 

Połączenie przedstawione jako C=0 nazywa się wiązaniem podwójnym, 
a połączenie C=N — wiązaniem potrójnym. 

W chemii organicznej takie przedstawienie wiązania kowalentnego okazało się na tyle 
zadowalające, że w badaniach związków węgla można je stosować nadal, bez użycia jakich¬ 
kolwiek innych oznaczeń. Używając tej konwencji można formułować szeregi’ homolo¬ 
giczne, związki pierścieniowe i nienasycone. Umożliwia ona wytłumaczenie zjawisk izo¬ 
merii geometrycznej i optycznej. Badania tej ostatniej wykazały, że wiązania przedstawione 
symbolami Kekulego mogą wyznaczać własności kierunkowe. Wydedukowano na przy¬ 
kład, że cztery wiązania atomu węgla skierowane są ku czterem narożom regularnego 
tetraedru, w środku którego znajduje się atom węgla, że trzy wiązania trójwartościowego 
atomu azotu nie leżą w jednej płaszczyźnie i że dwa wiązania dwuwartościowego atomu 
tlenu nie są współliniowe. 

Metoda Kekulego przedstawiania wiązań kowalentnych zawodzi w niektórych przy¬ 
padkach, nie dając adekwatnego przedstawienia własności związku. Pojęcie wiązania 
wielokrotnego wyjaśnia własności chemiczne aldehydu octowego i nitrylu kwasu octowego, 
lecz daje dla etylenu wzór H 2 C=CH 2 , z którego wynika, że cząsteczka zawiera dwa wią¬ 
zania węgiel—węgiel. Wiązania węgiel—węgiel są jednymi z najmniej reaktywnych w che¬ 
mii organicznej wiązań, a zawierający dwa takie wiązania etylen jest substancją bardzo 
reaktywną. Stawiając czoło tym trudnościom Baeyer zaproponował dziwną teorię, w myśl 
której wzrost * energii w cząsteczce spowodowany jest zniekształceniem tęteradrycznego 
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kąta między wiązaniami, co stanowi warunek niezbędny do wytworzenia dwóch równo¬ 
ległych, wymaganych wg wzoru Kekulego, wiązań między dwoma atomami węgla. 


Wzory, jakie Kekule przypisywał tlenkowi węgla Q=C 


i izonitrylowi metylu 


CH 3 —N=C , nie są zadowalające. Wzory te przewidują znaczne niewysycenie atomu 


węgla, czego nie stwierdzono doświadczalnie. Alternatywne wzory O^C i CH 3 —N==C są 
niedopuszczalne, gdyż wykazują one poczwórne, nie spotykane w żadnych innych 
związkach wiązanie, którego występowanie byłoby bardzo mało prawdopodobne (trudno 
byłoby wykazać jego istnienie, przeprowadzając rozważania w oparciu o stereochemię). 

Kekule przypisał butadienowi i benzenowi następujące wzory: 


H 

• I 

• C 

// \ 

H H H—C C—H 

II I II 

ch 2 =c—c=ch 2 h—c c—h 

^ / 

c 

• ■ , I 

H 

Wzory te zawierają człon C=C, który jest charakterystyczny dla wzoru przypisanego 
etylenowi. „Etylenowe” własności butadienu są w rzeczywistości mniej zaznaczone niż 
wynikałoby to z tego wzoru, a w przypadku benzenu w znacznym stopniu znikają. Ponadto 


wzór Kekulego dla benzenu przewiduje dwa izomery typu 

Cl 

■ \ 

Cl 

i 

1 

c 

1 

c 

^ \ 

// \ 

H—C C—Cl 

Cl—C C-H 

1 II 

1 II 

H—C C—H 

H—C C—H 


^ / 

C 

| 

C 

I 

1 

H 

I 

H 


czego wśród pochodnych benzenu tego typu nigdy nie stwierdzono. W chemii nieorganicz¬ 
nej występowanie wiązania kowalentnego nie jest tak powszechne jak w chemii organicznej, 
w związku z czym budowa większości związków nieorganicznych nie s da się wystarczająco 
opisać wzorami zawierającymi jedynie symbole Kekulego. 


ELEKTRONOWA TEORIA WARTOŚCIOWOŚCI 


Gdy przyjęto koncepcję atomu jako dodatnio naładowanego jądra otoczonego przez 
elektrony, czyniono próby wyjaśnienia chemicznego łączenia się przez grupowanie się 
elektronów w reagujących atomach. Brak aktywności chemicznej gazów szlachetnych 
sugerował dużą trwałość ich konfiguracji elektronowych. Stwierdzono, że atomy wszystkich 
pierwiastków (z wyjątkiem gazów szlachetnych) są bardziej trwałe w połączeniach niż 
w stanie wolnym. Fakt ten można było wyjaśnić przegrupowaniem elektronów atomów, 
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wchodzących w połączenia chemiczne, przegrupowaniem prowadzącym do powstania 
konfiguracji podobnych do konfiguracji gazów szlachetnych. Przyjęto, że tylko najbardziej 
zewnętrzne elektrony w atomie winny brać udział w chemicznym łączeniu się; stan bliskich 
jądru elektronów nie powinien być zakłócony przez stosunkowo małe ilości energii pochła¬ 
nianej lub wydzielanej podczas zachodzenia przemian chemicznych. Założenia te można 
sformułować następująco. 

W połączeniach chemicznych atom „dąży” do zyskania 
lub oddania elektronów w takiej ilości, aby liczba elektro¬ 
nów w jego zewnętrznej powłoce mogła stać się.alb o iden¬ 
tyczna z liczbą elektronów w powłoce zewnętrznej ato.mu 
gazu szlachetnego, umieszczonego na końcu okresu, w któ¬ 
rym pierwiastek znajd uje się w układzie okresowym, albo 
identyczna z liczbą elektronów w powłoce zewnętrznej 
atomu gazu szlachetnego umieszczonego na końcu po¬ 
przedniego okresu. 

W dalszych rozważaniach sformułowanie to nazywane jest regułą gazu szła- 
chetneg o 1 ). Reguła ta wskazuje, że w przypadku atomu wodoru, wstępującego w po¬ 
łączenia chemiczne, winno się obserwować wzrost liczby elektronów w jego powłoce zew¬ 
nętrznej do dwóch, którą to liczbę elektronów ma w powłoce zewnętrznej hel; daje się 
zauważyć zupełną zgodność z danymi doświadczalnymi. Zgodnie z regułą gazu szlachet¬ 
nego w powłokach zewnętrznych atomów pierwiastków okresu drugiego, wstępujących 
w połączenia chemiczne, winno się obserwować albo wzrost liczby elektronów do ośmiu 
(tj. liczby elektronów w zewnętrznej powłoce atomu neonu), albo zmniejszenie liczby 
elektronów do dwóch (jak w atomie helu). Stwierdzono doświadczalnie, że dwa pierwsze 
pierwiastki: lit i beryl mogą wstępować w połączenia chemiczne z równoczesnym wzrostem 
liczby elektronów w ich powłokach zewnętrznych do ośmiu albo ze zmiejszeniem do dwóch; 
pozostałe pierwiastki: bor, węgiel, azot, tlen i fluor zawsze zwiększają liczbę elektronów 
w swoich zewnętrznych powłokach, gdy wstępują w połączenia chemiczne. Zasadniczo 
prawie całe zachowanie się chemiczne pierwiastków drugiego okresu opisuje reguła gazu 
szlachetnego. Jednak istnieje kilka przypadków związków chemicznych, do których reguła 
ta nie stosuje się; następujące związki mogą być tego przykładem: 

lit w wodorku litu, LiH 2 , i w dwumetylolicie, Li(CH 3 ) 2 , 
beryl w borowodorku berylu, Be(BH 4 ) 2 , 
bor w trójmetyloborze, B(CH 3 ) 3 , 
węgiel w trójfenylometylu, C(C G H 5 ) 3 . 

Reguła gazu szlachetnego stosuje się, z pewnymi wyjątkami, do pierwiastków pozosta¬ 
łych okresów, szczególnie do pierwiastków grup głównych. Pierwiastki, poza znajdującymi 
się w okresie drugim, mogą wstępować w bardzo trwałe połączenia chemiczne, przy czym 
liczba elektronów w ich zewnętrznych powłokach wynosi ponad osiem: praktyka wskazuje, 
że maksymalna liczba elektronów w zewnętrznej powłoce atomu wynosi 12 dla pierwiastków 
okresu trzeciego i czwartego, a 16 dla pierwiastków okresów piątego i szóstego. Pierwiastki 
grup przejściowych często wstępują w połączenia chemiczne w ten sposób, że daje się zau^ 
ważyć wzrost liczby elektronów zarówno w przedostatniej, jak i zewnętrznej powłoce., 

*) Reguła ta nazywana jest również regułą oktetu, z wyjątkiem struktur typu helu ( przyp. red.). 
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Reguła gazu szlachetnego nie jest , więc kompletną ani ścisłą wskazówką na. temat 
zachowania się atomów wchodzących w połączenia chemiczne, lecz służy jedynie jako 
punkt wyjścia do wyjaśnienia wartościowości jonowej i kowalencyjności. Jak wykazano 
dalej, reguła gazu szlachetnego, w tej mierze, w jakiej wskazuje ona, że liczba elektronów 
w powłoce walencyjnej łączącego się atomu wynosi osiem, jest jedynie wyrazem przewagi 
hybrydyzacji tetraedrycznej. 

WARTOŚCIOWOŚĆ JONOWA W UJĘCIU ELEKTRONOWEJ 
TEORII WARTOŚCIOWOŚCI 

Zgodnie z elektronową teorią wartościowości, wiązanie jonowe (patrz str. 123) między 
dwoma atomami tworzy się przez przejście jednego lub'więcej elektronów z jednego atomu 
do drugiego. Reguła gazu szlachetnego służyć będzie — w obecnym stanie rozważań — 
jako reguła wskazująca liczbę elektronów, jakie traci atom pierwiastka elektrododatniego, 
a zyskuj e atom pierwiastka elektroujemnego. Jako przykład rozpatrzyć można tworzenie 
się chlorku sodowego z atomu sodu i atomu chloru. Konfigurację atomu sodu można przed¬ 
stawić jako 



a konfigurację atomu chloru jako 


Jeśli zewnętrzny elektron atomu sodu przechodzi do atomu chloru, wówczas powstaje 
para jonów Na + Cl~; jon sodu ma konfigurację atomu neonu, a jon chloru — konfigurację 
atomu argonu. Przejście pojedynczego elektronu z jednego atomu do drugiego odpowiada 
pojedynczej wartościowości jonowej ze strony każdego atomu 





^ Od atomu metalu, który ma dwa elektrony więcej niż poprzedzający go gaz szlachetny, 
mogą zostać oderwane dwa elektrony; tyle elektronów może przyjąć atom niemetalu, 
który ma dwa elektrony mniej niż atom najbliższego po nim gazu szlachetnego. Powstałe 
w ten sposób jony będą jonami dwuwartościowymi. 

W większości przypadków tworzeniu wiązań jonowych przez pojedyncze atomy od- 
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powiada powstanie konfiguracji gazu szlachetnego w każdym jonie, tj. zachodzi tu zwięk¬ 
szenie lub zmniejszenie liczby elektronów w zewnętrznej powłoce jonu do ośmiu (lub dwóch 
w przypadku wodoru lub litu). Jednak niekiedy w trwałych jonach jednoatomowych 
reprezentowane są inne konfiguracje elektronów. 

KOWALENCYJNOŚĆ W UJĘCIU ELEKTRONOWEJ 
TEORII WARTOŚCIOWOŚCI 

Elektronowa teoria wartościowości tłumaczy także kowalencyjność w odniesieniu 
do konfiguracji elektronowej. Wyjaśnienie współzależności między strukturą elektronową 
atomu i jego ko walencyjno ścią zaproponował w 1916 r. Lewis. Sugerował on, że każde 
wiązanie kowalentne należy interpretować jako parę elektronów wspólną dla obu łączących 
się atomów. Można to doskonale przedstawić wykreślnie. Jeśli zewnętrzne powłoki 
dwóch atomów chloru narysować w postaci V. 

• • • • 

* Cl # # Cl * 

• '• • • 

wtedy cząsteczka chloru jest reprezentowana przez ' 

% • • • • 

: ci : ci : 

Wspólne elektrony rozpatrywane są jako część struktury elektronowej każdego atomu 
w cząsteczce w ten sposób, że każdy atom chloru osiągnął konfigurację atomu argonu 
i zwiększył liczbę elektronów w swej zewnętrznej powłoce o jeden. 

Według elektronowej teorii wartościowości podwójne wiązanie składa się z czterech 
(dwóch par) elektronów wspólnych dla dwóch podwójnie związanych atomów. Jako 
przykład rozważono grupę karbonylową w cząsteczce acetonu 

h 3 c—c-ch 3 

' ■ II 

O 

Powłoki walencyjne wolnych atomów węgla i tlenu mają odpowiednio konfiguracje ele¬ 
ktronowe 

. C • 

W cząsteczce acetonu atom węgla w grupie karbonylowej tworzy wspólne pary elektro¬ 
nowe z dwoma innymi atomami węgla, a pozostałe dwa elektrony tworzą dwie wspólne 
pary z elektronami atomu tlenu 



9 Zarys współcz, chemii nieorganicznej 
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Oba atomy węgla i atom tlenu zawierają więc 8 elektronów w ich powłokach walencyjnych. 
Wszystkie cztery pary elektronowe atomu węgla są wspólne; a atom tlenu ma cztery ele¬ 
ktrony jedynie w swoim posiadaniu. 

Dla danego pierwiastka wartości liczbowe wartościowości jonowej i kowalencyjności 
muszą być równe, bowiem jeśli liczba elektronów walencyjnych pierwiastka wzrasta o je- 
den, wówczas albo przyjmuje on całkowicie jeden elektron z innego atomu (war¬ 
tościowość jonowa), albo zachodzi przypadek współposiadania jednego elektronu 
(kowalencyjność). Jeśli liczba elektronów walencyjnych wzrasta o dwa, to albo atóm 
przyjmuje dwa elektrony z innego atomu, albo zachodzi przypadek współposiadania 
dwóch elektronów itd. 

Całkowita liczba elektronów obecnych w atomie w połączeniach chemicznych, włącza¬ 
jąc w to elektrony uzyskane przez przejście z atomu do atomu lub przez współposiadanie, 
jest zawsze prawie parzysta. Na przykład, we wspomnianej już cząsteczce chloru każdy 
atomchloruma jedną parę elektronów wspólną dla obu atomów 
i sześć elektronów w swym wy ł ą c z n y m p o s i a d a n i u. Te ostatnie 
są prawdopodobnie połączone w pary. W opisie budowy cząsteczki kowalentnej należy 
odróżniać pary elektronowe wspólne (które biorą udział w tworzeniu wiązania) i pa¬ 
ry elektronowe należące tylko do jednego atomu (nie biorą one udzia¬ 
łu w wiązaniu). Pojęcie par elektronowych ma duże znaczenie i zostało wprowadzone 
do falowo-mechanicznej teorii wartościowości. 

W toku dotychczasowych rozważań dotyczących kowalencyjności założono, że wią¬ 
zanie kowalentne tworzy się między dwoma atomami bez oddziaływania innych elektronów 
niż te, które tworzą wiązania. Można jednak rozważać i dalszy rozdział elektronów wa¬ 
lencyjnych między dwa atomy, co pozwala na współposiadanie jednej lub więcej par 
elektronowych w wiązaniu kowalentnym i pozostawia pewną liczbę par, nie będących 
we wspólnym posiadaniu, lecz nie zostawia już pojedynczych elektronów na jakimkolwiek 
z atomów. Przykładem tego może być cząsteczka tlenku węgla. Tlenek węgla jest pod 
wieloma względami podobny do azotu. Według elektronowej teorii wartościowości, 
cząsteczkę azotu można rozpatrywać jako dwa atomy azotu związane potrójnym wiązaniem 
kowalentnym 

NeeN ■ 

W cząsteczce znajduje się dziesięć elektronów walencyjnych, z których,sześć jest wspólnych. 
W cząsteczce tlenku węgla występuje także dziesięć elektronów walencyjnych; cztery po- 


• C 


. o 

• * 

czątkowo w atomie węgla i sześć w atomie tlenu. Jeśli rozdzielą się one tak, że pięć elektro¬ 
nów będzie przypadać na każdy atom, wówczas można utworzyć między atomami wiązanie 
potrójne, pozostawiając po jednej nie posiadanej wspólnie parze elektronowej w każdym 
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atomie. Ponieważ atom węgla zyskał elektron, a atom tlenu go stracił, nastąpiło formalne 

przemieszczenie ładunku i cząsteczkę tlenku węgla należy zapisać w postaci 0=0. Ładunki 
— i +, umieszczone jako indeksy nad symbolem atomów, nazywane są ładunkami 
formalnymi, ponieważ muszą one odpowiadać rzeczywistemu rozdziałowi 
ładunku. Powinien on być wykazany przez moment dipolowy, który jest wywołany nie 
tylko przez rozdział elektronów walencyjnych między jądra, lecz także przez takie czynniki, 
jak wielkość ładunków jąder, wpływ przesłaniania elektronów i elektroujemność pierwiast¬ 
ków. Wpływ rozdziału elektronów w cząsteczce tlenku węgla znoszony jest przez i nn e 
czynniki i w rezultacie znaleziony doświadczalnie moment dipolowy jest bliski zeru. 

Wiązanie kowalentne, które powstaje w wyniku przemieszczenia elektronów, można 
by nazwać wiązaniem o charakterze w pewnym stopniu jo no- 
w y m 1 ) (co-ionic bond ), lecz nie ma potrzeby wyróżniać go spośród wiązań kowalentnych 
łączących dwa obojętne atomy. 

Atom może uzyskać trwałą konfigurację elektronową przez wytworzenie wiązania 
kowalentnego z drugim atomem po przeniesieniu elektronów z lub do trzeciego atomu. 
Jeśli następuje oddanie elektronów, tworzy się kation, natomiast w wyniku zyskania 
elektronów powstaje anion. Na przykład atom azotu w chlorku amonowym oddaje elek¬ 
tron atomowi chloru, tworząc anion Cl~. Powstają wówczas cztbry wiązania kowalentne 
z atomami wodoru. Atom azotu staje się więc centralnym atomem w kationie, a dwa jony, 
tworzące chlorek amonowy, można zapisać jako 



FALOWO-MECHANICZNA INTERPRETACJA WARTOŚCIOWOŚCI 

Falowo-mechaniczna interpretacja wartościowości powstała w oparciu o ogólną za¬ 
sadę, że w cząsteczce dwuatomowej A—B istnieje przynajmniej jeden orbital, który obej¬ 
muje oba jądra A i B. Orbital taki nazywany jest orbitałem molekularnym. „ Ponieważ 
cząsteczkę A—B można utworzyć przez połączenie oddzielnych atomów A i 2?, a następnie 
rozdzielić ją znów na osobne atomy, przeto logiczne jest założenie, że orbital molekularny 
tworzy się przez połączenie orbitalów atomowych i rozpada się znów na orbitale atomowe, 
gdy jądra odsuwają się na większą odległość. Tego rodzaju przybliżenie oparte jest na pew¬ 
nych ogólnych zasadach, które zostaną wyjaśnione, zanim omówiona będzie # dokładniej 
teoria tworzenia orbitalów molekularnych. Te ogólne zasady podzielić można na dwie 
grupy: 

1) dotyczące energii orbitalu, metody LCAO 2 ) łączenia orbitalów atomowych i iden¬ 
tyfikacji najbardziej trwałych orbitalów kombinowanych, 

2) dotyczące symetrii łączących się orbitalów atomowych. 

*) Wiązanie to często nazywane jest również koordynacyjnym lub semipolarnym ( przyp. red.). 

2 ) LCAO jest skrótem angielskich słów Linear Combination of Atomie Orbitals (kombinacja liniowa 
orbitalów atomowych) (przyp. tłum.). 

9 * 
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ENERGIA ORBITALU O FUNKCJI FALOWEJ y> 

Zgodnie z definicją klasyczną, potencjał elektrostatyczny w pew¬ 
nym punkcie jest równy pracy wykonanej podczas przeno¬ 
szenia jednostkowego wyimaginowanego 1 ) ładunku dodat¬ 
niego z nieskończoność ido tego pu n k t u; dlatego ta obecność ła¬ 
dunku elektrycznego związana jest z energią potencjalną. Otaczający ładunek obszar, 
będący pod jego wpływem, nazwano polem elektrycznym. Energia potencjalna jest związana 
zarówno z polem, jak i z ładunkiem, ponieważ na skutek obecności ładunku w pobliżu 
należy wykonać pracę podczas przenoszenia jednostkowego (wyimaginowanego) ładunku 
dodatniego do pewnego punktu pola. Klasycznym obrazem pola wywołanego przez ele¬ 
ktron jest pole wywołane przez ładunek punktowy. Teoria falowo-mechaniezna zakłada, 
że ładunek jest rozmieszczony przestrzennie, chociaż niejednolicie w całości pola. Energia 
pola w pewnym punkcie związana jest z wielkością |^| 2 , która stanowi miarę prawdopodo¬ 
bieństwa znajdowania się elektronu w tym punkcie. 

Dlatego energię w pewnym punkcie pola można opisać w zależności od własności 
elektronu. Jeśli T p jest energią kinetyczną, aF p — energią potencjalną elektronu w pewnym 
punkcie pola, T p i V p są funkcjami a E jest całkowitą energią elektronu, wówczas 

Ji?-prawdopodobieństwo znajdowania się elektronu w tym punkcie = 

= j(T p + Pp)-gęstość elektronowa w tym punkcie. 

Jeśli całkowanie przeprowadzić po r, całkowitej przestrzeni pola 2 ), to otrzymuje się 


Stąd 


E J t fd% — j {T p -f V p ) y) 2 dj. 

z _ $ (T P + V P ) Vdx _ 
f V 2 dr 


(4.1) 

(4.2) 


Tak więc energia elektronu (pomijając energię równoważną masie spoczynkowej) jest 
energią orbitalu, wskutek czego energia zajętego przez elektron orbitalu, opisana przez 
funkcję falową y, dana jest równ. (4.2). Równanie to wyprowadzono drogą rozpatrywania 
orbitalu zawierającego jeden elektron. Podobne wyrażenie można również wyprowadzić 
dla orbitalu, w którym znajdują się dwa elektrony łączące dwa atomy. Wielkość V p opisuje 
Wtedy wynikającą z obecności dwóch ładunków energię potencjalną pola w pewnym punk¬ 
cie, a %p jest funkcją falową opisującą orbital molekularny. 


DWUCENTRYCZNY ORBITAL MOLEKULARNY 

Metoda LCAO kombinacji orbitalów atomowych. Dwucentryczny orbital molekularny 
powstaję wówczas, gdy istnieje para elektronowa wspólna dla dwóch atomów. Tworzy się 
on przez kombinację orbitalów atomowych, po jednym z każdego atomu. Niech / ip A i f B 
będą funkcjami falowymi pierwotnych orbitalów atomowych. Te funkcje falowe można 

*) Słowo wyimaginowany oznacza tu, że ładunek dodatni nie ma wpływu na pole wokół punktu. 

2 ) Przyjęte jest wyrażać energię w postaci hamiltonianu, lecz takie postępowanie świadomie wykluczono 
w tej książce, przeznaczonej dla czytelników, którzy nie posiedli pełnej znajomości matematyki. 
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dodać lub odjąć od siebie, przy czym tworzy się inną funkcję falową (podobnie jak proste 
fale harmoniczne sumuje się. podczas nakładania się). Proces taki nazywa się kom b i- 
nacją liniową (por. str. 15). Jeśli xp A i ip B są rozwiązaniami równania Schrodingera, 
wtedy każda liniowa kombinacja ip A i y B jest także rozwiązaniem. Zatem 


ip = C x %p A ± 


gdzie c x i c 2 są stałymi, jest rozwiązaniem równania Schrodingera. 

Innymi słowami, pewien orbital, którego funkcja falowa stanowi rozwiązanie równania 
Schrodingera, może być zbudowany z całości lub części dwóch orbitalów atomowych. 


Orbital kombinowany o najmniejszej ener¬ 
gii. Jeśli funkcję falową tp orbitalu kombi¬ 
nowanego określa wyrażenie 

W = c x y) A ± c 2 y> Bi 

wtedy wyrażenie na energię orbitalu, wg równ. 
(4.2), przyjmie postać 1 ) następującą: 

' E= f(T p + Vp)(cj^A ± cWB?d% 

J(ci y> A ± c 2 yj B ) 2 dr 



brak przenikania prawie całkowite 
przenikanie 
$ab ^ 1 

Rys. 4.1. Przenikanie się orbitalów atomowych 


Jeśli i y) B są pierwotnymi funkcjami falowymi atomów, to wartość iy zmienia się w za¬ 
leżności od c 1 i c 2 . Trwała cząsteczka odpowiada układowi o najmniejszej energii; dlatego 
c x i c 2 muszą być tak dobrane, aby E było jak najmniejsze. 

Niech xp x ~ c 1 ip A + c 2 y B , gdzie y) A i f B są znormalizowanymi funkcjami falowymi 
atomów. Wtedy 


Niech 


j(clV A + 2c 1 c 2 yj A 'ip B + clyj 2 B )(T p + V p )dr 
J (c\v\ + 2c 1 c i ip A yi B -+ cly>* B )dr 


Eab JwaWbOEp + Vp)dT, E AA — j V * A (T„ "f" Vp)dx, 
S A B = fwAWBdr, S AA = jw A dr. 

Analogiczne wyrażenia można napisać dla E BB , E cc itd. Wtedy 


E _ c \Eąa + 2c x c 2 E AB + c\Ebb 
c\Saa + 2c x c 2 S ab + c\S BB 

Całka S AB , czyli J y^ A ^ B dr, nazywana jest całką przenikania. Uzasadnienie tej nazwy 
wynika z rys. 4.1 (wg Coulsona). Koła przedstawiają granice, na zewnątrz których wpływ 
funkcji falowej jest nieznaczny. Jeśli funkcje falowe są znormalizowane i przenikają się 
zupełnie, wówczas S AB = I- Jeśli nie przenikają się w ogóle, S ab — o* 

Ponieważ każda z funkcji falowych i ip B jest znormalizowana, przeto 

jy) A dr = 1 i fyjgdr = 1. 

x ) dx oznacza całkowanie względem wszystkich współrzędnych. / 
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Dlatego 


* $AA. == SBB = 1- 

Jeśli sporządzić dwa wykresy obrazujące zmiany E, odpowiadające zmianom c x i c 2 , to 

dE 

każda z krzywych będzie wykazywać minimum. W tych punktach odpowiednio —-— — 0 

ÓCi 

i = 0. Różniczkując równ. (4.3) względem c± i kładąc E — a/b, gdzie 


otrzymuje się 


Ponieważ 


a = + Zc&Eab + c \E#b ? 6 — + 2 c 1 c 2ł S' 4 B + c|Sbb, 


dcl dc 1 dc ± 


przeto 


**- 0 , 

dc 1 


db _ da 
dc x dej. - 

E(2ciS aa “b 2c 2 S A b) — 2ęi -£^4 ~b 2c 2 E A b- 


Ci(E a a ~ ES aa) + c 2 (Eab ~~ ES ab) = 0. 


Podobnie można wykazać, przez różniczkowanie równ. (4.3) względem c 2 , że 


C 2 (% - JESbb) +■ ĆiCSib ~ ES AB ) - 0. (4.6) 

Równania (4.5) i (4.6) można wykorzystać do znalezienia wartości E i stosunku* cjc^ 1 ). 
Odpowiednie równania dla kombinacji więcej niż dwóch funkcji falowych można utworzyć 
w podobny sposób (por. str. 137); jeśli istnieje n łączonych funkcji falowych, otrzyma się 
n równań. E AB , czyli J f A f B ( T p + V p )dt, znana jest jako całka rezonansowa. 

Znaczenie całki rezonansowej. Jeżeli dwa oscylatory harmoniczne A i B , np. dwa 
wahadła zawieszone na wspólnej nici poziomej, są sprzężone, wówczas istnieją dwie możli¬ 
we częstości podstawowe drgań układu, a więc dwie możliwe wartości energii. Jedna z tych 
częstości związanych ze sprzężonym układem jest większa, a druga mniejsza niż obie 
naturalne częstości oscylatorów A i B. Przez odpowiednie postępowanie można układ 
wprawić w drgania z obydwiema możliwymi częstościami. Jeśli maturalne częstości oscyla¬ 
torów A i B są prawie takie same, i jeśli jeden z nich, powiedzmy A , zostaje wprawiony 
w ruch drgający, wtedy B zaczyna drgać ze stopniowo wzrastającą amplitudą; amplituda 
A stopniowo zmniejsza się. Gdy B drga z maksymalną amplitudą, A nieruchomieje. Na¬ 
tychmiast gdy stan ten zostaje osiągnięty, energia zaczyna „przechodzić” do A. Cały proces 
przechodzenia energii od A do B i z powrotem powtarza się stale. Zjawisko to zaznacza 
się silniej, gdy A i B mają tę samą naturalną częstość drgań. W tym przypadku mówimy, 
że oscylatory pozostają w „rezonansie”. Stopień sprzężenia A i B określony jest „współ¬ 
czynnikiem sprzężenia”. 


x ) Rozważanie funkcji falowej yj = c^a — c 2 ipb prowadzi do uzyskania analogicznych równań. 
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Całka rezonansowa w falowo-mechanicznym rozważaniu wartościowości została tak 
nazwana przez analogię między nią a wyrazem przedstawiającym energię przechodzącą 
z A do B i z powrotem, w analizowanym powyżej przykładzie, zaczerpniętym z mechaniki 
klasycznej. Należy zdawać sobie sprawę, że pojawienie się całki rezonansowej jest po prostu 
matematycznym wynikiem liniowej metody kombinowania orbitalów atomowych. Jeśli 
yj jest kombinowaną funkcją falową w pewnym punkcie, i xp = ip A ± y B , to y> 2 = 
=y> A + Vb- Ponieważ ip jest amplitudą, a energia jest proporcjonalna do kwadra¬ 

tu amplitudy, staje się zrozumiałe, że w tym prostym przykładzie wyraz 2ip A ip B odgrywa 
rolę całki rezonansowej. 

Warunki kombinacji orbitalów atomowych. Ponieważ 

. Eaa = f V>a(T p + Vp)dT, a Ebb = f ’A(T p + V p ) dv, 

zatem wyrażenia te można uważać za wyrażenia przedstawiające energię każdego orbitalu 
osobno, gdy znajduje się on w polu drugiego. Energia ta nie jest równa energii orbitalu izo¬ 
lowanego atomu, lecz w przybliżonym obliczaniu całek ip A i yj B przyjmuje się zwykle za 
funkcje falowe odosobnionych atomów. 

Niech więc E AA będzie pisane jako E A , a E BB jako E B . Podstawiając do równań (4.5) 
i (4.6) i kładąc $aa — $bb ~ 1 otrzymuje się następujące zależności: 

E A - E +-^ (Eab - ESab) = 0, Eab-ESab + —{E b -E) = 0. 

Cl c x 

Eliminując c 2 /c 1 , uzyskuje się równanie 


Stąd 


E — Eą _ Eąb — ES ab 
ES ab ~~ Eab Eb — E 


(E - E a ) (E b -E)+ (Eab ~ ES ab) 2 = 0, E* - E (E B + E A ) + E A E B - (E AB - ES AB ) 2 = 0, 

E . Ęb± Ea.± V (Eb + EaY ~ 4EąEb + Wąb ~ _ 

2 ' 

Eb + Eą± V(Eb - EąY + ^ (.Eab - ES ab ) 2 \ (4 

Równanie (4.7) wskazuje, że jeśli ma zachodzić rzeczywiste połączenie, to energie 
E a i E b muszą być tego samego rzędu. 

Niech E b będzie dużo większe niż E A . Jeśli f A i ip B nie przenikają się całkowicie, $ab 
jest mniejsze od jedności; wartość całki rezonansowej Eab jest w ogóle znacznie mniejsza 
niż zarówno E A , jak i E B . Dlatego, gdy E B jest dużo większe niż E a , w pierwszym przy¬ 
bliżeniu wyraz 4 (E AB — ES AB ) 2 można zaniedbać i wyrażenie na E przybierze w przy¬ 
bliżeniu postać 

E — Eu lub E = Ea- > - •' 

Jeśli przenikanie się jest bardzo małe, E AB i S AB są bardzo małe i wyrażenie w przybliżeniu 
znów przybierze postać 

E — Ea lub E = E B . 

Z powyższej analizy wnioskować można, że tworzenie wspólnych orbitalów z dwóch 
orbitalów atomowych wymaga spełnienia następujących warunków: 

a) energie orbitalów atomowych muszą być tego samego rzędu, 

b) musi następować odpowiednie przenikanie się orbitalów. 
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Energia homojądrowego, dwucentrycznego orbitalu molekularnego. Jeśli E A = E B , 
równ. (4.7) zredukuje się do postaci 

£ = jE^ dr ( Eab — ES AB ) 

lub 

E = - 1 (Ma ± Eab), (4.8) 

1 dz Sab 

gdzie 

Ea ~ J V>A ( T p + F p )<7r, = / V>aV>b(T p + Vp)dr t S AB = J WAWBdr. 

Dogodnie jest przyjąć, że jest małe w porównaniu z jednością, przy czym założenie 
takie nie jest usprawiedliwione, jeśli zachodzi znaczne przenikanie się orbitalów. Jednak 
Mulliken i Riecke wykazali, że w pierwszym przybliżeniu pominięcie EAB w równ. (4.8) 
jest skompensowane przez nieuwzględnienie członu odpychania się jąder, który nie został 
włączony do wyrażenia na energię. Dlatego w pierwszym przybliżeniu, pisząc Eab J ako 
/? (należy zauważyć, że /? jest wielkością uj em ną), słuszne jest równanie 

V E = Ea±P . (4.9). 

Istnieją więc dwa możliwe orbitale kombinowane o różniącej się energii. Orbital o niższej 
energii, E — E A + fi, nazywany jest orbitalem wiążącym, a orbital o wyższej energii 
E = E A — p — orbitalem anty wiążącym (str. 139). 

Jeśli uwzględnić całkę przenikania S A b> wyrażenia na. energię orbitalów przybiorą 
postać: 

E+ = — A — ^ dla orbitalu wiążącego, (4.10) 

1 + Sab 


Ea-P 
1 - Sab 


dla orbitalu antywiążącego. 


(4.11) 


Wyrażenia te wskazują, że — E A > E A — E + . Zależność między trzema wartościami 
energii, E A , E _ i E + pokazano poniżej. 



TRÓJCENTRYCZNY ORBITAL MOLEKULARNY 

Trój centry czny orbital molekularny tworzy się, gdy para elektronowa jest parą wspólną 
dla trzech atomów. Para elektronowa zajmuje jeden z orbitalów utworzonych przez kombi¬ 
nację trzech orbitalów atomowych; każdy atom wnosi jeden orbital do układu trójcen- 
trycznego i tworzą się trzy orbitale molekularne. Wiązania trój centry czne spotykane są 
w chemii rzadko; pojęcia tego używa się do wyjaśnienia budowy borowodorów (patrz 
str. 577) oraz pewnych związków berylu i glinu. . 

Ogólnie, pojęcie trójcentrycznego orbitalu molekularnego daje pozornie słuszne wy- 
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jaśnienie trwałości jonów lub związków o niedostatecznej liczbie elektronów, związków, 
w których układ ma więcej dopuszczalnych orbitalów niż zapełniających je elektronów 1 ). 

Jeśli trzy orbitale atomowe utworzone zostały metodą kombinacji liniowej, można 
wyprowadzić trzy równania podobne do równań (4.5) i (4.6) otrzymanych z kombinacji 
liniowej dwóch orbitalów atomowych. Pełną funkcję falową yj można wyprowadzić na¬ 
stępująco. 

Niech y ) A , y> B i /ip c będą trzema atomowymi funkcjami falowymi. Wówczas 1 

W = c x tp A 4 c 2 ip B 4 C 3 y) c - 
Ponieważ z równ. (4.2) wynika, że 


JyHTp + Vp)dr 

■ $V*dr 


przeto 

S( c iVa + C0B + c s¥c) 2 (Tp „+' Vp) dr . 
f ( c iWa +• <VPb + c 3 ę c fdr 

Jeśli 

Eab = jv>AWB(T p + V p )dx, a S AB = jf A y> B dr itd. 

wówczas 



c\Eaa + cIEbb 4 dEcc 4 2c 1 c 2 Ea b 4 2c 1 c 3 Eąc 4 2c 2 c 3 E B c 
c\ S A a 4 cISbb + cc 4 2 c x c^ A b 4 2c x c 3 S A c + 2c 2 c 3 S B c 


E ma wartość minimalną, gdy 


Stąd wynika, że 




dc 2 




E(2c 1 S aa + 2 c 2 S A b 4 2 c 3 S AC ) = 2c x E AA + 2 c 2 E AB 4 2 c 3 E A c, 


E(2c 2 S B b 4 * 2 c t S AB + 2c 3 Sbc ) = 2 c 2 Ebb + 2 c x E A b 4 2 c 3 E B c, 
E(2c 3 Scc 4 2 c x S A c 4 2c 2 Sbc ) = 2 c 3 E C c 4 2c 1 Eac 4 2c 2 E B c, 
a po przekształceniu 


Ci (Eaa — ES aa) 4 c 2 (E A b — ES A b) 4 c 3 ( E A c — ES A c) = 0, 

. Ci (Eab — ES ab) 4 c 2 (Ebb — ES B b) 4 c 3 (. E B c ~ ES BC ) = 0, 

Ci (Eac — ES A c) 4 c 2 (E B c — ES B ć), 4 c 3 {Ecc — ES cc) = 0- 

Logiczne jest przyjęcie założenia, że tworzenie wiązania trój centry cznego następuje 
raczej w wyniku wzajemnego oddziaływania między cząsteczką dwuatomową a pojedyn¬ 
czym atomem, niż w wyniku jednoczesnego zderzenia trzech atomów, co jest przypadkiem 
nader rzadkim. Dlatego interesujący jest przypadek, w którym dwie funkcje falowe są 
identyczne, a trzecia inna. W celu rozpatrzenia tego przypadku założono co następuje: 
1) funkcje falowe f A i ip B są idęntyczne, a c x = c 2 , 2) całki rezonansowe E AC i E BC są 
identyczne i różne od całki rezonansowej E ab , 3) wszystkie funkcje falowe są znormalizo- 

J ) W. H. Eberhardt i E. Crawford jr., W. N. Lipscomb, J. Chem. Phys., 22, 989 
(1954). 
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wane; S AA = S BB — S Cc — 1, 4) całki przenikania są stałe i równe zeru; S AB — S AC — 
” *^J5C ~ O, 5) całki kulombowskie są stałe i równe sobie; E AA — E BB — E cc . Niech całki 
kulombowskie zostaną zapisane jdko E A , całka rezonansowa Eab jako /? (stała), a iden¬ 
tyczne całki rezonansowe E AC i E BC ]dk.o y (stała) 1 ). 

Jeśli zastosuje się odpowiednie podstawienie, podane, wyżej równania przybiorą postać 

Ci(fi ~ E + E A ) +w = 0 (4.12) 

(pierwsze i drugie równanie jest identyczne) oraz 

2c iy + c 3 (E A -E) = 0. (4.13) 

Dzieląc (4.12) przez (4.13), otrzymuje się 

(Ea - E) OS - E + Ea) = 2 y\ E* - 2 E U A + -|) + E\ + E A p = 2y 2 . 

Dlatego też 

E ± =E A + -~ :t |/rA 

Pełniejsze rozważania matematyczne wskazują, że istnieje trzecie rozwiązanie: 

E = E A -p. 

Dwa przypadki są szczególnie interesujące: 

a) Jeśli trzy podobne atomy są współliniowe lub prawie współliniowe, przy czym 
C jest atomem centralnym, a A i B znajdują się po obu jego stronach, wówczas 

= 0 oraz E± — E A ± y ]/2. 

Trzecie rozwiązanie daje E — E A i przedstawia orbital niewiążący. Ten typ wiązania 
trój centry cznego nazywany jest otwartym. 

b) Jeśli trzy atomy ułożone są w trójkąt równoboczny, to /? = y i wówczas 

E+ = E a -f 2p oraz E- = E a — p. 

Istnieją tu więc dwa orbitale zwyrodniałe, każdy o energii E A — /?. Ten typ wiązania trój- 
centrycznego nazywany jest zamkniętym. 

Interesujące jest porównanie wyrażenia na energię wiązania trój centry cznego z wyra¬ 
żeniem na energię wiązania dwucentrycznego, dla którego 

E + =E A + P. 

Porównanie stanowi ilustrację zasady, że im w i ę k s z a j e s t, 1 i c z b a funkcji 
falowych łączonych .metodą LCAO, tym niższa jest energia 
wypadkowego orbitąlu kombinowanego -E+. Jednak należy zwrócić 
uwagę na wpływ pominięcia przenikania się orbitalów. Jeśli atom otoczony jest przez dużą 
liczbę innych atomów, jak to ma miejsce w krysztale, kulombowskie siły odpychania, 
wynikające z przenikania chmur ładunku, znoszą się nawzajem zupełnie. Nie zachodzi 
to w prostym przypadku izolowanego wiązania trójcentrycznego. Prawdopodobnie z tego 
powodu obliczenia oparte na przedstawionej powyżej metodzie nie dają prawidłowej 
wartości energii cząsteczki H 3 ; wynik sugeruje, że cząsteczka H 2 jest mniej trwała niż 
cząsteczka H 3 . Wiadomo także z danych spektroskopowych, że postać liniowa H 3 jest 
bardziej trwała niż postać trójkątna. Ponieważ energia potencjalna cząsteczki wynika 

l ) Symbole /? i y stosuje się niekiedy w odwrotnym znaczeniu. 


+ Pe a + - 


■Ea 


■Ej + 2y* 




+ 2y 2 
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w znacznym stopniu z sil Coulomba, uzasadnione jest przybliżone szacowanie względnej 
trwałości budowy cząsteczki drogą uwzględniania wyłącznie tych sil. Szacowanie to 
przeprowadzone z użyciem prostego klasycznego modelu wskazuje na następujący po¬ 
rządek wzrostu energii, a więc zmniejszenia się trwałości: H 2 , liniowa postać H 3 , trójkątna, 
postać H 3 ; kolejność ta odpowiada kolejności wyznaczonej doświadczalnie. 

Podane powyżej proste rozważania dotyczące wiązania trójcentrycznego oparto na 
założeniu, że wszystkie rozpatrywane atomy są jednakowe, i że są one usytuowane w iden¬ 
tycznym otoczeniu. Pojęcie wiązania trójcentrycznego można stosować do bardziej zło¬ 
żonych przypadków, w których tylko dwa atomy są jednakowe lub nawet wszystkie trzy 
różne. Metodę tę można rozciągnąć na więcej niż trzy centra. Znalazła ona zastosowanie 
w elektronowej teorii metali, jak przedstawiono to w rozdz. 6 (patrz str. 199). Pojęcie 
wielocentrycznych orbitalów molekularnych ma duże znaczenie w rozważaniu orbitalów 
niezlokalizówanych (patrz str. 189) i orbitalowej struktury kryształów. Jest ono także 
pomocne w określaniu budowy związków takich jak borowodory (patrz str. 576), 
które choć mają odrębne cząsteczki, lecz wykazują strukturę pośrednią między budową 
metali i związków kowalentnych. 

<**5 

ORBITALE WIĄŻĄCE I ANTYWIĄŻĄCE 

Niech Ap 1 = y) A + ip B , a = y> A — yi B , gdzie % i y) u są orbitalami molekularnymi, 
utworzonymi przez kombinację orbitalów atomowych yj A i y) B dwóch podobnych atomów. 
W punkcie środkowym między atomami, gdzie ip A = y B , yĄ = 4 ip A , a = 0. Ponieważ 
ip 2 jest miarą gęstości ładunku, funkcja falowa ^ 
odpowiada koncentracji ładunku między jądra¬ 
mi, a funkcja falowa y) n wskazuje na brak ładun¬ 
ku między nimi. 

Jeśli wyimaginowany ładunek dodatni zos¬ 
tanie przeniesiony do punktu, w którym znaj¬ 
duje się ładunek ujemny, wykonana praca ma 
wartość ujemną (por. str. 132), a o punkcie mówi 
się, że ma ujemny potencjał. Im większa jest 
koncentracja ujemnego ładunku między dwoma 
omawianymi powyżej jądrami atomowymi, tym 
bardziej ujemna będzie energia układu i tym 
większą pracę trzeba wykonać, aby rozdzielić 
układ na części składowe. Zgromadzenie ujem¬ 
nego ładunku między dwoma jądrami tworzy 
więc wiązanie między jądrami, a orbital \p l na¬ 
zywany jest órbi talem wiążącym. 

Brak ujemnego ładunku między dwoma jądrami 
powoduje odpychanie się jąder, a orbital yj lx na¬ 
zywany jest dr.b.italem, antywiążą- 
cym. 

Na rys. 4.2 przedstawiono linie o jednakowej gęstości ładunku na płaszczyźnie obej¬ 
mującej oba jądra: a) dla orbitalu wiążącego b) dla orbitalu antywiążącego y) u . Można 
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b) 




Rys. 4.2. Linie o jednakowej gęstości ładunku 
w' płaszczyźnie zawierającej dwa identyczne 
jądra; a) dla orbitalu wiążącego, b) dla orbi¬ 
talu antywiążącego 



stwierdzić, że dla danej odległości od jądra elektron w orbitalu wiążącym ipj prawdo¬ 
podobnie znajdzie się na osi przechodzącej przez oba jądra, w obszarze między nimi. 
Jeśli elektron znajduje się w orbitalu antywiążącym yj lv istnieje najmniejsze prawdopodo¬ 
bieństwo znalezienia go między jądrami. Na rys. 4.3a) i 4.3b) przedstawiono wykresy 
gęstości ładunku; wzniesienia odpowiadają „poziomicom” z rys. 4.2a) i b). Chociaż 




Rys. 4.3. Gęstość ładunku (mierzona jako yi 2 ) wykreślona wzdłuż osi łączącej jądra w cząsteczce 
HJ: a) dla orbitalu wiążącego, b) dla orbitalu anty wiążącego. Pokazano także dla pojedynczych ato¬ 
mów ip 2 A i y) 2 B umieszczone w połowie skali 

postać funkcji falowej wymaga, aby maksimum gęstości ładunku przypadało w jądrze, 
prawdopodobieństwo, że elektron będzie się znajdował w małej odległości a od jądra jest 
bardzo małe, ponieważ elektron musiałby być zawarty wewnątrz bardzo małej powłoki 
kulistej o objętości AizcPda. Rozszerzając to rozważanie powszechnie panująca teoria jądra 
sugeruje, że istnieje określony promień (przyjmując jądro jako środek), wewnątrz którego 
zaznacza się również wpływ innych, obok sił Coulomba, czynników. Wykresy gęstości 
ładunku mogą wprowadzać niejednokrotnie w błąd, jeśli nie uwzględni się tych czynników 
komplikujących. 

Krzywe energii potencjalnej. Rozważania powyższe dotyczą rozkładu ładunku i po¬ 
tencjału wzdłuż osi łączącej oba jądra bez względu na to, czy długość osi jest odpowiednia, 
aby stworzyć warunki równowagi. Optymalna długość osi cząsteczki związana jest z mi¬ 
nimum jej energii potencjalnej. Jeśli jądra zbliżać do siebie, przyciąganie między jądrami 
i elektronami wzrasta, przeważając początkowo nad siłami odpychania się ładunków 
jednoimiennych, jednak dalsze zbliżanie jąder prowadzi do odwrócenia sytuacji i przewagi 
sił odpychania nad siłami przyciągania. Oczywiście musi istnieć pewne położenie opty¬ 
malne, odpowiadające największej ujemnej wartości energii potencjalnej, tj. największej 
energii wiążącej. Odpowiadająca temu długość wiązania zależy od liczby elektronów 
w orbitalu molekularnym. Na przykład, zarówno jon H^, jak i cząsteczka wodoru mają 
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ten sam układ orbitalny oparty na dwóch jądrach wodoru, lecz orbital wiążący w 
zawiera tylko jeden elektron, podczas gdy w cząsteczce zawiera on dwa elektrony. Dlatego 
wyrażenia określające energię potencjalną w odpowiednich równaniach Schrodingera są 
różne; różne są także funkcje falowe orbitalów wiążących i długości wiązań. 

Bardzo interesującym zagadnieniem jest określenie zależnpścf między długością osi 
łączącej jądra i energią cząsteczki. Energia jest tawielkością, dla której wyprowadzono 
wzór na str. 136. Użyte w tym wyraże¬ 
niu wielkości E A i /? są funkcjami odleg- $ 

łości między jądrami, np. zawierają one 
wyrazy określające energię potencjalną, 
odpowiadającą działającym w cząstecz¬ 
ce kulombowskim siłom przyciągania 
i odpychania. Niestety pełne obliczenie 
energii wymaga obliczenia skompliko¬ 
wanych całek, a przeprowadzenie kom¬ 
pletnych obliczeń na ogół okazuje się 
niemożliwe. W, najprostszym ze wszyst¬ 
kich przypadków, w przypadku jonu 
H^, można te obliczenia wykonać i wy¬ 
kreślić krzywą energii potencjalnej (rys. 

4.4), przedstawiającą zmiany energii 
cząsteczki w zależności od odległości 
między jądrami. Nie można tej krzy- Rys. 4.4. Zmiany energii jako funkcja odległości między 
wej sprawdzić doświadczalnie, ponieważ jądrami w cząsteczce dwuatomowej 

jon istnieje jedynie przejściowo 

w rurze do wyładowań. Krzywe energii potencjalnej dla wielu innych cząsteczek można 
wykreślić na podstawie danych otrzymywanych z badań nad widmami rotacyjno-oscyla- 
cyjnymi (por. str. 240). Kształt ich jest bardzo podobny do kształtu krzywej energii poten¬ 
cjalnej jonu H^, wykreślonej na podstawie obliczeń. Krzywe energii potencjalnej bywają 
nazywane krzywymi energii lub krzywymi Morse’a. Omówiono 
je szczegółowo na str. 234, gdzie opisano również sposób, w jaki można je wykreślić. 
Wartość energii dysocjacji cząsteczki (£> na rys. 7.2), zdjęta z krzywej, znajduje się — dla 
wielu cząsteczek — w doskonałej zgodności z wartościami określonymi z danych termoche- 
micznych. 

WARUNKI SYMETRII W ŁĄCZENIU SIĘ 
ORBITALÓW ATOMOWYCH 

Symetryczna i antysymetryczna funkcja falowa. Rozważmy dwa możliwe wyrażenia 
na funkcję falową kombinowanego orbitalu: 

Wi = Va-+Wb> Wh = 

gdzie y) A i ip B są funkcjami falowymi orbitalów atomowych s. Niech znaki funkcji falowych 
W a i Wb zos t a ną wzajemnie zamienione (jest to przekształcenie symetryczne przez środek 
cząsteczki — por. str. 254); ^ i yj n zamieniają się więc w i y)' ll9 gdzie 

Wi — yA+WB* w'n = Wb~Wa- 
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Zauważyć można, że / ip l = ip' v a Zatem operacja ta nie wpływa na wielkość 

lub znak \p l \ nie wpływa ona także na wielkość ip w której znak jednak zmienia się. Funkcje 
falowe, których wielkość i znak nie ulegają zmianie pod wpływem przekształcenia sy¬ 
metrycznego przez środek cząsteczki (opisane jest to niekiedy jako wzajemna zamiana 
elektronów), nazywane są funkcjami symetrycznymi, a nie zmieniające swej wielkości, 
lecz znak, nazywane są funkcjami antysymetrycznymi 1 ). 

Symetria orbitalów atomowych jest ważną ich własnością. W pewnych przypadkach 
może ona decydować, czy dwa orbitale atomowe mogą być połączone z utworzeniem 



Rys. 4.5. Przenikanie się orbitalu s atomu A z orbitalem p atomu B. Orbital p z atomu B zbliża się do orbi- 
talu s atomu A czołowo, natomiast orbitale p x i p y zbliżają się bokiem 

orbitalu molekularnego, czy też nie. Dwa orbitale mogą się bowiem przenikać beż łączenia 
się; w takich przypadkach całka przenikania wynosi zero we wszystkich położeniach 
zbliżających się ku sobie orbitalów, tj. j y A y B dr ~ 0 . O funkcjach falowych mówi się 
wówczas, że są ortogonalne (por. str. 40). Zjawisko to można zauważyć podczas przeni¬ 
kania się orbitalów s jednego atomu i orbitalów p drugiego (rys. 4.5). Jeżeli przyjmie się 
oś łączącą oba jądra jako oś z, to dodatnie i ujemne części orbitalu p x lub p y (rys. 2.4, 
str. 54) będą przenikały się w różnych ilościach z orbitalem s. Jest to słuszne bez względu 
na to, czy zależne od r wartości funkcji falowej yjB p są większe, czy mniejsze od odpowied¬ 
nich, zależnych od r wartości funkcji falowej y)A s . Dlatego też 

fvA s VB Px dr = 0 i j VAsVBj , y d r = 0. 

*Nie przenikanie się orbitalów p x ip y z orbitalem s w przypadku, gdy centfa tych orbitalów 
leżą w różnych punktach osi z związane jest z inną symetrią tych orbitalów względem 
płaszczyzn osi z. Tak więc orbital p^jest antysymetryczny względem płaszczyzny zy, orbital 
p y — względem zx, podczas gdy orbital *s* jest symetryczny względem dowolnej płaszczyzny 
osi z. To ograniczenie przenikania nie odnosi się do orbitalu p z , ponieważ jest on—podobnie 
jak s — symetryczny względem każdej płaszczyzny osi z (jego asymetria zachodzi w sto¬ 
sunku do prostopadłej do osi z płaszczyzny xy). Dlatego też orbital s przenika się z jednym 
płatem orbitalu p z bardziej niż z drugim i całka przenikania staje się różna od zera. Ogólnie 
mówiąc, całka przenikania będzie równa zeru zawsze wtedy, gdy orbitale mają inną sy¬ 
metrię względem którejkolwiek z płaszczyzn, na których leży oś cząsteczki. Orbitale takie 
nie przenikają się nie mogą utworzyć orbitalu molekularnego* 2 ). 

Funkcje symetryczne i antysymetryczne oznacza się czasami literami g i u (od słów niem. gerade 
i ungerade). 

2 ) Oznaczony gwiazdkami fragment tekstu został zmieniony w stosunku do oryginału i podany w wersji 
opracowanej przez dr L. Stolarczyka (przyp. red.). 
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KONFIGURACJE ORBITALÓW MOLEKULARNYCH 

Konfiguracje orbitalów atomowych określa się graficznie przez narysowanie wykresów 
biegunowych kątowej części funkcji falowej (por. str. 54). Konfiguracje orbitalów moleku¬ 
larnych można także określać za pomocą wykresów biegunowych, które omówiono po¬ 
niżej. Rozważane będą orbitale molekularne utworzone: a) przez kombinację dwóch 
orbitalów s i b) przez kombinację dwóch orbitalów p . 

Symetria orbitalu atomowego zależy od liczby kwantowej /. Orbital s (l — 0) ma sy¬ 
metrię sferyczną i jest reprezentowany przez @. Orbital p jest anty symetryczny; przedsta¬ 
wiono go jako ©@. 

Molekularną funkcję falową otrzymuje się przez dodawanie odpowiednich, przenika¬ 
jących się atomowych funkcji falowych lub przez ich odejmowanie. Proces ten można 
przedstawić geometrycznie jak następuje. Zakłada się, że orbitale atomowe, aby się po¬ 
łączyć, przenikają się częściowo. Jeśli przenikającymi się orbitalami są orbitale s , przed¬ 
stawia się to jako 

© © -^ 0 +) 

jeśli dwa orbitale p z przenikają się, przedstawia się to albo jako 



albo jako 

. 0SB© 

Jeśli przenikają się obszary orbitalów oznaczone +, odpowiednie funkcje falowe dodaje 
się, jeśli obszar + jednego orbitalu przenika obszar — drugiego, to odejmuje się odpowied¬ 
nie funkcje falowe. 

Konfiguracja orbitalów molekularnych a utworzonych z orbitalów atomowych s. Orbital 
wiążący tworzy się, gdy dodają się funkcje falowe dwóch orbitalów atomowych s. Geo¬ 
metryczne przedstawienie tego ma postać 



gdzie AB jest osią cząsteczki. Orbital jest symetryczny względem środka cząsteczki. 

Orbital antywiążący tworzy się przez odejmowanie orbitalów atomowych s; jest to 
równoważne dodawaniu dwóch orbitalów po odwróceniu symetrii jednego z nich.. Przed¬ 
stawia się to geometrycznie jako 

O G-<•©-'© G' 

Wypadkowy orbital jest antysymetryczny względem środka cząsteczki, a dwa obszary mają 
symbole symetrii + i, —. Oba orbitale — wiążący i antywiążący — mają symetrię cylin¬ 
dryczną względem osi cząsteczki AB . Orbital wiążący składa się z pojedynczego obszaru 
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ładunku, skoncentrowanego między jądrami atomów, natomiast orbital anty wiążący 
składa się z dwóch obszarów ładunku, obu zasadniczo znajdujących się po dwu stronach 
i rówjio oddalonych od środka cząsteczki 1 ). 

Najwyższym osiągalnym stopniem symetrii dla orbitalu atomowego jest symetria 
sferyczna względem środka atomu. Najwyższym stopniem symetrii 1 osiągalnym przez 
orbital molekularny jest symetria cylindryczna względem osi cząsteczki. Orbital atomowy 
o symetrii sferycznej nazywany jest orbitałem s; orbital molekularny o symetrii cylindrycz¬ 
nej nazywany jest orbitałem er. Orbital wiążący oznaczany jest przez a , a antywiążący 
przez er*. • 

Konfiguracja orbitalów molekularnych er utworzonych z orbitalów atomowych p. Orbital 
atomowy można przedstawić w postaci 

o© 

Jest on antysymętryczny względem środka atomu. Jeśli dwa orbitale atomowe p z zbliżają 
się do siebie wzdłuż osi z, przenikają się one tworząc dwa orbitale molekularne. Jeden 
z nich jest orbitałem wiążącym, którego funkcja falowa stanowi sumę orbitalów atomowych, 
a drugi — orbitałem anty wiążącym, którego funkcja falowa jest różnicą atomowych 
funkcji falowych. Tworzenie wiążącego orbitalu er można przedstawić geometrycznie 



Orbital er jest symetryczny względem środka cząsteczki. Tworzenie się orbitalu antywiążą- 
cego er* można przedstawić jako 


O© G© 

Jest on antysymętryczny względem środka cząsteczki. Ponieważ orbitale molekularne er 
mogą tworzyć się albo z orbitalów atomowych s, albo z orbitalów atomowych^, przeto 
należy je odróżnić symbolem orbitalu atomowego, z jakiego zostały utworzone. W ostatnio 
omawianym przypadku, jeśli główna liczba kwantowa orbitalu atomowego p z wynosiła 2, 
to pełny opis orbitalów molekularnych powinien mieć postać alp z i er*2p z . 

Konfiguracja orbitalów molekularnych n utworzonych z orbitalów atomowych p. Gdy 
orbitale atomowe 2 p z przenikają się tworząc orbitale molekularne a2p z i er*2 p z , pozostałe 
orbitale 2 p mogą przenikać się dając dalsze orbitale molekularne, nazywane orbitalami n. 
Na ogół orbitale n mogą tworzyć się tylko między atomami, związanymi już przez orbital 
bardzo rzadko zdarzają się atomy związane jedynie przez orbitale n. 

Orbitale 2 p y dwóch atomów związanych już wiązaniem a można przedstawić w postaci 




*) Znaki dodatnie i ujemne na wykresie odnoszą się do symetrii, a nie. do ładunku. 
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a orbital wiążący 7tlp y , utworzony przez ich przenikanie się, ma konfigurację 



Można to w sposób potoczny opisać jako dwie „kiełbaski”; jedną znajdującą się nad, 
a drugą pod osią z. Obie „kiełbaski” są częściami tego samego orbital u* 
Orbital n2p y jest antysymetryczny względem środka cząsteczki. 

Tworzenie się orbitalu antywiążącego można przedstawić następująco :• 


0 - Q“ 

G> © . ' 

Jest on zasadniczo skoncentrowany w płaszczyźnie zy, lecz jest podzielony na cztery 
obszary, a między jądrami nie ma ładunku; orbital jest symetryczny względem .środka 
cząsteczki. Ten anty wiążący orbital oznacza się symbolem n*2p y . 

W podobny sposób tworzą się orbitale n2p x (wiążący) i n*2p x (antywiążący) z orbi¬ 
talów atomowych p x , dwóch łączących się atomów. Obszary koncentracji ładunku obu. 
orbitalów leżą zasadniczo w płaszczyźnie zx. Przekrój przez środek cząsteczki, oglądany 
wzdłuż osi z, pokazywałby wiążące orbitale n2p y i n2p x jako 




Symetria orbitalu wiążącego i antywiążącego n jest przeciwna niż symetria orbitalu 
wiążącego i antywiążącego <r. 

Momenty pędu orbitalów atomowych. Powyższy opis orbitalów molekularnych zakłada, 
że orbitale atomowe, z których się one tworzą, mają statyczne ukształtowanie przed¬ 
stawione na rys. 2.4 (patrz str. 54). W rzeczywistości jednak orbitale atomowe obda¬ 
rzone są momentem pędu, który przenosi się do utworzonego przez nie orbitalu mole¬ 
kularnego. W cząsteczce oś określona jest bez odniesienia do zewnętrznego pola magne¬ 
tycznego (patrz str. 59); moment pędu orbitalu molekularnego określa się wartością jego 
składowej względem osi cząsteczki. Składową momentu pędu względem osi cząsteczki 
oznacza się przez ! X ? gdzie X = Xhj2rc (patrz str. 229). Wielkość X może przyjmować jedną 
z całkowitych wartości 0, 1, 2, ... W obecności zewnętrznego pola magnetycznego liczba 
kwantowa wskazuje orientację cząsteczki, przybierając jedną z wartości ± X x ). 


x ) Magnetyczna liczba kwantowa mi dotyczy tylko cząsteczek o bardzo małej odległości między jąd¬ 
rami. Ogólnie wprowadzono liczbę kwantową M. Liczba ta pozostaje w związku z całkowitym momentem, 
pędu J cząsteczki. Zagadnienie to omówiono szerzej w rozdziale traktującym o widmach cząsteczkowych 
(patrz str. 247). 

10 Zarys wspólcz. chemii nieorganicznej 
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Wielkość X wskazuje na symetrię orbitalu molekularnego w ten sam sposób, w jaki 
/ opisuje symetrię orbitalu atomowego. Orbitale as i a*s mają symetrię cylindryczną wzglę¬ 
dem osi cząsteczki, a więc X = 0. Orbitale ap z i a*p z mają także symetrię cylindryczną 
względem osi cząsteczki i w tych przypadkach również A = 0. Orbitale np x , np y oraz n*p x 
i mają także pewną symetrię względem osi cząsteczki, lecz nie jest to już symetria 


Tablica 4.1 

Porównanie oznaczeń orbitalów atomowych i molekularnych 


Orbitale atomowe 

■ 

Orbitale molekularne 

Liczba 

Magnetyczna 

Symbol 

Liczba 

Magnetyczna liczba 

Symbole 

kwantowa, 

liczba kwan- 

orbitalu 

kwantowa, X. 

kwantowa dla małej 

orbitalów 

/ 

towa, m 



odległości między 


. . 


* 


jądrami, mi 


0 

0 

Is 

0 

0 

(Tb ( 7*1 s 


0 

2 Pz 

0 

0 

o2p z o*2p z 

1 

±1 

| 2 Px 

l 2 Py 

1 

1 

. 

±1 

f n2p x n*2p x 

( Tc2Py 7z*2py 


cylindryczna i dla tych orbitalów A = 1. „Kiełbaski” orbitalów np x i np y obracają się 
w przeciwnych kierunkach dokoła osi cząsteczki, utrzymując swe długie osie zawsze w po¬ 
łożeniu równoległym do niej. Orbitale ń*p x i n*p y obracają się w podobny sposób; powstałe 
w tym przypadku bryły obrotowe są dwoma pierścieniami o środkach leżących w pobliżu 
jąder atomów. Oznaczenie niektórych orbitalów atomowych i molekularnych zebrano 
w tabl. 4.1. * 

STANY ENERGETYCZNE ORBITALÓW MOLEKULARNYCH 

Energia orbitalu antywiążącego jest zawsze większa niż energia orbitalu wiążącego, 
utworzonego z tych samych orbitalów atomowych. Obliczono, że energia orbitalu a*2p z 
jest dużo większa niż energia odpowiadającego orbitalu a2p z i przewyższa energię każdego 
z orbitalów: rtlp x , n2p y , n*2p x i tz*2 ,p y . Zależności te przedstawiono w tabl. 4.2. Konstruując 
tę tablicę założono, żę dwa atomy pierwiastka z drugiego okresu oddziaływają na siebie 
wzajemnie, tworząc cząsteczkę przez przenikanie się orbitalów powłoki L ; oddziaływanie 
wzajemne wewnętrznej powłoki K zaniedbano, ponieważ przenikanie się jest bardzo małe. 
Wartości energii orbitalów molekularnych, utworzonych przez przenikanie się orbitalów 
zebrano w tabl. 4.2 wg wzrastającej ich wielkości (kolumna 3). 

W kolumnie 1 tabl. 4.2 przedstawiono orbitale atomowe (jeden orbital z każdego 
atomu), które przenikają się tworząc orbitale molekularne. W kolumnie 2 zebrano utwo¬ 
rzone w ten sposób orbitale molekularne. Linie łączące kolumnę 1 i kolumnę 2 wskazują 
poszczególne orbitale molekularne, utworzone przez przenikanie się dwóch podobnych 
do siebie orbitalów atomowych. Poczynając od dołu tablicy zauważa się, że dwa orbitale 
atomowe 2 s tworzą orbital molekularny ais (wiążący) i orbital molekularny a*2s (anty- 
wiążący). Dwa orbitale atomowe 2 p z tworzą orbital molekularny a2p z (wiążący) i orbital 
molekularny a*2p z (antywiążący). Dwa orbitale atomowe 2p y dają orbitale n2p y i n*2p y , 
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a dwa orbitale 2p x — orbitale n2p x in*2p x . Kolejność energii orbitalów atomowych przed¬ 
stawiono w kolumnie 3. Z danych przytoczonych w tablicy wynika, że najwyższym stanem 
energetycznym jest stan orbitalu molekularnego a*2p z , jak również, że wartości energii 
orbitalów wiążących n2p y i n2p x są równe i niższe niż odpowiednie wartości orbitalów 
antywiążących n*2p y i n*2p x . 


- Tablica 4.2 

Orbitale molekularne utworzone przez przenikanie się orbitalów z powłok L dwóch podobnych atomów 


1 

2 

3 

4 

5 . 

6 

Orbitale 

Orbitale 

Poziomy 

Wartość liczby 

Wartość liczby 
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energii 

kwantowej X 

kwantowej mi 
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0 
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Oznaczenie zawarte w kolumnie 6 zaproponował Mulliken. Wskazuje ono poziom 
energii orbitalów molekularnych, przy czym orbital o najniższej energii oznaczono sym¬ 
bolem z. Oznaczenie jest o tyle dogodne, że nie rozważa natury orbitalów atomowych, 
które złożyły się na utworzenie orbitalu molekularnego. Dlatego można dogodnie ję sto¬ 
sować również i do opisywania heterojądrowych cząsteczek dwuatomowych, w których 
orbitale molekularne tworzą się z orbitalów atomowych o różnych oznaczeniach. 

Orbitale molekularne opisane w tabl. 4.2 stanowią pełną liczbę orbitalów molekular¬ 
nych, jakie mogą powstać przez odpowiednie kombinacje wszystkich orbitalów atomowych 
w powłokach L dwóch atomów. Te orbitale molekularne można także określić jako m o- 
żliwe orbitale molekularne, ponieważ w każdej cząsteczce dwuatomowej, 
utworzonej przez połączenie się dwóch atomów, tylko niektóre orbitale zajęte są przez 
elektrony. Orbitale molekularne zajmowane są przez te elektrony, które początkowo 
przebywały w powłokach walencyjnych łączących się atomów. Rozdzielają się one w or¬ 
bitalach molekularnych zgodnie z zasadą rozbudowy powłok elektronowych^ 

Moc wiązania reprezentowanego przez układ orbitalów molekularnych w cząsteczce 
dwuatomowej określa liczba orbitalów zajętych przez elektrony. Orbital a2s jest orbitalem 
wiążącym i jeśli jedynie on zajęty jest przez parę elektronową, atomy są silnie związane. 
Orbital d*2s jest orbitalem antywiążącym i jeśli orbital ten jest zajęty jednocześnie z orbi¬ 
talem a2s, atomy powinny się rozpaść, ponieważ „rozluźniająca 55 energia orbitalu a*2s 
jest nieco większa niż wiążąca energia orbitalu ais. Wprowadzenie elektronów do następ¬ 
nych trzech orbitalów o najniższej energii: a2p z , n2p x i n2p y powoduje wzrost efektu wią¬ 
zania. Wszystkie orbitale o wyższej energii są antywiążące i zajęcie ich przez elektrony 
osłabia wiązanie między atomami. Gdy pełny zespół orbitalów zajęty jest przez 16 elektro¬ 
nów, całkowity efekt antywiążący przewyższa całkowity efekt wiążący i atomy rozpadają 
się. Wyjaśnia to, dlaczego atomy gazów szlachetnych o ośmiu elektronach w powłoce 
walencyjnej nie tworzą cząsteczek dwuatomowych. 





SCHEMATY ORBITALOWE 

Zastosowanie zasady rozbudowy powłok elektronowych do określenia rozdziału 
rozporządzalnych elektronów między możliwe orbitale molekularne najlepiej jest zilustro¬ 
wać za pomocą schematu orbitalowego. Schemat orbitalowy składa się z dwóch bocznych 
części i jednej środkowej. Każda część boczna przedstawia konfigurację elektronową 
jednego z dwóch atomów, składających się na cząsteczkę; każdy orbital przedstawiono za 
pomocą kółka. Część środkowa opisuje możhwe orbitale molekularne w cząsteczce. 
Elektrop zajmujący orbital molekularny reprezentowany jest przez strzałkę, której kierunek 
wskazuje na spin; możhwe orbitale molekularne bez elektronów nie zawierają strzałek. 
Stany energetyczne orbitalów atomowych i molekularnych przedstawiono jakościowo, 
zgodnie z umową, że orbital o najmniejszej energii znajduje się w najniższej części wykresu. 

Cząsteczka wodoru, H a 


Orbitale atomoiue 

, Orbitale molekularne 

Orbitale atomoiue 
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h 2 
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a*i6 O 
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Schemat orbitalowy pokazuje, że każdy atom wodoru ma początkowo jeden elektron 
w orbitalu Is. Po połączeniu oba elektrony (które muszą mieć spiny przeciwne) opisane 
Są przez orbital molekularny als\ Możliwy orbital antywiążący nie jest wykorzystywany. 

Zjonizowana cząsteczka wodoru, H 2 h 
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Zjonizowana cząsteczka helu, He+ 
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Hipotetyczna cząsteczka helu ? He 2 


Orbitale atomome 

Orbitale molekularne 

Orbitale atomome 


<7*1.8 . (n> 
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•s (H) 

cr Is ® 
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Z powyższych schematów orbitalowych wynika, że W zjonizowanej cząsteczce wodoru 
i w zjonizowanej cząsteczce helu (obie rzeczywiście istnieją, choć tylko przejściowo) liczba 
elektronów zajmujących orbitale wiążące cr jest większa od liczby elektronów zawartych 
w orbitalach anty wiążących cr*. W hipotetycznej cząsteczce helu liczba elektronów w órbi- 
talu wiążącym jest taka sama, jak liczba elektronów w orbitalu antywiążącym. Nie wy¬ 
stępuje więc efekt wiążący, wskutek czego cząsteczka He 2 nie może istnieć. 

Cząsteczka fluoru, F 2 . Strukturę orbitalową cząsteczki fluoru opisano poniżej, jako 
przykład zastosowania schematu orbitalowego; przedstawiono to na przykładzie fluoru, 
lecz schemat ten jest wspólny dla wszystkich cząsteczek dwuatomowych, utworzonych przez 
przenikanie się powłok L, należących do dwóch atomów. Założono, że przenikanie się 
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orbitalów atomowych w powłokach K nie występuje. Rozdzielenie elektronów, należących 
początkowo do dwóch atomów fluoru, między orbitale molekularne odbywa się w sposób 
przedstawiony w tabl. 4.2 (por. str. 144). Cztery elektrony zajmujące początkowo dwa 
orbitale atomowe 2 s dwóch atomów fluoru zostają przeniesione do orbitalów molekular^ 
nych a2s i a*2s. Dwa elektrony znajdujące się początkowo w'orbitalach atomowych 2 p z 
zostają przeniesione do orbitalu molekularnego a2p z ; antywiążący orbital molekularny 
<?*2p z pozostaje nie obsadzony. Osiem elektronów, zajmujących początkowo dwa układy 
orbitalów 2p y i2p x , zostaje przeniesione do czterech orbitalów molekularnych n2p y , n2p x9 
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tz* 2p y , 7i*lp x . Schemat orbitalowy wskazuje, że o ile można przyjąć, iż efekty energetyczne 
zapełniania orbitalów wiążących i antywiążących tej samej grupy prawie się równoważą, 
to wypadkowy efekt wiążący jest efektem dawanym przez orbital molekularny 

Schematy orbitalowe można zbudowaćzarówno dla heter oj ądr owych, jak i homojądro- 
wych cząsteczek dwuatomowych. Jako przykład podano poniżej schemat orbitalowy dla 
tlenku azotu. 

Cząsteczka tlenku azotu, NO 
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W tym przypadku schemat orbitalowy wykazuje tę samą strukturę co schemat dla 
cząsteczki fluoru, ponieważ powłoki walencyjne atomów azotu, tlenu i fluoru mają tę 
samą główną liczbę kwantową, n = 2. Przedstawiona na schemacie orbitalowym budowa 
orbitalowa pozwala wnosić, że całkowity efekt wiążący między atomami azotu i tlenu 
spowodowany jest przez jedno wiązanie a i dwa wiązania tc. Efekt ten jest zmniejszony 
o efekt „rozluźniający” jednego elektronu, znajdującego się w orbitalu antywiążącym 
tz* 2p y . 

TEORIA HEITLERA I LONDONA BUDOWY HOMO JĄDROWYCH 
ORBITALÓW MIĘDZYATOMOWYCH 

W związku z teorią wiązań walencyjnych (patrz str. 192) Heitler i London wprowadzili 
alternatywną metodę konstruowania orbitalów międzyatomowych. Rozważmy dwa po¬ 
dobne atomy A i B , każdy z niesparowanym elektronem o energii odpowiedniej do utwo¬ 
rzenia wiązania. Elektrony te dla udogodnienia rozważań można oznaczyć jako (1) i (2), 
chociaż w zasadzie są one nierozróżniąlne. Jeśli A i B znajdują się z dala od siebie, energia 
układu jest sumą energii oddzielnych atomów. Jeśli przez ip A i ip B oznaczy się odpowiednio 

x ) Wniosek ten jest zgodny z wnioskiem otrzymanym przez zastosowanie metody Heitlera-Londona do 
rozpatrywania budowy cząsteczki fluoru; dwa atomy fluoru są związane w cząsteczkę przez efekt wiążący 
jednej pary elektronowej. 


150 









funkcje falowe atomów A i B, prawdopodobieństwo znalezienia elektronu (1) w elemencie 
objętości dx x w pobliżu A wynosi dr x , a prawdopodobieństwo znalezienia elektronu 
(2) w elemencie objętości dr 2 w pobliżu B wynosi ^|(2 )ć/t 2 . Prawdopodobieństwo, że 
w objętości dr mogą zajść oba te przypadki w tym samym czasie, równa się iloczynowi obu 
prawdopodobieństw dotyczących oddzielnych atomów. Jeśli więc yj a jest funkcją falową 
całego układu, tó 

J dr = J yJCO ^|(2 )dr 1 dr 9 

oraz 

Wa = V>aQ-) V>bV)- 

Jeśli ^4 i 5 zbliżą się na taką odległość, że orbitale atomowe będą przenikały się, wów¬ 
czas istnieje także prawdopodobieństwo, że elektron (1) będzie znajdował się w pobliżu 
B , a elektron (2) — w pobliżu A. W tym przypadku, rozumując podobnie jak poprzednio, 
można napisać ł 

y>b = v>aQ)wb(X)- % 

Najbardziej trwała forma układu, forma o najniższej energii, odpowiada kombinacji 
liniowej tych dwóch możliwych, kombinowanych funkcji falowych. Dlatego też dla cząs¬ 
teczki 

W = V>a( 1) Vb( 2) ± V>a( 2) !)• 

Wówczas \ 

Wi = WaO)v>bV) + Wa(2)wbW 

jest funkcją falową międzyatomowego orbitalu wiążącego. Funkcja falowa orbitalu anty- 
wiążącego przybiera postać 

Wn = Va( ł) V>fl(2) “ Va(2) ^b(I)- 
Ponieważ jest miarą gęstości ładunku, przeto 

^ 2 =“ ftuO) Vb(2)] 2 ± 2 VU(1) Wb( 2) y> A (2) y> B Q) + [^(2) ę B Q)Y- 

Z teorii tej wynika zatem, że rozkład gęstości ładunku w układzie cząsteczkowym zależy od 
możliwości zamiany dwóch identycznych elektronów. 

Dla znalezienia wyrażenia na energię homojądrowej cząsteczki dwuatomowej użyto 
równań (4.5) i (4.6) (patrz str. 134); dana jest ona wzorami (4.10) i (4.11) (patrz str. 136). 
Po wprowadzeniu odpowiednich zmian w oznaczeniach otrzymuje się 

i ± s„> ■ 

Równania (4.5) i (4.6) rozwinięto korzystając z liniowej kombinacji funkcji falowych 
o postaci 

> ; C t tp a rb Ctfp h . 

Teoria Heitlera i Londona przyjmuje, że 

Wa ™ Vii(i) wbO) i y>b = waO) wbO)- 

Zbadanie całek Ea i S ab jest zagadnieniem bardzo interesującym. Ponieważ rozważana 
cząsteczka jest homojądrowa, przeto c x = c a . 

S a b = ff VaO) Vb(2) V>aC 2) Vs( 1) dx l dx i , 

E a = jj Iw A (. 1) Vb(2)] 2 (,T P + Vp) 
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Wielkość E a reprezentuje energię układu, w którym elektron (1) zlokalizowany jest w atomie 
A, a elektron (2) — w atomie B. W tych warunkach energia układu jest w przybliżeniu sumą : 
1) energii dwóch oddzielnych atomów w stanie podstawowym (2 E 0 ) i 2) energii potencjal¬ 
nej występującej na skutek istnienia elektrostatycznych sił kulombowskich, oddziaływa¬ 
jących między elektronami, między jądrami i między elektronami a jądrami. Dlatego też 


= /J IvaQ) Vb(2)Y (2Ą - 


. 4 .-1- — 

7*12 R 


dr x dx^ 


gdzie: i r a ., — odpowiednio odległości dwóch elektronów od „obcych” jąder, r 12 

odległość między elektronami, R — odległość między jądrami. 

Ponieważ yj a jest znormalizowane, przeto 

E a — 2 E q + C, 

gdzie 


= J f IVa(OVbGSF(-- 


-1-1_ . 

ra 2 r 12 


Całka C nazywana jest całką kulombowską. 
Podobnie 


(9 2 9 2 \ 

2E 0 - — - — + — + 4-1 *1 dr, = 2E 0 S ab + A, 
rbi r a2 r u R J 


ff Va(D WbO) Wa(2) VbO) (- ~ 


+ ^7 + T 


dx 1 dx 2 . 


Całka A nazywana jest całką wymiany 1 ), gdyż reprezentuje ona energię związaną z wzajem¬ 
ną wymianą dwóch elektronów. 

Dla orbitalu wiążącego (patrz str. 136) 


1 


2E 0 + C -j- 2E 0 S a b ~f A 
1 + Sab 


C-f A 

1+Sat 


PEŁNA FUNKCJA FALOWA 

Związek między symetrycznymi i antysymetrycznymi międzyatomowymi funkcjami 
falowymi a zakazem Pauliego. Efekt zakazu Pauliego można zauważyć natychmiast, jeśli 
dwa elektrony w orbitalu między atomowym określone są dwoma identycznymi funkcjami 
falowymi. Wówczas , 

W A ~ Wb 

oraz 

Vi = VaW Va(Z) + Wa{2) VaO), (4.14) 

Vu = Ta(.1)Va(Z)-apa(2)Va(.V- (4-15) 

l ) Nazwa,,całka wymiany” jest myląca, ponieważ jej rola w teorii nie jest związana z jakąś rzeczywiście 
zachodzącą w cząsteczce zamianą położeń elektronów, ale z założoną w obliczeniach postacią funkcji 
falowej (opisującej stan tych elektronów) jako kombinacji liniowej funkcji WaiWb, a założenie takie jest tylko 
dogodnym uproszczeniem matematycznym ( przyp. red.). 
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Funkcja ip n znika i tym samym odpowiada zakazowi Pauliego, natomiast funkcja. 

nie znika, nie stosując się do zakazu Pauliego. Stąd wyciągnięto ważny wniosek, że 
tylko anty symetryczne funkcje falowe dozwolone są przez 
zakaz Pauliego. Zasadę tę można więc definiować powyższym stwierdzeniem o an- 
tysymetryczności funkcji. 

Funkcja spinowa. Niezbyt zrozumiały jest fakt, że międzyatomowy orbital wiążący 
a odpowiada symetrycznej funkcji falowej, chociaż zakaz Pauliego dopuszcza jedynie 
istnienie antysymetrycznych funkcji falowych. Jednak dotychczas omówiono jedynie część 
przestrzenną funkcji falowej. W celu otrzymania pełnej funkcji falowej na¬ 
leży funkcję przestrzenną pomnożyć przez funkcję falową reprezentującą ruch spinowy, 
znaną jako funkcja spinowa. Na podstawie równań (4.14) i (4.15) można łatwo 
sprawdzić, że iloczyny i YnWn są symetryczne, a iloczyn tpiYn jest anty symetryczny. Stąd 
wynika, że funkcję antysymetryczną otrzymać można przez mnożenie funkcji symetrycznej 
przez antysymetryczną; zatem funkcja spinowa musi byq albo symetryczna, albo antysy- 
metryczna, zależnie od tego, czy funkcja przestrzenna jest antysymetryczną, czy symet¬ 
ryczna. Pełną funkcję falową można więc utworzyć jednym z dwóch sposobów: 

a) Użyta funkcja przestrzenna jest funkcją symetryczną y> A (l)y> B (2) + y> A (2)ip B (l). 
Funkcję tę należy pomnożyć przez antysymetryczną funkcję spinową, aby pełna funkcja 
falowa mogła spełniać zakaz Pauliego. 

b) Użyta funkcja przestrzenna jest antysymetryczną ip A (l) ip B (2) — ^(2)^(1). Funkcję 
tę należy pomnożyć przez symetryczną funkcję spinową, aby pełna funkcja falowa mogła 
spełniać zakaz Pauliego. 

Ponieważ elektron może wirować w jednym z dwóch przeciwnych kierunków, spinowa 
liczba kwantowa może przybierać zarówno wartość , ja,k i —Niech a będzie funk- 

1 1 

cją spinową, gdy s = —, a /? — funkcją spinową, gdy s — -—. 

2 2 

Oznaczając jak poprzednio (1) i (2) odpowiednie elektrony w tym samym orbitalu 
międzyatomowym można utworzyć następujące kombinacje spinowe: 

I) a(l) K2), II) a( 2) pil), III) a(l) a(2), IV) 0(1) «2). 

Zauważyć należy, że funkcje III i IV są same w sobie pełne, natomiast funkcje I i II, 
przekształcające się jedna w drugą podczas zamiany elektronów, muszą być brane w postaci 
kombinacji liniowej dla utworzenia odpowiednich spinowych funkcji falowych dwóch 
elektronów o przeciwnych spinach. Uwzględniając powyższe rozważania możliwe funkcje 
spinowe można' przedstawić następująco: 

a(l)J0(2) -f a(2) 0(1) symetryczna S 1 

a(l) 0(2) — a(2) 0(1) antysymetryczną A 

a(l) a( 2) symetryczna S 2 

Pil) Pil) „ symetryczna S 3 

Pełna funkcja falowa (a). Istnieje tylko jedna antysymetryczną funkcja spinowa; jeśli 
więc funkcja przestrzenna orbitalu międzyatomowego jest symetrycz- 
n a, istnieje tylko jedna pełna funkcja falowa: 

Iva( 1) Vb( 2) + yaC2) MDI Ml) P(Z> ~ «(2)«Dl- 
Funkcja ta opisuje stan podstawowy cząsteczki. 
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Pełna funkcja falowa (b). Istnieją trzy symetryczne funkcje spinowe; jeśli więc 
funkcja przestrzenna orbitalu atomowego jest antysymetryczna, 
istnieją trzy możliwe pełne funkcje falowe: * 

1) foud) Vb( 2) ~ Ytod)] MD m + a(2) P(1)L 

2) EtfMCl) Vb(2) - YU<» Vb(D] a(l) «(2), 

3) [ V4 (l) VbC0 ~ ^(2) Vb(D1 W) ^(2). 

Wszystkie te pełne funkcje falowe reprezentują elektrony o spinach równoległych. 
Można wykazać, że jeśli rozważa się sprzężenie spinowo-orbitalne, wówczas energie 


T a b 1 i c a 4.3 

Symetria pełnych funkcji falowych orbitalów międzyatomowych 


Typ orbitalu 
międzyatomowego 

Pełna funkcja 
falowa*) 

Funkcja 

przestrzenna 

Funkcja spinowa 

Stan 

Wiążący 

A 

S 

A 

singletowy 

Antywiążący 

A 

A 

|Si 

U 

trypletowy 


*) A — antysymetryczna, S — symetryczna. 


funkcji falowych , 1), 2) i 3) nie są zwyrodniałe, lecz różnią się nieco i odpowiadają stanowi 
trypletowemu. Własności symetrii pełnych funkcji falowych orbitalów międzyatomowych 
zebrano w tabl. 4.3. 

EFEKTOWNY ŁADUNEK JĄDRA 

Stałe przesłaniania. Na elektron znajdujący się w orbitalu atomowym nie oddziałuje 
pełny ładunek jądra. Spowodowane jest to przesłaniającym działaniem innych elektronów 
atomu. Slater 1 ) wykazał, że gdy atom ma kilka elektronów, każdy z nich można dogodnie 
przedstawić za pomocą funkcji falowej pojedynczego elektronu, krążącego wokół ładunku 
centralnego, mniejszego niż rzeczywisty ładunek jądra. Różnica między rzeczywistym 
ładunkiem jądra i ładunkiem faktycznie oddziaływającym na elektron określana jest 
mianem stałej przesłaniania. Do oceny stałych przesłaniania stosuje się 
następujące zasady: 

1) Nie występuje przesłanianie danego elektronu przez inny elektron, znajdujący się 
w powłoce bardziej odległej od jądra. 

2) Na stałą przesłaniania elektronu s lub p składają się następujące udziały: 

a) 0,35— pochodzący od każdego z pozostałych elektronów znajdujących się w roz¬ 
patrywanej powłoce, 

b) 0,85 — pochodzący od każdego z elektronów znajdujących się w następnej wewnę¬ 
trznej powłoce, 

c) 1,0 — pochodzący od każdego z jeszcze głębiej położonych elektronów. 

3) Na stałą przesłaniania elektronu d lub/składają się udziały: 

a) 0,35 — pochodzący od każdego innego elektronu z rozpatrywanej powłoki, 

0 J. C. Slater, Quantum Theory of Matter, rozdz. 6, McGraw-Hill, 1953. 
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b) 1,0 — pochodzący od pozostałych elektronów wewnętrznych, wliczając w to rów¬ 
nież elektrony najbliższej wewnętrznej powłoki. 

4) Stała przesłaniania dla elektronu 1 s wynosi 0,30 — jest to udział pochodzący od 
drugiego elektronu. 

Reguły te można z powodzeniem stosować przy określaniu efektywnego ładunku jąd¬ 
rowego, oddziaływającego na elektron w wiązaniu międzyatomowym. Usprawiedliwieniem 
empirycznego rozciągnięcia zakresu stosowania zasad przesłaniania z atomów na cząsteczki 
jest umożliwienie bezpośredniego obliczania długości wiązań w zależności od energii 
wiązań i potencjałów jonizacyjnych (por. str. 361). Zasady te stosuje się w podobny sposób, 
jak w przypadku atomu, z tą różnicą, że wszystkie, znajdujące się w pierwotnych 
orbitalach atomowych elektrony biorą udział w przesłanianiu innego elektronu, umiesz¬ 
czonego w najbliższym sąsiedztwie atomu. Tak więc dla wiązania pojedynczego (A. — B) 
przyjęto, że elektron walencyjny, wniesiony do wiązania przez atom B, jest przesłaniany 
od jądra atomu A przez wszystkie elektrony A i‘odwrotnie. Obliczony w ten sposób 
efektywny ładunek jądra, który oddziałuje na elektron znajdujący się w pobliżu atomu, 
oznaczany będzie w dalszych częściach książki jako (Z ef ) mol . Przy obliczaniu długości 
rozważanego wiązania zakłada się, że wiązanie występujące w cząsteczce jest zlokalizo¬ 
wane dokładnie między dwoma rozpatrywanymi atomami. 

EFEKTYWNY ŁADUNEK JĄDRA A UKŁAD OKRESOWY 

Zależność między (Z ef ) mol a położeniem pierwiastka w układzie okresowym można 
przedstawić wykreślnie (rys. 4.6). Pierwiastki należące do tych samych grup połączono 
liniami przerywanymi. Jeśli linia łącząca przebiega poziomo, połączone nią pierwiastki 


Tablica 4.4 

Cząsteczkowe stałe przesłaniania i efektywny ładunek jądra 


Pierwiastek 

Liczba 

atomowa 

Stała prze¬ 
słaniania 

(Zef)mol 

Pierwiastek 

Liczba 

atomowa 

Stała prze¬ 
słaniania 

(Zef)mol 

H*) 

1 

0,05 

0,95 

Ne 

10 

8,80 

1,20' 

He 

2 

1,70 

0,30 

Na 

11 

9,15 

1,85 - 

Li 

3 

2,05 

0,95 

Mg • 

12 

9,50 

2,50 

Be 

4 

2,40 

1,60 

Al 

13 

9,85 

3,15 

B 

5 

2,75 

2,25 

Si 

14 

10,20 

3,80 

C 

6 

3,10 

2,90 

P 

15 

10,55 

4,45 

N' 

7 

3,45 

3,55 

S 

16 

10,90 

5,10 

O 

8 

3,80 

4,20 

Cl 

17 

11,25 

5,75 

F 

9 

4,15 

4,85 

A ‘ 

18 

16,8 

1,20 


*) W oparciu o ogólne dane przyjmuje się, że wodór ma efektywny ładunek jądra (Z e f) m oi taki sam 
jak lit; wartość ta, zastosowana w obliczeniach długości wiązań daje dobre wyniki (por. str. 361), 
natomiast wartość obliczona z atomowej stałej przesłaniania orbitalu ls iest zbyt mała [patrz 
R.F. Wal lis, Phys. Rev ., 23, 1256 (1955)]. 

mają ten sam efektywny ładunek jądra. Pierwiastki okresów krótkich leżą na stromych 
liniach równoległych. Każdy długi okres przedstawiono za pomocą dwóch linii prostych, 
równoległych do siebie i do linii okresów krótkich; linie te połączone są ze sobą nieregu- 
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larnymi liniami o mniejszym nachyleniu. Na tych nieregularnych liniach leżą pierwiastki 
przejściowe. 

Wartości (Z ef ) mol pierwiastków należących do trzech pierwszych okresów podano 
w tabl. 4.4. Należy zauważyć, że chociaż cały układ okresowy można objąć wykresem 
sporządzonym wg tego samego schematu jak na rys. 4.6, jednak stałych przesłaniania dla 
atomów o dużej liczbie atomowej nie można uważać za dokładne. 

EFEKTYWNY ŁADUNEK JĄDRA A ELEKTROUJEMNOŚĆ 

Pauling określił elektroujemność jako zdolność przyciągania do siebie elektronów 
(odnosi się to do atomu w cząsteczce); Podał on skalę doświadczalną (tabl. 4.5), w której 
poszczególnym pierwiastkom przypisano, wyrażone w elektronowoltach, liczbowe wartości 
elektroujemności. Skala jest oparta na różnicy między energią dysocjacji wiązania hetero- 
jądrowego D(A — B) i średnią geometryczną energii dysocjacji D(A — A) i D(B — B). 
Celem zestawienia podanego w skali Paulinga było ustalenie addytywnej zależności między 
energią wynikającą z częściowo jonowego charakteru wiązania heter oj ądr owego i różni¬ 
cami elektroujemności rozważanych atomów. 

Z rys. 4.7 wynika, że istnieje liniowa zależność między wartościami elektroujemności 
wg skali Paulinga i wartościami (Z ef ) mol , przy czym dla pierwiastków o małej liczbie ato¬ 
mowej jest ona spełniona bardzo dokładnie. Każdy okres reprezentowany jest przez linię 



Rys. 4.7. Elektroujemność (w skali Paulinga) jako funkcja (Z ef ) mo i. [Wartości elektroujemności S i Cl 
wg Paulinga leżą powyżej linii prostej. W rys. .4.8 i 4.10 użyto wartości elektroujemności S(2,4) i 0(2,7), 

wyekstrapolowanych z niniejszego wykresu.] 

prostą, której nachylenie i położenie na wykresie zależy od liczby zamkniętych powłok 
elektronowych w rozpatrywanym okresie. Chociaż atomowych stałych przesłaniania dla 
powłok dalszych niż powłoka M (n — 3) nie uważa się za dokładne, jednak znaleziono 
pewne oznaki liniowej zależności elektroujemności od (Z ef ) mol nawet wśród pierwiastków 
dalszych okresów. Wartości elektroujemności podane przez Paulinga dla siarki i chloru 
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(Zef)mol/r z (rwA) 


Rys. 4.8. Elektroujemność (w skali Paulinga) jako funkcja wartości 



(2Z e ) mo i 

Rys. 4.9.—jako funkcja liczby atomowej 
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Rys. 4.10. Elektroujemność w skali Paulinga jako funkcja - ef mo ■ 
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Rys. 4.11. -— jako funkcja Jednostką jest cm -1 * 10 8 

^at r 

zdają się być zbyt duże. Poprawione wartości podano na wykresie — oparto się na nich 
przy sporządzaniu następnych wykresów. Najwyższe położenie na każdej linii zajmuje 
atom halogenu, najbardziej elektroujemny pierwiastek każdego okresu. Ponieważ wg skali 
Paulinga elektroujemność helu jest równa zeru, wodór jest jedynym przedstawicielem 
pierwszego okresu. 

Od dawna znano związek między szczególnie dużą wartością elektroujemności fluoru 
i małymi rozmiarami jego atomu. Na rys. 4.8 przedstawiono zależność między elektro- 
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ęg f) i 

ujemnością i ■ . ef 2 mo1 dla pierwiastków drugiego i trzeciego okresu. Pod pojęciem promienia 

atomu r rozumie się odległość od jądra do miejsca, w którym funkcja rozkładu radialnego 
osiąga maksimum (rys, 2.3, str. 53). Odległość ta odpowiada poprawionemu promieniowi 

.Bohra w modelu Slatera atomu o centralnym polu (por. str. 371). ■ - jest więc miarą 

wielkości, którą można przez analogię nazwać „powierzchniową gęstością” ładunku, jaka 
powinna oddziaływać na elektron znajdujący się poza atomem. Na wykresie zwraca 
uwagę duża wartość elektroujemności fluoru, tlenu i azotu. Na rys. 4.9 przedstawiono 

/ 7 ) f 

funkcję - .. w zależności od liczby atomowej. Rys. 4.IG zawiera wykres elektroujem- 

r 2 • 

ności w funkcji (Z ef ) mol /Z. Wykres na rys. 4.11 wskazuje istnienie liniowej zależności między 
(Z ef ) mol i 1/r; stałe proporcjonalności dla okresów drugiego i trzeciego różnią się między 
sobą. . 

Określona metodą Slatera wielkość r zależy od efektywnego ładunku jądra, który jest 
większy od (Z 5f ) mol o 0,35, tj. o udział w stałej przesłaniania ostatniego elektronu w powłoce 
walencyjnej. Gdy atom staje się kationem, efektywny ładunek jądra wzrasta znacznie, 
ponieważ stała przesłaniania zmniejsza się na skutek usunięcia z atomu jednego lub więcej 
elektronów. Powoduje to zmniejszenie wartości r; promień jonowy r jon jest znacznie mniej¬ 
szy od r at . Szczególnie wyraźne odbicie znajduje to we wzrastającej kontrakcji promieni 
jonowych metali przejściowych i w kontrakcji lantanowcowej (por. str. 1286). 

ZASTOSOWANIE ZASADY 
HEITLERA I LONDONA DO HETERO JĄDROWYCH 
ORBITALÓ W MOLEKULARNYCH 

Jeśli cząsteczka składa się z dwóch różnych atomów, to obok wiązania kowalentnego 
występuje również wiązanie jonowe. Jeden z atomów ma większy efektywny ładunek jądra, 
co powoduje pewne' przemieszczenie elektronów z położenia, jakie zajmowałyby, gdyby 
wiązanie miało wyłącznie charakter kowalentny. Jeśli różnica efektywnych ładunków 
jądrowych jest duża, udział charakteru jonowego w wiązaniu jest duży, natomiast w przy¬ 
padku małej różnicy udział ten jest niewielki. Położenie zajmowane przez elektrony w zlo¬ 
kalizowanym wiązaniu o charakterze częściowo kowalentnym, a częściowo jonowym 
omówiono dalej, w rozważaniach dotyczących długości wiązania (patrz str. 367). 

Wiązanie jonowe realizowane jest przez siły elektrostatyczne (por. str. 124) i jego 
istnienie należy uwzględnić w funkcji falowej opisującej cząsteczkę. Jeśli występuje po¬ 
jedyncze wiązanie kowalentne, ’ utworzone przez przenikanie się chmur elektronowych 
atomów A i B, i jeśli wartości (Z ef ) mol dla A i B są różne, wówczas istnieje skończone praw¬ 
dopodobieństwo, że oba elektrony znajdą się w sąsiedztwie jednego z jąder, np. jądra B . 
Prawdopodobieństwo ich wzajemnej zamiany zostało już omówione w przypadku funkcji 
falowej wiązania kowalentnego, lecz założono tam, że jeden elektron powinien znajdować 
się w obszarze jądra A , zaś drugi w obszarze jądra B . Funkcję falową uwzględniającą 
częściowo jonowy charakter wiązania można przedstawić w postaci 

V *7 YU0) tyB&) + VaQ) V>b( 1) + 2 ty B ( 1) WbC 2). 

Równanie to niekiedy formułuje się jako 

ty — tyków + ^jon* 
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Należy pamiętać, że ^ kow i ^ jon są molekularnymi, a nie atomowymi funkcjami falowymi. 
Wielkość X reprezentuje stosunek udziałów ^ jon i ^ kow w tworzeniu powstającego orbitalu. 

Pomimo faktu, że takie, sformułowania problemu dotyczy tylko elektronów tworzących 
wiązanie pojedyncze, we wszystkich przypadkach (z wyjątkiem wodoru) w dwóch łączą¬ 
cych się atomach znajdują się jeszcze inne elektrony. Dokładne obliczanie A powinno więc 
uwzględnić wpływ tych elektronów na charakter wiązania i mimo istnienia dowodów 
na to, że wpływ ten nie jest duży, w obecnym stanie wiedzy możemy go ocenić tylko dla 
ograniczonej liczby przypadków. Dlatego też dokładne oznaczanie X osiąga się doświad¬ 
czalnie. 

■ OKREŚLANIE X 

Jeśli wiązanie w cząsteczce ma charakter częściowo jonowy, cząsteczka wykazuję 
biegunowość elektryczną, a środki ciężkości ładunków*dodatniego i ujemnego nie pokry¬ 
wają się ze sobą. Biegunowość ta wyraża się momentem dipolowym, który daje się obliczyć 
z pomiarów stałej dielektrycznej oraz innymi metodami (patrz str. 331). Długość wiązania 
można określić na podstawie widm mikrofalowych i widm w podczerwieni (patrz str. 238). 
Mierzony moment dipolowy [i można wyrazić wzorem 

[A = aer y 

gdzie r jest długością wiązania, a ae stanowi ułamek ładunku elektronowego. Mimo niezna¬ 
jomości rzeczywistego przemieszczenia ładunku w cząsteczce można udowodnić, że gdyby 
wiązanie miało charakter całkowicie jonowy, a powinno być równe jedności, a gdyby 
wiązanie było całkowicie kowalentne, a powinno być równe zeru. Tak więc 100a wyraża 
procentowy udział charakteru jonowego w wiązaniu. Udział ten powiązany jest z X w na¬ 
stępujący sposób. 

Jeśli prawdopodobieństwo znajdowania się elektronu w dowolnym położeniu jest pro¬ 
porcjonalne do y) 2 w tym punkcie, to stosunek prawdopodobieństwa znalezienia wiązania 
w postaci kowalentnej do prawdopodobieństwa znalezienia go w postaci jonowej wynosi 
l/ż 2 , a udział procentowy charakteru jonowego w wiązaniu wyraża się ułamkiem 

-—- 100 . 

1 + A 2 

Pauling usiłował wyprowadzić zadowalającą ogólną zależność między X i swą skalą 
elektroujemności. Udało się otrzymać ściśle odpowiadające sobie wartości dla pewnych 
klas związków, zwłaszcza dla halogenowodorów, lecz dla wielu otrzymał on wyniki roz¬ 
bieżne. Obliczenia swe przeprowadzał on bez uwzględnienia stanu hybrydyzacji atomów 
w cząsteczce, co wydaje się odgrywać istotną rolę w przypadku określania długości wią¬ 
zania, a więc i jego charakteru jonowego (patrz str. 367). Usiłowania wyprowadzenia dok¬ 
ładnego, falowo-mechanicznego wzoru na X nie przyniosły pozytywnych rezultatów ze 
względu na liczne — i być może błędne -— założenia, które trzeba przyjąć, aby problem 
był rozwiązalny. Tak więc nie można obecnie przeprowadzić dokładnego porównania 
X z elektroujemnością. 


11 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 



Rozdział 5 


WARTOŚCIOWOŚĆ "SKIEROWANA 


Teorią orbitalów molekularnych można objąć również cząsteczki wieloatomowe. 
W myśl tej teorii np. cząsteczka metanu składa się z jądra atomu węgla i czterech protonów; 
wszystkie elektrony w liczbie dziesięciu zajmują orbitale obejmujące całą cząsteczkę. Taka 
metoda rozpatrywania cząsteczek wieloatomowych ma duże znaczenie w interpretowaniu 
danych widmowych, otrzymywanych w wyniku przejść elektronowych. Ńa przykład w przy¬ 
padku rozpatrywania widma związanego z prowadzącą do powstania CH£ jonizacją meta¬ 
nu dogodniej jest mówić, że z orbitalu molekularnego o najwyższej energii został usunięty 
elektron, niż próbować wykryć, które z czterech wiązań kowalentnych zostało naruszone. 
Nie należy jednak korzystać z teorii orbitalów molekularnych przy wyjaśnianiu niektórych 
zjawisk, dopóki nie omówimy szerzej tych własności wiązań, które obejmują kierunek 
i lokalizację. Badania chemiczne ustaliły ponad wszelką wątpliwość, że w cząsteczkach 
wieloatomowych, takich jak cząsteczki wody, amoniaku czy metanu, kąty między liniami 
łączącymi środki poszczególnych atomów mają określoną wartość, stałą dla cząsteczek 
pewnego związku, lecz różną dla cząsteczek różnych związków. Prostą teorię kowalen- 
cyjności zawsze przyjmowano bez uwzględniania zagadnienia obecności w cząsteczkach 
wieloatomowych ściśle zlokalizowanych wiązań. Wartości liczbowe niektórych własności 
molekularnych, takich jak odległość między atomami, ciepło tworzenia, refrakcja i podat¬ 
ność magnetyczna, często można przewidzieć z dużą dokładnością, obliczając je drogą 
sumowania wartości standardowych dla każdego typu wiązania w cząsteczce. 

Istnieją dwie metody obliczania kątów między wiązaniami w cząsteczce na drodze 
rozważania funkcji falowych. Jedna metoda opiera się na orbitalach atomowych, z których 
tworzy się nowe, skierowane orbitale atomowe; ten sposób postępowania nazywa się 
hybrydyzacją. Druga oparta jest na orbitalach molekularnych, z których tworzy się 
szereg skierowanych orbitalów molekularnych, znanych jako orbitale równo- 
w a żne. 


HYBRYDYZACJA 

Hybrydyzacja polega na rozłożeniu na kierunkowe części składowe przestrzennych 
funkcji falowych całych lub części orbitalów atomowych w powłoce walencyjnej atomu 
w stanie podstawowym i rekombinacji tych części składowych w celu otrzymania zespołu 
skierowanych orbitalów atomowych, zwanych orbitalami zhybr y d y z o w a- 
nymi. Konfigurację orbitalu zhy&rydyzowanego określa wartość ż 1 ) (patrz str. 145). 

2 ) Wielkość A oznacza tu moment pędu orbitalu względem osi międzyjądrowej. Literę A używa się także 
do oznaczania charakteru jonowego w wiązaniu. Przyjęto taki sposób oznaczania ze względu na jego 
powszechne stosowanie. 
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Orbital zhybrydyzowany, dla którego X— 0, mający symetrię cylindryczną względem 
linii łączącej oba wiązania jądra, nazywany jest hybrydę m 1 ) a. Orbital żhybrydyzo- 
wany, dla którego A = 1, nazywany jest hybrydem n. Kąty między wiązaniami w da¬ 
nym atomie określane są przez kąty między hybrydami; oś wiązania n zawsze pokrywa 
się z osią wiązania a. . 

O atomie, w którym część lub wszystkie orbitale atomowe zostały zhybrydyzowane 
tworząc hybrydy a, mówi się, że znajduje się w stanie walencyjnym, Stan walencyjny jest 


Tablica 5.1 

Stany walencyjne, atomów 


Hybrydyzacja 

atomu 

Figura geometryczna 
określająca względny 
kierunek zhybrydyzo¬ 
wanych orbitalów a 

Orbitale atomowe 
wykorzystane do hybrydy- 
zacji 

Liczba utworzo¬ 
nych orbitalów 
zhybrydyzowanych 

Dygonalna 

linia prosta 

Pz 

lub 

1 1 

2 



J/T Px ’ j/2 Py 


Trygonalna 

trójkąt 

S i Px> Py 

3 

Tetraedryczna 

tetraedr 

s i Px> Py> Pz 

4 

Tetragonalna płaska 

kwadrat 

Px> Py> 

4 

1 


1 1 

YT dxy ' i/2 dx2 ~ y2 


Trygonalna w ukła¬ 

bipiramida trygonalna 

Px> Py> Pz> d z 2 

5 

dzie bipiramidalnym 
Oktaedryczna 

oktaedr * 

S 9 Px 9 Pyt P z9 d z 2 , 

6 



, 1 1 

yT dxy ’ 1/2 dxi ~ y2 



pojęciem całkowicie wyimaginowanym. Należy uważać, że powstaje on w wyniku chemicz¬ 
nego związania się atomów. Stan ten określony jest jedynie przez szczególny układ orbi¬ 
talów zhybrydyzowanych a, a nie wiąże się z obecnością lub brakiem orbitalów zhybrydy- 
zowanych n (patrz str. 175). W tabl. 5.1 przedstawiono niektóre stany walencyjne ato¬ 
mów, które można utworzyć przez hybrydyzację orbitalów atomowych. Opisując wzajemną 
orientację hybrydów a przyjmuje się, że jądro atomu znajduje się w środku bryły lub fi- 
.gury geometrycznej. Osie orbitalów zhybrydyzowanych skierowane są od jądra ku wierz¬ 
chołkom lub narożom figury lub bryły. Jeśli figura jest trójkątem, mówi się, że hybrydy¬ 
zacja jest trygonalna, a atom znajduje się w trygonalnym stanie walencyjnym; jeśli bryła 
jest oktaedrem, hybrydyzacja jest oktaedryczna, a atom znajduje się w oktaedrycznym 
stanie walencyjnym itd. " 

b Hybryd dosłownie znaczy mieszaniec dwu lub więcej przedstawicieli gatunków lub ras. W mechanice 
falowej termin ten został wprowadzony dla podkreślenia faktu, że często do utworzenia orbitalów moleku¬ 
larnych trzeba posługiwać się nie orbitalami atomowymi, wyprowadzonymi w rozważaniach dotyczących^ 
niezwiązanych atomów, ale ich jakby mieszańcami, czyli hybrydami (przyp. red.). 
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ZASADY KONSTRUOWANIA ORBITALÓW 
ZHYBRYDYZO WANYCH 

a) Przyjmuje się, że cała cząsteczka znajduje się w słabym polu magnetycznym 
skierowanym wzdłuż osi ż. 

b) Funkcja orbitalu zhybrydyzowanego musi być znormalizowana; dzięki temu dla 
każdej takiej funkcji suma kwadratów współczynników przy składowych funkcjach fa¬ 
lowych wynosi 1. 

c) Suma kwadratów współczynników każdej atomowej funkcji falowej, biorącej 
udział w tworzeniu funkcji hybrydowych, jest równa 1 w przypadku wykorzystania całości 


Ta b li c a 5.2 

Zależne od kątów części funkcji falowych atomu wodór u 


Funkcja, falowa 

Maksymalna wartość 
funkcji falowej 

. 

y—i 

II 

% 

1 

ip Px = ]/3 sin#cos cp 

]/T= 1,732 

typy ~ s i n # sin cp 

j/T = 1,732 

yjp z = |/3 cos # 

j/3“= 1,732 

]/T 

y>d z 2 = ~^~2~ (3 cos 2 # — 1 ) 

|/T = 2,237 

Wd xz = |/15 sin # cos # cos 9 ? 

Vl5' . 

= 1 ? 937 

Vi yz = ]/l5 sin & cos & sin 9 ■> 

l/U 

= 1,937 

]/l5 

Wd xy — 2 sina ^ s ^ n ^ 9 

VTs 

2 - 1 ’ 937 

l/iT . Q 

tyd x 2 „ y 2 — 2 sin 2 ??cos 2 <p 

yu 

-~2~ = 1,937 


atomowej funkcji falowej do utworzenia hybrydów. Jeśli wykorzysta się w tym celu tylko 
ułamek atomowej funkcji falowej, wówczas powyższa suma jest równa kwadratowi tego 
ułamka. y - ‘ 

d) Hybrydowe funkcje falowe muszą być względem siebie ortogonalne (patrz str. 40). 

e) Jeśli w tworzeniu hybrydów er udział biorą orbitale p lub d, należy wziąć pod uwagę 
równe części funkcji falowych orbitalów atomowych o przeciwnym momencie pędu (np. 
P x i P y )y ta ^ aby wypadkowy orbitalny moment pędu względem osi z i względem osi wiązania 
wynosił zero. 

W tworzeniu orbitalów zhybrydyzowanych n należy skorzystać albo z takich części 
atomowych funkcji falowych, aby moment pędu hybrydu n wyniósł 1 jednostkę względem 
osi wiązania a, na które jest on nałożony, albo z takich części atomowej funkcji falowej, 
aby wypadkowy moment pędu wyniósł zero względem osi z. 
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f) Hybrydowe funkcje falowe obliczane są ze zwykłych atomowych funkcji falowych 
dla atomu wodoropodobnego. W słabym polu magnetycznym maksymalna wartość bie¬ 
gunowej funkcji hybrydowej będzie mniejsza niż maksymalna wartość równikowej funkcji 
hybrydowej. Jednak jeśli uwzględni się warunek e), funkcje hybrydowe w płaszczyźnie 
równikowej nie zależą od pola magnetycznego. Jeśli ponadto istnieje symetria sferyczna, 
jak np. w hybrydyzacji oktaedrycznej, mogą być one również tiaktowane jako reprezen¬ 
tujące funkcje biegunowe w nieobecności pola. 

g) Niejednokrotnie można wyprowadzić równania funkcji hybrydowych w oparciu 
o wykres nałożonych na siebie orbitalów atomowych. 

W niniejszym rozdziale wykresy biegunowe orbitalów atomowych zostały wydłużone 
w celu osiągnięcia większej przejrzystości rysunków. Czytelnik powinien pamiętać—* raz 
jeszcze należy to podkreślić — że wykresy odpowiadają orbitalom, a nie chmurom ła¬ 
dunku. W dalszych rozważaniach oparto się na założeniu, że główna liczba kwantowa 
n jest stała; zatem zależną od r część funkcji falowej można zaniedbać. 

Hybrydyzacja liniowa czyli dygonalna (rys. 5.1 i 5.2); * Jeśli orbitale zhybrydyzowane 
leżą wzdłuż osi z, wówczas w hybrydyzacji biorą udział orbitale s i p z . Jeśli ponadto orbitale 



Rys. 5.1. Biegunowa, dygonalna hybrydyzacja Rys. 5.2. Dygonalna hybrydyzacja a (z orbi- 

a (z orbitalów atomowych p z i ś) talów atomowych s i p) w płaszczyźnie równi¬ 

kowej 


zhybrydyzowane leżą w płaszczyźnie xy i do hybrydyzacji korzysta się z orbitalów: s, 
p x , p . Dla orbitalów zhybrydyzowanych s , p z dwiema hybrydowymi funkcjami 
falowymi niech będą .\p x i y 2 ; niech będzie również spełnione równanie 


Wt = aWs + byj p 


Wówczas 


J y)\dx~a 2 j dr + ó 2 j %> z dr -f lab J xp s y) Pz dr . 


Należy zauważyć, że.ip l9 y s i y Pz są znormalizowane, a y) s i ^ — ortogonalne; stąd wynika, 
że _ 

1 = a* + b\ 

a równ. (5.1) można zapisać w postaci: 

Wx = aip s + ]/(!- a 2 ) y> Pz = a +.|/1 - a 2 j/f cos 
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Funkcja f x osiąga maksimum, gdy 




a więc, gdy # = 0 lub 180°; orbitale zhybrydyzowane są współliniowe i leżą wzdłuż kie¬ 
runku p z . Ponieważ gęstości ładunku 1 ) w tych dwóch orbitalach zhybrydyzowanych 
muszą być sobie równe, przeto yJ s musi być równo rozdzielona między nie; dlatego 




oraz 


W orbitalach zhybrydyzowanych dygonalnie w płaszczyźnie równikowej równe sobie 
muszą być udziały z orbitalów atomowych p x i p y ; funkcje hybrydowe można więc zapisać 
w .postaci: ' • 


Vl = ~fi Vs + ~2 fPx + \ Vp *’ = ~jf Vs 


~2 V, *~~2 Vp >' 


Czytelnik może łatwo sprawdzić, że te funkcje hybrydowe są ortogonalne. 

Hybrydyzacja trygonalna (rys. 5.3). Wykorzystane do hybrydyzacji orbitale: 
s, P x 1 Py 

Ponieważ orbital s ma symetrię sferyczną, każdy z trzech orbitalów zhybrydyzowanych 
zawiera jedną trzecią równoważnej gęstości ładunku orbitalu ś. ’ 

Niech yj l9 ip z , y) 3 będą trzema hybrydowymi funkcjami falowymi. Załóżmy dla ułat¬ 
wienia, że jeden z orbitalów zhybrydyzowanych, odpowiadający ip x , leży wzdłuż osi 
Jeśli 


Vi 

to, ponieważ wszystkie funkcje falowe są znormalizowane i wzajemnie ortogonalne [re¬ 
guły b) i d), str. 164], słuszne są następujące zależności: 

j y>\ dr =■ a\ J ips dr -f b\ j %> x dr, 

1 =al + bf, b\ = . 

Dlatego też 



Funkcja y> 2 musi zawierać udziały z wszystkich trzech atomowych funkcji falowych; 
zatem można ją zapisać jako 

V>s + hy Px + c 2 y> Py . 

Otrzymuje się więc równanie ^ 

1 = y + Ę + el 

ł) Przyjęto, że gęstość ładunku równą jest kwadratowi funkcji falowej. 
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Podobnie dla f 3 ' i 

' 1 = -j + b\ + cl 

Z reguły d) wynika, że 

' / [w Vs+ ]/ T VPx ) (w Vs+ hn>Px +C2,/,p >') * = °’ 

a ponieważ ip Px i *ip Py są ortogonalne i znormalizowane, przeto 

■ . + 

i analogicznie 



Wartości pozostałych współczynników wynoszą więc: 

ii 1 ' 1 

b% — b$ = - -p=r ”c a = c 3 = żb —= . ’ . 

Równania trygonalnych hybrydowych funkcji falowych można zatem zapisać w postaci: 

Daje się łatwo sprawdzić, że ten układ funkcji falowych spełnia reguły a), b), c) i d) 
(patrz str. 164). 

W płaszczyźnie xy kąt # = 90°; ponieważ 


y Vp x = / 3 cos a Wpy = y 3 sin (p. 


przeto 


¥>2 = 


|/ 3 V2 


cos g? + 


1 / 3 . 

1 / —smę?. 

J/ 2 


Gdy osiąga maksimum, to 


Stąd wynika, że 


d\p z 

d<p 


0. 


tgę> = — |/3 , a 99 — 120°. 

W podobny sposób można wykazać, że dla maksymalnej wartości kąt między y) 2 i ^3 
wynosi 120°. 

Hybryd ip x nie musi leżeć wzdłuż osi x 9 jak to założono na początku rozważań. Układ 
chmur ładunku, odpowiadający orbitalom atomowym s,p x i p y , jest równomiernie rozło¬ 
żony w płaszczyźnie xy, i dlatego można przyjąć, że układ trzech trygonalnie zhybrydy- 
zowanych orbitalów zajmuje dowolne położenie na płaszczyźnie, a kąty między dwoma 
dowolnymi hybrydami będą zawsze równe 120°. 
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Tetraedryczna hybrydyzacja a (rys. 5.4). Wykorzystane do hybrydyzacji orbitale: 

S>P#Py 1 Pz' . . 

Niech yj ly </vy 3 i będą czterema hybrydowymi funkcjami falowymi, i niech ' ip % 
będzie skierowana wzdłuż osi z (# = 0); wówczas 

Wi ** <*iV>s + 

Przeprowadzając rozumowanie podobne do podanego powyżej, otrzymuje się 


1 =.«?•+ 6 ?. 



oijz 

Ryś. 5.3. Trygonalna hybrydyzacja er Rys. 5.4. Tetraedryczna hybrydy- 

(z orbitalów atomowych ^ i p) w płasz- zacja cr [z orbitalów atomowych ^ 


czyźnie równikowej i p (I)] 
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Gdy % osiąga maksimum 


tg # = — 2 ]/2-, 


109°28'. 


Funkcje falowe dla trzeciego i czwartego orbitalu zhybrydyzowanego można znaleźć 
w oparciu o wykres. Ponieważ i zawierają ułamki wszystkich czterech orbitalów ato¬ 
mowych, należy jedynie metodą prób i błędów wybrać współczynnik każdego orbitalu 
atomowego i jego znak w taki sposób, aby układ spełniał reguły b), c) i d). Tak otrzyma¬ 
ny pełny układ tetraedrycznych funkcji falowych przedstawia się następująco: 

' ' ’■ 1 , |/ 3 " ' . ' 

'VI--— V* +■ 2 Wpzi , 



1 

V>s 

/ 

2 

1 


V>2 = 

" ~1 

V 

T Vpx 

“ 27T^ 

> 


1 


1 

'Pp x + 

1 

1 

^3 = 

" 2 

Vs - 

]/6 

■W**" 

wf"" 


1 


1 


1 

1 

■ = 

2 

V>s ~ 

V* 

Vp x - 


27 r v - 


Rozważany powyżej szczególny układ tetraedrycznie zhybrydyzowanych orbitalów a jest 
symetryczny względem osi z, co upraszcza rozważania matematyczne. Ponieważ jednak 



X T ~ U 2 OS X 


Rys. 5.5. Tetraedryczna hybrydyzacja o [z orbi- Rys. 5.6. Płaska, tetragonalna (kwadratowa) hybry- 
. talów atomowych s i p (II)] dyzacja a (z orbitalów atomowych s, p Id) 


rozkład chmur ładunku razem wziętych orbitalów atomowych wybranych do hybrydyzacji 
zależy od r, a nie od # lub cp , przeto można zbudować układ zhybrydyzowanych tetraedrycz¬ 
nie orbitalów zorientowanych w każdym wybranym kierunku. Dogodny układ funkcji 





tetraedrycznie zhybrydyzowanych orbitalów a można wyprowadzić, jeśli założy się, ze 
każdy orbital zhybrydyzowany zawiera czwartą część chmury ładunku każdego składowego 
orbitalu atomowego. Poprawne znaki + i —-, które opisują symetrie orbitalów, można 
określić przyjmując, że układ orbitalów spełnia warunki a), b), c) i d). Korzystając z wy¬ 
kresu (rys. 5.5) daje się wyprowadzić funkcje „falowe z ich odpowiednimi znakami bez 
dalszych obliczeń 

1 1 ‘ 1 1 

= y ~ — W Px - —W P y “ — V> Pz , - 

’ = + \ Wpy + \' Wp * 

■"“> + \vpx - + yVp x ,,' 

V>* = -jV>s+-~ + ~ v> Py - Y v> Pz - 

Można wykazać, że kąt między dwoma kierunkami, w których dwie dowolne z tych funkcji 
hybrydowych osiągają swe wartości maksymalne, jest kątem tetraedru. Ten szczególny 
układ funkcji tetraedrycznie zhybrydyzowanych orbitalów er jest dogodny w użyciu w związ¬ 
ku z nałożonymi na nie orbitalami zhybrydyzowanymi nd (por. str. 177). 

Płaska tetragonałna (kwadratowa) hybrydyzacja a (rys. 5.6). Wykorzystane do hy- 

1 i 

brydyzacji orbitale: s, p x , p y , d xy i y=- d x , _ yt - 

Aby całkowity orbitalny moment pędu był równy zeru, użyto połowy chmury ładunku 
d xy i połowy chmury d x * ny2 zamiast całości jednej z nich. Osie orbitalów zhybrydyzowanych 
położone są tak, jak to pokazano na rys. 5.6. Funkcje falowe 1 ) można zapisać w postaci: 

^+-^V>d x2 _ y2 - ~V>i xy +b Vpx -c Vpy ; . 

v* = -J -^=Vd x2 _ y2 + ~.v>i xy + cv Px + by’ Py ,’ 


% = y>s + -^jW X 2_ y 2-Yfy>d xy -bvp x + cv Py , 

v>4 = \ Vs - -^=r y dx 2 - y2 + v>i xy - c Vp x - b y Py 
Z reguły c) wynika, że . 


1. = — + a 2 + ó 3 -f c 3 , 
4 

natomiast z reguły d) 

O—-J-a 2 + bc — bc, 

: ' • • ■ 4 


x ) Alternatywny układ funkcji falowych użytych w przypadku równikowego wiązania ^ podano 
na ryś. 5.9. 
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Stąd otrzymuje się 



6 2 + c 2 = — 

2 ' 


W sposób oczywisty z wykresu (rys. 5.6) wynika, że stosunek chmur ładunku wniesionych 
. ' . , cos . . 

przez orbitale p x i p y , np. do y> 1} jest równy 

1 O 

Ponieważ <p = 22 — , przeto 

— = 2 : ą- c - L 

: C 2 ’ ]/3 5 j/ó ‘ 

Zatem 



i 

Vs + 

1 


1 


1 


1 


Wx = 

2 

2]/2 

^jc2 - y2 

2j/2 

l/3 


1/6 



1 


1 


j 1 

+ 

1 

Vp x + 

1 


y >2 = 

2 

- 

2]/2 

y ) d x 2 ~.y2 

2j/2 

l/6 

^3 



1 

■Vs + 

1 


1 


1 

Vp x + 

1 


Wz = 

2 

2/2 

Wd x 2 _ 3?2 

2|/2 


^3 

ł/6 



1 


1 


1 


1 


1 


n = 

2 

■Vs - 

2/2 

Wd x 2„y2 

2j/2 

W xy ~ 

]/6 

Vp x ~ 

ł/3 

V|y 


Trygonalna hybrydyzacja a w układzie podwójnej piramidy (rys. 5.7). Wykorzystane do 
hybrydyzacji orbitale: s,p x ,p z ,d z u 

W celu osiągnięcia przejrzystości wykres podzielono na dwie części: jedna pokazuje 
dwa zhybrydyzowane orbitale biegunowe, druga —. trzy zhybrydyzowane orbitale rów¬ 
nikowe. 



Rys. 5.7. Trygonalna hybrydyzacja a w układzie podwójnej piramidy (z orbitalów s>pi d)\ a) hybrydyzacja 

biegunowa, b) hybrydyzacja równikowa 


Równikowe hybrydowe funkcje falowe są podobne do funkcji wyprowadzonych dla 
prostej hybrydyzacji trygonalnej (por. str. 166). Części składowe użytych orbitalów ato¬ 
mowych nie są zupełnie takie same; część orbitalu s jest zawarta w funkcjach biegunowych 
i zastąpiona jest przez tę część orbitalu d z2 , która leży w pobliżu i w płaszczyźnie równi- 
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kowej. Rozkład całkowitej chmury ładunku orbitalów atomowych w tej płaszczyźnie 
nie zależy od q>, a zatem cały układ orbitalów trygonalnych można — podobnie jak w przy¬ 
padku prostej hybrydyzacji trygonalnej — obrócić o dowolny kąt wokół osi x . 

Postępuje się tak w przypadku, gdy rozważanie odnosi się do zhybrydyzowanych orbi¬ 
talów 7t, nałożonych na zhybrydyzowane orbitale cr (patrz str. 179). Funkcje falowe pewnego 
układu orbitalów zhybrydyzowanych pokazanych na wykresie, otrzymane w oparciu 
o wykres (por. str. 169), przybierają postać: 


w" + w f '- + 

" - TT ’’* - 7? + ]/?"■•• 


2 


■I’’- - tt’’- -71 ^-yk 


Oktaedryczna hybrydyzacja o 1 (rys. 5.8). Wykorzystane do hybrydyzacji orbitale: 

P*? Py> Pz\ ~r~ d xy i—y=rd x2 _ y2% 

Dla większej przejrzystości wykres przedstawiający układ ortogonalnych, oktaedrycznie 
zhybrydyzowanych orbitalów podzielono na dwie części. Dwa orbitale biegunowe utwo- 



Rys. 5.8. Oktaedryczna hybrydyzacja a (z orbitalów atomowych s, p i d)\ a) hybrydyzacja biegunowa, 

b) hybrydyzacja równikowa 

rzono z części orbitalu s , części d z2 i całego p z . Cztery równikowe orbitale zhybrydyzowane 
utworzono w podobny sposób, jak orbitale w przypadku płaskiej tetragonalnej hybrydyzacji 
or (rys. 5.6). Istnieje jednak różnica w funkcjach falowych; część orbitalu s jest teraz użyta 
do utworzenia orbitalów biegunowych, a różnica w płaszczyźnie równikowej uzupełniona 
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jest przez część orbitalu d z2 , który w tej płaszczyźnie ma ujemną wartość funkcji falowej. 
Funkcje falowe orbitalów zhybrydyzowanych, przedstawionych na wykresie, można 
opisać w oparciu o wykres 
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Dla oktaedrycznie zhybrydyzowanych orbitalów a w połączeniu z jednym wiązaniem 
md, które nakłada się na jedno z wiązań a w płaszczyźnie równikowej (por. str. 179), do¬ 
godniej i prościej jest opisać układ orbitalów zhybrydyzowanych następująco. 

Jeśli rozpatrywać łączny ładunek całego układu, inte¬ 
resującymi orbitalami są: s, p x , p y , p z , d z2 , d xy i d x2 _ y2 \ 
mają one bowiem wypadkowy moment pędu równy zeru. 

Biegunowe orbitale zhybrydyzowane utworzono, jak po¬ 
przednio, z części orbitalu s, z części d z2 i z całego p z . 

Orbitale równikowe utworzono z części s, z części d z2 
oraz z całych orbitalów p x% p y i d xy . Równikowe funkcje 
falowe przybiorą więc postać (rys. 5.9): 


T / 3 1 1 1 1 

“ y 16 - ~2 n *y ~ T Wp * + T Wp y “ T Wd * 2 ’ 

/-y j ^ 1 Rys. Oktaedryczna hybrydy- 

W& = 1/ 16 y)s + T ^‘ d xy ~~2 y)p x ~ ~l^ p y ~ T ^ 2 ’ zacja Alternatywne przedstawie¬ 

nie do wykorzystania w przypadku 

3 1 1 1 1 nakładania się wiązań nd. 

Te?* ~ T* T ^ ~ T** ~ T**’ 

Orbital- d x2 _ y2 bierze udział w tworzeniu wiązania w płaszczyźnie równikowej (rys. 
5.12); orbitale d xz i d yz nie były wykorzystane. 

Podany powyżej układ równikowych funkcji falowych odpowiada płaskiej tetragonal- 
nej hyb rydyzącji er, połączonej z wiązaniem nd w płaszczyźnie równikowej. 



V3 


VT6^ + Y 


fd X y + Y Vp ^ + '2 Vp y~T 
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PROSTE WIĄZANIA n 

Powyższe rozważania dotyczące wartościowości skierowanej pozwoliły na określenie 
sposobu postępowania, dającego w wyniku zhybrydyzowane orbitale atomowe o określo¬ 
nej orientacji. Jeśli każdy z orbitalów zhybrydyzowanych danego atomu zajmowany jest 


przez jeden elektron, orbitale te mogą przenikać się 

z podobnie zajętymi orbitalami innych 

atomów, tworząc cząsteczkę. O 

kształcie cząsteczki decyduje stan walencyjny atomu 

centralnego, tak np. 



Cl Cl 

H 

F ; ‘. . > 

- V/ 

] 


B 

C 

h/ hV 

' F>^ Nf 

CI 

F 

trójchlorek boru 

metan 

sześciofluorek siarki 

(trygonainy) 

(tetraedryczny) 

(oktaedryczny) 


Jednak nie oznacza to, że każdy orbital atomowy zajęty przez jeden elektron wchodzi 
w skład zhybrydyzowanego układu orbitalów atomowych., Jeśli atom węgla jest zhybry- 
dyzowany trygonalnie (sp x p z ), orbitalami atomowymi, wykorzystanymi, do, tworzenia 
wiązań, będą trzy trygonalnie zhybrydyzowane orbitale a i niezmieniony orbital p r Można 
określić strukturę etylenu przyjmując, że dwa atomy węgla w trygonalnym stanie walen¬ 
cyjnym są związane przez hybrydy or wzdłuż osi z, a dwa inne orbitale zhybrydyzowane 
łączą atomy wodoru, zaś dwa orbitale p y przenikają się, tworząc wiązanie rc, które zasadniczo 
usytuowane jest w płaszczyźnie zy (por. str. 144). 



Obecność w cząsteczce etylenu wiązań n wyjaśnia ograniczenie jego „swobodnej ro¬ 
tacji”. Ponieważ moc wiązania n jest mniejsza niż moc wiązania er, tłumaczy to także 
aktywność, z jaką cząsteczka bierze udział w reakcjach przyłączania, w których każdy 
atom węgla zostaje związany z jednym dodatkowym jedno wartościowym atomem lub 
grupą, dzięki czemu przechodzi w tetraedryczny stan walencyjny, w którym uruchamia 
cztery wiązania a. v 

W cząsteczce acetylenu przyjęto z punktu widzenia hybrydyzacji, że dwa atomy węgla 
są zhybrydyzowane dygonalnie (sp z ) oraz że hybrydy użyte zostały do związania atomów 
węgla i dwóch atomów wodoru. Orbitale p x i p y obu atomów nie ulegają hybrydyzacji 
i wykorzystane są do utworzenia podwójnego wiązania n (por. str. 145). 

Podkreślić należy, że kształt szkieletu cząsteczki jest określony przez orientację hybry¬ 
dów a; wiązania n zmieniają rozmiary^ cząstecźki, lecz nie zmieniają one zasadniczo jej 
kształtu. Wiązanie pt występuje rzadko jako jedyne wiązanie między dwoma atomami 1 ); 
jest ono prawie zawsze nałożone na wiązanie a. 

*) Przykładem może być tetrameryczna postać etanolami talu (patrz str. 636). s 
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PROSTE WIĄZANIA nd 

Wiązanie ^powstałe w wyniku przenikania się orbitalu d z jednego atomu z orbitalem 
p z drugiego atomu, może tworzyć się między atomami połączonymi już wiązaniem a . 
Wiązanie takie można nazwać wiązaniem nd . Dla skonstruowania wiązania nd konieczne 
jest spełnienie następujących warunków: a) symetria łączących się orbitalów musi być 


Tablica 5.3 

Proste wiązania nd jakie może tworze atom 


Hybrydyzacja er 
atomu 

Orbitale użyte do 
hybrydyzacji er 

Liczba 

prostych 

wiązań 

nd 

Orbitale d 
użyte do 
utworzenia 
wiązań nd 

Wypad¬ 
kowy mo¬ 
ment pę¬ 
du Użytych 
orbitalów 
d 

Kierunek wiązania nd 

9 

Tetraedryczna 
. (orientacja I) 

s > Px> Pyi> Pz 

1 

lub 

2 

. 

d xz lub dy z 

d x2 i dy z 

±i 

+1 i -1 

Wzdłuż osi z 

Óba wiązania w tym 
samym kierunku wzdłuż 
osi z 

Trygonalna w 
układzie bi- 
piramidy 

s, Px, Py, Pz, d z * 

1 

lub 

2 

d xz lub d yz 

d xz i dy z 

±1 

-j-1 i —1 

Wzdłuż osi z (biegunowe) i; 

-w - r: cr’ • -ssfc 

(a) Oba wiązania w tym 
samym kierunku wzdłuż 
osi z 

(b) Oba wiązania w prze¬ 
ciwnych kierunkach 
wzdłuż osi z 

Oktaedryczna 

S, Px, Py, Pz, dz\ 

yH dxy ’ /2 dx ‘- y * 

1 

lub 
' 2 

d xz lub dy Z 

d xz i dyz 

±i 

+i i -1 

Wzdłuż osi z 

(a) Oba wiązania w tym 
samym kierunku wzdłuż 
osi z 

(b) Oba wiązania w prze¬ 
ciwnych kierunkach 
wzdłuż osi i 


poprawna, b) magnetyczna liczba kwantowa orbitalu d musi być taka sama, jak liczba 
przenikającego się z nim orbitalu p. Drugi warunek wyklucza użycie orbitalów d x2 _ y2 
i d xy do tworzenia prostych wiązań nd; zatem proste wiązania nd są zawsze skierowane 
wzdłuż osi z. Struktury orbitalowe zawierające proste wiązania nd dla atomu w różnych, 
stanach walencyjnych zebrano w tabl. 5.3. 

ZHYBRYDYZOWANE ORBITALE n 

/ . ... 

Pominięte w hybrydyzacji a orbitale atomowe mogą być zhybrydyzowane między 
sobą, w wyniku czego powstają hybrydy n 9 wykorzystywane do tworzenie wiązań nało¬ 
żonych na wiązania u 1 ). Zgodnie z metodą przyjętą w tej książce, orbitalami użytymi do 

*)-Termin hybryd a zastosowano do określenia zhybrydyzowanego orbitalu atomowego, biorącego 
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tworzenia hybrydów n są zawsze orbitale d. Bardziej ogólna metoda, oparta na teorii 
grup, teorii nie omawianej w tej książce, wskazuje, że istnieją również inne możliwości 1 ), 
i że pełny układ hybrydów cr i n można utworzyć z orbitalów atomowych s, p i d w jednej 
operacji. Istnieją ważne reguły symetrii, które ograniczają liczbę dopuszczalnych kombi¬ 
nacji. 

Hybrydy n, przedstawione w tabl. 5.4, skonstruowano drogą kombinacji liniowej 
orbitalów d. Warunkiem umożliwiającym utworzenie tych hybrydów jest ich ortogonalność 


Tablica 5.4 

Zhybrydyzowane wiązania nd, jakie może tworzyć atom w pewriych stanach walencyjnych 


Hybrydyzacja g 
atomu 

. 

Orbitale użyte do 
hybrydyzacji a 

Liczba 
zhybrydy- 
zowanych 
wiązań nd 

Orbitale d użyte 
do hybrydyzacji n 

Moment 
pędu w 
jedno¬ 
stkach 

h 

2tt 

. 

• 

Kierunek wiązań 
zhybrydyzowanycb 
nd 

Tetraedryczna 
(orientacja II) 

■ ■ 

• 

S, Px j Py> Pz 

2 

3 

y^ dxi, yi dyz ’ 

d X z, dy 2 , d z s , 

7 = 2 dx ”T^ 

1 wzglę¬ 
dem osi 
wiązania 
cr dla 
każdego 
wiązania 
nd 

Wzdłuż tetraedrycz- 
nych wiązań g 

Tetragonalna 

płaska 

1 

S 9 Px, Py, y~2 * 

f2 dx ‘- y ' 

1 

~d xy ,J=d x ^\ 

0 wzglę¬ 
dem osi z 

Wzdłuż jednego z 
wiązań a 

Trygonalna w 
układzie bi- 
piramidy 

s , Px, Py, Pz, d- z * 

' 1 1 

1 1 

|/"2 dxy ’ ]/~2 d**~ y ’ 

0 wzglę¬ 
dem osi z 

Wzdłuż jednego z rów¬ 
nikowych wiązań G 

Oktaediyczna 

$9 Px 9 Py, Pz 9 d z z 

' 1 

i . 

f2 lxr y% dx ^ 

i 

0 wzglę¬ 
dem osi z 

JYzdłuż jednego z wią¬ 
zań g, leżących w pła¬ 
szczyźnie xy 


oraz równość wielkości i kierunku momentu pędu hybrydu n i momentu pędu orbitalu p; 
z którym będzie się on przenikać. Wiązanie utworzone przez przenikanie się hybrydu n 
j ednego atomu i orbitalu p drugiego (atomy związane są już wiązaniem cr) można nazwać 


udział w tworzeniu międzyatomowego orbitalu cr. Podobnie terminu hybryd n użyto do określenia zhy- 
brydyzowanego orbitalu atomowego, który bierze udział w tworzeniu międzyatomowego orbitalu n. 

*) G. ,G i a c o m e 11 i, J. Chem. Phys ., 23 (2), 2070 (1955). 
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zhybrydyzowanym wiązaniem nd w odróżnieniu od prostego wiązania nd. Struktury 
orbitalowe zawierające zhybrydyzowane wiązania nd dla atomu w różnych stanach wa¬ 
lencyjnych zestawiono w tabl. 5.4. 

Sposób postępowania stosowanego w przypadku konstruowania hybrydów n, w którym 
użyto jedynie orbitalów d, opisano poniżej. 

Tetraedryczne hybrydy n (a). Przypadek, w którym wszystkie pięć orbi¬ 
talów d atomu zajęte jest p r z e z e 1 e k t r o n y (rys. 5.10). Wykorzysta¬ 
ne do hybrydyzacji orbitale: d x2 , d xy , d yz i d^ 1 ). 



Rys. 5.10. Tetraedryczna hybrydyzacja n [z orbitalów atomowych d (a)]. v\ przedstawiono linią prze¬ 
rywaną 

Jeśli każdy orbital zhybrydyzowany zawiera jedną czwartą ładunku każdego składo¬ 
wego orbitalu atomowego, to można wyprowadzić funkcje falowe w oparciu o wykres. 
Osie wypadkowych orbitalów zhybrydyzowanych leżą dokładnie nad osiami tetraedrycz- 


!) Wybrano cztery orbitale atomowe: d xz , d xy , d yz i d z 2 w celu dogodnego przedstawienia graficznego. 
Wypadkowe orbitale zhybrydyzowane mają orientację, pokrywającą się z orientacją orbitalów powstałych 
w wyniku hybrydyzacji (rys. 5.5). Jednak, dla spełnienia reguły e), cały układ powinien być obrócony o kąt 
1 ° . . 1 
22 —względem osi z. Jest to równoważne wybraniu do hybrydyzacji orbitalów: d xz , d yz , d Z 2 , d xy 
2 y.2 


1 


d X 2 „ y 2 . Orbital d z 2 odgrywa tu rolę orbitalu s w tetraedrycznej hybrydyzacji a. Zależna od # część 

J 


i ]/2' 

funkcji falowej orbitalu d 2 i ma postać | 


■ (3 cos 2 — 1), a więc funkcja falowa jest dodatnia dla wszyst- 


1 


kich wartości dla których cos^ > —— • w pobliżu płaszczyzny równikowej i na niej funkcja fałowa orbi- 

, 1/3’ . , 

talu dz 2 jest ujemna. Jednak najbardziej*odpowiedni sposób postępowania w przeprowadzaniu hybrydyzacji 
polega na rozważaniu pełnego układu orbitalów s,pid oraz wyprowadzeniu z niego odpowiednich orbitalów 
o poprawnej symetrii zarówno dla wiązań a, jak i dla wiązań n. 


12 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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nych hybrydów a, przedstawionych na rys. 5.5. Wyprowadzone w oparciu o wykres funkcje 
mają postać: - . » : 

n xz + ~w yz + y Wd z 2 + jw xy , 

^3 = + Y w xz - Jn yz -r JVd z2 - ~Wa xy , 

V4»--'Y>^ + Y^ + 7^ y . 


Funkcje falowe W* mają symetrię pozwalającą na tworzenie wiązań jzrf, z orbi¬ 

talami p innych atomów, natomiast symetria funkcji falowej y> t nie pozwala na powsta¬ 
wanie takich wiązań. Orbital ten może jednak być zajmowany przez parę elektronową. 
Stąd wyciągnięto wniosek, że trzy zhybrydyzowane w ten sposób orbitale d są zdolne do 
tworzenia trzech tetraedrycznych wiązań uzd, a czwarty orbital zhybrydyzowany jest 
orbitalem niewiążącym. Do tego samego wniosku prowadzi Zastosowanie teorii grup; 
został on potwierdzony w badaniach doświadczalnych. 

Hybrydyzacja tetraedryczna n (b). Przypadek dwóch orbitalów d zaję¬ 
tych przez elektrony. W przypadku tym jedynie dwa z orbitalów d mogą 
być użyte do hybrydyzacji 1 ). Teoria grup wskazuje, że można zhybrydyzować dwa orbitale 

d tak, aby mogły być użyte do utworzenia 
wiązań nd nałożonych na dwa hybrydy n, po¬ 
wstałe w wyniku hybrydyzacji tetraedrycznej 
(sp z ). Tworzenie się hybrydów n można 
zobrazować w prosty sposób. Jeśli użytymi 
orbitalami są orbitale d x2 _ y2 i d xz , to możliwe 
hybrydy można skonstruować w oparciu 
o rys. 5.11. 

, Załóżmy, że funkcjami falowymi zhy- 
brydyzowanych orbitalów są: 

1 1 

Funkcję y) x można sobie wyobrazić jako utworzoną z dodatniej części orbitalu d x2 _ y2 
i ujemnej części orbitalu d xz . Funkcję można sobie wyobrazić jako utworzoną z połowy 
dodatnich części orbitalów d x2 _ y2 i d xz i z połowy ujemnych części tych orbitalów. Orbital 
^2 wyrasta z płaszczyzny papieru nad częścią wykresu (rys. 5.11) zaznaczoną literą A . 
Kąt między i jest w przybliżeniu kątem tetraedru. 

Plaska tetragonalna (kwadratowa) hybrydyzacja n. Wykorzystane do hybrydyzacji 



Rys. 5.11. Tetraedryczna hybrydyzacja n [z orbi¬ 
talów atomowych d{ b)] 


orbitale: -~d xy , -j=d x2 _ y2 . 
brydyzacji. 


Symetria orbitalu d z2 nie pozwala na użycie go do tej hy- 


1 ) O. E. Kim ba 11, /. Chem. Phys. } 8, 188 (1940). 
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Jeden zhybrydyzowany orbital n można utworzyć w płaszczyźnie równikowej; jest on 
opisany przez funkcję falową 


Ten zhybrydyzowany orbital obdarzony jest równym zeru momentem pędu względem osi 
pó jednej stronie osi orbitalu istnieje koncentracja symetrii dodatniej, po drugiej — 
symetrii ujemnej. Z tej. przy czyny zhybrydyzowany orbital n może więc przenikać się z ato¬ 
mowym orbitalem p z innego atomu. 

Ponieważ rozkład całkowitych chmur ładunku orbitalów atomowych użytych do hy¬ 
brydyzacji a (patrz str. 172) nie zależy od cp, przeto hybrydy u można obracać o dowolny 
kąt <p (w płaszczyźnie xy), a wiązanie nd może 

być utworzone nad jednym z wiązań or. Prost- (v\ 

szy, równoważny temu opis przedstawiono na , A \. \ , 

str. 173. Jeśli rozpatrywać cały układ orbitalów, ldx 2 -y 2 

nie ma on wypadkowego momentu pędu ła- \ i yA \ \ „ 

\ \ / V) \ x \Ar 

dunku i wiązanie nd można po prostu trakto- . \ \ / y 

wać jako utworzone z orbitalu atomowego d x2 _ y2 _ \ \ // _ r 

(rys. 5.12). — 

Hybrydyzacja trygonalna n w układzie pod- / j \\ 

wójnej piramidy. Wykorzystane do hybrydyzacji / \ \ 

orbitale: '' l \ \ 


~d X 2-y2 -f) 


\dx2-y2 


Az? dy Z -> d X y 


Orbitale d v , 


rozpatrywane osobno, na- 


Rys. 5.12. Atomowy orbital d X 2- y 2 tworzący 
wiązanie z orbitalem p z z innego atomu, 
dają się oczywiście, ze względu zarówno na sy- Wiązanie takie nakłada się na jedno z wiązań 
metrię, jak i na moment pędu, do tworzenia a * odpowiadające hybrydyzacji pokazanej na 
dwóch wiązań biegunowych nd. Tylko jedno rys * 5,9 

wiązanie może być utworzone w płaszczyźnie 

równikowej; funkcja falowa i położenie osi orbitalu zhybrydyzowanego są takie same jak 
dla zhybrydyzowanego orbitalu n, omawianego na początku poprzedniego ustępu, doty¬ 
czącego płaskiej hybrydyzacji tetragonalnej n. Ponieważ zhybrydyzowane trygonalnie 
w układzie podwójnej piramidy orbitale d są utworzone z orbitalów atomowych, których 
chmury ładunku rozpatrywane razem nie zależą od 92 , przeto wiązanie nd może być utwo¬ 
rzone nad każdym wiązaniem u i może przenikać się z orbitalem p z innego atomu. 

Oktaedryczna hybrydyzacja n. Wykorzystane do hybrydyzacji orbitale: 


Az? A* J ^2 Ay 


j/2 d * 2 ~ yV 


W tym przypadku tworzą się dokładnie te same wiązania jak w przypadku trygonalnej 
hybrydyzacji n w układzie podwójnej piramidy: dwa wiązania biegunowe i jedno równi¬ 
kowe, które może leżeć nad każdym z hybrydów a. Wiązanie to może przenikać się z orbi¬ 
talem p z innego atomu. Jeśli użyć alternatywnego układu orbitalów a (patrz str. 173), 
wiązanie nd tworzy się z orbitalu d xT _ y2 (rys. 5.12). 


12* 
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Hybrydyzacja n z kombinacji d xz i d vz daje dwa zhybrydyzowane orbitale u 1 ), których ■ 
funkcje falowe mają postać 

; ''■"TfW’ v 

Orbital wybierze udział w tworzeniu wiązania nd wzdłuż osi z [rys. 5.13a)]. Ponieważ 
wypadkowy moment pędu dwóch pierwotnych orbitalów wynosi zero, przeto wiązanie 
musi się tworzyć z orbitalem n innego atomu, utworzonym w wyniku kombinacji liniowej 
orbitalów p x i p y [rys. 5.13b)]. Odpowiadający orbital zhybrydyzowany można sobie 




Rys. 5.13. Łączenie się orbitalów: a) d xz i d yz , b) p x i p z 

wyobrazić jako orbital d utworzony z dodatniej połowy jednego z kombinowanych orbi¬ 
talów atomowych d i z ujemnej połowy drugiego. Trudno jest przedstawić taką kombinację 
na wykresie dwuwymiarowym; przy zastosowaniu modelu'przestrzennego można zauwa¬ 
żyć, że tak utworzony zhybrydyzowany orbital d leży w płaszczyźnie, dla której & = 45° 
i (p = _45°. 

Jeśli y) x jest skierowane wzdłuż osi oktaedru, wówczas kierunek będzie prostopadły 
do dwóch przeciwległych ścian oktaedru. 

LICZBA WIĄZAŃ nd 

Liczba tworzonych przez atom wiązań nd ma duże znaczenie w analizowaniu budowy 
jonów kwasów tlenowych, jak PO*-, SO^~, CIO* - i karbonylków metali przejściowych, 
jak Fe(CO) 5 . Liczbę wiązań nd tworzonych przez atom w różnych stanach walencyjnych 
i kierunki tych wiązań podano w tabl. 5.5. Należy zauważyć, że o geometrycznej budowie 
cząsteczki decyduje zawsze hybrydyzacja <r. ł ' 

ORBITALE NIEWIĄŻĄCE 

Struktury orbitalowe cząsteczek węglowodorów: metanu, etylenu i acetylenu można 
opisać bardzo prosto, gdyż atom węgla ma cztery orbitale atomowe i cztery elektrony 
w powłoce walencyjnej. Atomy N, O i F mają także cztery orbitale atomowe, lecz w każ- 

x ) Hybrydów tych użyto w analizie budowy karbonylków (patrz str. 1233). 



dym z nich znajduje się więcej niż cztery elektrony walencyjne. Na przykład w amoniaku 
atom azotu wykorzystuje trzy wiązania i „kontroluje” osiem elektronów walencyjnych, 
a więc jedna para elektronowa musi zajmować orbital, który nie jest ani orbitalem wiążą¬ 
cym, ani antywiążącym. Orbital taki znany jest jako orbital niewiążący. Po¬ 
dobnie rozumując dochodzi się do wniosku, że tlen w wodzie i fluor we fluorowodorze mają 
odpowi edni o dwie i trzy pary elektronów w orbitalach niewiążących. Można ogólnie 
stwier dzi ć: gdy atom zawierający więcej niż cztery elektrony 
w powłoce walencyjnej wchodzi w połączenie chemiczne, 
orbitale atomowe są zhybrydyzow ane i przynajmniej 
jeden z nich zajmowany jest przez-parę e 1 e k t r o n ó w, k t ó r a 
nie bierze udziału w tworzeniu wiązania. Para elektronowa 
zajmująca orbital niewiążący nazywana jest parą wolną. 

Należy podkreślić wyraźne różnice zachodzące między parą wolną i parą 
bierną. Oba terminy odnoszą się do par elektronowych w atomie, który wiąże 
się z innym lub z innymi atomami. Para wolna zajmuje orbital niewiążący, który wchodzi 


T a b 1 i e a 5.5 

Całkowita liczba wiązań nd (prostych i zhybrydyzowanych) jakie może tworzyć atom 


Hybrydyzacja atomu > 

Liczba wiązań nd 

Kierunek wiązań nd 

Tetraedryczna 

1, 2 lub 3 

wzdłuż różnych wiązań a 


2 

wzdłuż tego samego wiązania a 

Tetragonalna płaska 

1 

wzdłuż każdego wiązania a 

Trygonalna w układzie 

1 

wzdłuż jednego wiązania równikowego a lub 

bipiramidalnym 

2 

każdego z wiązań biegunowych a 

(I) oba wzdłuż jednego wiązania biegunowego o, 

(II) po jednym wzdłuż każdego z wiązań bieguno¬ 
wych a , 

(III) jedno wzdłuż wiązania biegunowego oy a drugie 
wzdłuż wiązania równikowego a 


3 

. 

każde ułożenie trzech wiązań nd z zastrzeżeniem, 
aby nie więcej niż jedno skierowane było wzdłuż 
równikowego wiązania a i nie więcej niż dwa skie¬ 
rowane były wzdłuż jednego z biegunowych wiązań 

o*. , 

Oktaedryczna 

1, 2 lub 3 

jak w przypadku trygonalnego stanu walencyjnego 
w układzie bipiramidalnym (kierunki osi z rozpa¬ 
truje się jako biegunowe, a kierunki w płaszczyź¬ 
nie xy jako równikowe) 


w skład układu zhybrydyzowanych orbitalów atomowych. Para bierna jest parą elektro¬ 
nów, która znajduje się w powłoce walencyjnej atomu, lecz zajmuje orbital, który ani nie 
został wybrany do hybrydyzacji, ani nie tworzy wiązań n. Para bierna pozostaje w pier¬ 
wotnym, niezmienionym orbitalu atomowym. Nie bierze ona udziału w żadnej reakcji 
cząsteczki, z wyjątkiem tych, które wywołując zmianę stanu walencyjnego atomu powo- 
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dują hybrydyzację zajętego przez nią orbitalu. Przykłady takie znaleźć można w chemii 
cyny i talu (patrz str. 632, 713). 

Inaczej zachowuje się wolna para elektronowa, która jest aktywnym punktem cząsteczki. 
Związki, których cząsteczki zawierają wolną parę elektronową, są silnymi donorami elektro¬ 
nów i łatwo wchodzą w połączenia kompleksowe. Własności związków zawierających 
wiązania wodorowe i. wodorotlenowe wyjaśniono dokładnie (por. str. 412) w oparciu 
o założenie, że cząsteczka wody jest kulistym atomem tlenu o powierzchni podzielonej na 
cztery równe pola; dwa naładowane dodatnio, odpowiadające obecności protonów, 
i dwa naładowane ujemnie w wyniku obecności dwóch par wolnych. 


DIAGRAMY ORBITALOWE 

Konwencjonalnego diagramu orbitalowego używa się do opisania natury wiązań 
w cząsteczce lub jonie składającym się z atomu centralnego otoczonego przez inne atomy 
lub grupy atomów. Diagram orbitalowy wskazuje, które orbitale w układzie walencyjnym 
atomu centralnego są zhybrydyzowane,. których użyto do tworzenia wiązań a lub tz, 
a które są zajmowane przez pary wolne. Jako przykład przedstawiono diagram orbitalowy 
dla atomu żelaza w pięciokarbonylku żelaza, Fe(CO) 5 (rys. 5.14). 

Nagłówkami 3 <7, 4s i 4 p oznaczono orbitale grupy walencyjnej atomu centralnego — 
żelaza. Zhybrydyzowane orbitale atomowe atomu centralnego zamknięto w prostokątach; 
z diagramu widać, który orbital tworzy hybrydy cr, a który — hybrydy n. Strzałki w gór¬ 
nym szeregu reprezentują elektrony obecne od początku w atomie centralnym. Orbital 
atomu centralnego, który był zhybrydyzowany, lecz który przed połączeniem się z grupą 
karbonylową nie był zajmowany przez elektron, oznaczono kółkiem. Strzałki w dolnym 


3 d 


4 s 


4p 



Rys. 5.14. Diagram orbitalowy dla Fe(CO) 5 


3s 


3p 


3<f 



Rys. 5.15. Diagram orbitalowy dla jonu siar¬ 
czanowego, SO!~ 


szeregu reprezentują elektrony wniesione przez atomy tworzące wiązanie z atomem cen¬ 
tralnym. Odpowiadający wiązaniu orbital międzyatomowy oznaczono przez parę prze¬ 
ciwnie skierowanych strzałek; jedną nad drugą, jeśli wiązanie jest kowalentne, lub jedną 
przy drugiej, jeśli wiązanie ma charakter częściowo jonowy. 

Para przeciwnie skierowanych strzałek w górnym szeregu oznacza parę wolną. Wiąza¬ 
nie tc między atomem centralnym (żelazo) i jednym z atomów już związanych z atomem 
żelaza wiązaniem cr oznaczono symbolem — n —. 

Pięciokarbonylek żelaza jest obojętnym związkiem kompleksowym. Wiele związków 
kompleksowych, dogodnie opisanych diagramami orbitalowymi, jest anionami lub katio¬ 
nami. Diagram orbitalowy dla anionu siarczanowego przedstawiono na rys. 5,15. Symbole 
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na diagramie mają dokładnie takie samo znaczenie jak symbole na rys. 5.14. Indeksy ” 
przy dwóch atomach tlenu wskazują, że do tych atomów został przeniesiony elektron 
z metalu tworzącego kation.4ako inny przykład diagramu orbitalowego anionu przedsta- 


3 d 45 4 p 3d 3 p 



Rys. 5.16. Diagram orbitalowy dla jonu żelazo- Rys. 5.17. Diagram orbitalowy dla kationu kom- 
cjankowego, [Fe(CN) 6 ] 3 ~ pleksowego, [Fe(NHg) 6 ] 2+ 


wiono na rys. 5.16 diagram dla [Fe(CN) 6 ] 3 ~. Na rysunku tym symbol reprezentuje 
elektron, który został przeniesiony do atomu centralnego (żelaza) z atomu tworzącego 
kation. 

Przykładem diagramu orbitalowego kationu jest diagram dla [Fe(NH 3 ) 6 ] 2+ (rys. 5.17). 
Atom żelaza oddał dwa elektrony atomom tworzącym aniony, a sześć orbitalów zhybry- 
dyzowanych użyto do utworzenia wiązań koordynacyjnych z atomami azotu w sześciu 
cząsteczkach amoniaku. - 

METODA ORBITALÓW RÓWNOWAŻNYCH 

W celu adaptacji teorii orbitalów molekularnych do wyrażenia wartościowości skie¬ 
rowanej Lennard-Jones 1 ) wykazał, że zwykłe orbitale można zastąpić układem orbi¬ 
talów równoważnych, skierowanych w przestrzeni. Cząsteczkę można opisać 
równie dobrze przez układ orbitalów molekularnych, jak przez układ orbitalów 
równoważnych; obie metody mają swoje zalety i wady. Sytuacja jest tu analogiczna do 
nakładania się dużej liczby prostych fal harmonicznych; układ można tam przecież przed¬ 
stawić albo jako pewną liczbę oddzielnych fal, albo jako wypadkową falę, albo też jako 
połączenie oddzielnych fal w jedną lub dwie grupy pośrednich form falowych. Każdą z tych 
metod opisywania układu można przekształcić oczywiście w inną i każda, jest równie 
usprawiedliwiona. 

Na str. 132 wykazano, że proste orbitale molekularne otrzymuje się przez kombinację 
liniową atomowych funkcji falowych. Można przeprowadzić dużą liczbę takich kombi¬ 
nacji, lecz z praktycznego punktu widzenia nie wszystkie mają to samo znaczenie. Na 
drodze rozważań wyłącznie teoretycznych nie można dokonać prawidłowego wyboru 
orbitalów molekularnych odpowiednich do przekształcenia ich w układ orbitalów równowa¬ 
żnych, które miałyby własności kierunkowe, odpowiadające kierunkom wiązań w znanej 
cząsteczce. Przed dokonaniem wyboru należy poznać własności symetrii cząsteczki w opar¬ 
ciu o dane doświadczalne. Gdy już zostanie ustalona grupa symetrii cząsteczki (w sensie 
teorii grup), wybiera się orbitale molekularne, których symetria odpowiada tej grupie. 

*) Proc. Roy. Soc., A19S, 1,14 (1949) i ,4202,155, 166 (1950). 
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Mimo to jednak w pewnyęh przypadkach można wyprowadzić więcej niż jeden układ 
orbitalów równoważnych; układ wybrany do przedstawienia cząsteczki składa się z orbi- 
talów, które byłyby identyczne, gdyby miały tę samą orientację w przestrzeni. Aby skon¬ 
struować taki układ funkcji, funkcje falowe przydzielone tym orbitalom molekularnym 
lub atomowym muszą być pełnymi funkcjami falowymi. Funkcje falowe stosowane W me¬ 
todzie LCAO tworzenia orbitalów molekularnych nie zawierają funkcji spinowej. Dlatego 
też, aby przekształcić orbitale molekularne w równoważne, należy zbudować ż orbitalów 
molekularnych (otrzymanych metodą LCAO) pełne funkcje falowe, analogiczne do 
funkcji zastosowanych przez Heitlera i Londona do kombinacji orbitalów atomowych. 
Pełne funkcje falowe należy wyrazić w postaci wyznaczników. Wykazano, że w takim 
przekształceniu całkowita energia pozostaje niezmieniona. 

Metodę tę można zastosować do określenia struktury orbitalowej cząsteczki azotu, 
N 2 . W stanie podstawowym każdy atom azotu ma konfigurację elektronową ls 2 2s 2 p x p y p z . 
Elektrony ls nie wchodzą w skład powłoki walencyjnej i można je pominąć w rozważa¬ 
niach. Pozostaje 10 elektronów, które dostosowuje się do orbitalów molekularnych. 

Orbitale molekularne w cząsteczce dwuatomowej przedstawiono w tabl. 4.2. Dwa 
najniższe orbitale, a2s i tr*2 s, utworzono z orbitalów atomowych 2 s. Można je przekształcić 
w dwa orbitale równoważne, każdy zawierający jedną parę wolną. Trzema następnymi 
orbitalami molekularnymi s ąv a2p z , n2p y i tc 2p x . Orbitale te można połączyć w kombinację 
liniową, otrzymując funkcje falowe: 

TT’"’' 

Współczynniki liczbowe w tym równaniu są takie same jak współczynniki otrzymane 
w wyniku trygonalnej hybrydyzacji orbitalów atomowych. Kształty chmur ładunku 
orbitalów równoważnych różnią się jednak od chmur ładunku zhybrydyzowanych orbi¬ 
talów atomowych, ponieważ orbitale atomowe rozchodzą się promieniście z jednego jądra 
atomowego, podczas gdy orbitale równoważne, podobnie jak orbitale molekularne przed 
przekształceniem, obejmują więcej niż jedno jądro. Na przykład orbitale atomowe 2 s, 
2p x i 2p z atomu boru mogą być zhybrydyzowane, dając trzy hybrydy trygonalne, 
leżące w płaszczyźnie xz 



orbitale 2s t Trzy zhybrydyzomaRe 

2 pz i 2 pg trygonalnie orbitale 

atomu boru atomome atomu boni 
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Trzy orbitale molekularne w cząsteczce azotu 


— - J== ^ n2p v 

—-=3 jt2 p x 



C =~ 7=1:7 x2p» 

jr2p x 


mogą być przekształcone w orbitale równoważne 



które mają tę własność, że zamieniają się jeden w drugi w wyniku obrotu o 120° względem 
osi cząsteczki. 

Dzięki operacjom podobnym do przeprowadzonych poprzednio w przypadku cząstecz¬ 
ki azotu, można przedstawić cząsteczkę acetylenujw postaci 



i cząsteczkę etylenu jako 



Te wygięte orbitale równoważne nazywane są niekiedy wiązaniami banano¬ 
wymi. Nienasyconym związkom węgla przypisuje się — korzystając z metody orbitalów 
równoważnych — budowę, która przypomina Baeyera teorię naprężeń (por. str, 125). 
Metoda orbitalów równoważnych została zastosowana do opisania struktury wielu innych 
cząsteczek 1 ).' 

Gdy orbitale molekularne wyrazić jako orbitale równoważne, elektronowa energia 
potencjalna dzieli się na dwie części: jedna jest wynikiem działania sił Coulomba, a druga 
omawiana już jako energia wymiany, zależy od rozkładu spinu elektronowego, określa- 

l ) J. A. P o p 1 e, Quart. Rev 11, nr 3, 273 (1957). 
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nego przez zakaz Pauliego. Kulombowski rozkład ładunku nazywany jest korelacją 
ładunku, a rozkład spinu — korelacją elektronu. 

Korelacja ładunku. Mówiąc prostymi słowami, układ przyjmuje takie ukształtowanie, 
aby ładunki elektronowe znajdowały się możliwie jak najdalej od siebie. Jeśli cząsteczka 
opisana jest przez orbitale równoważne, wówczas 90% sił działających między chmurami 
ładunku stanowią siły Coulomba. Na przykład wywnioskowano, że trygonalna orientacja 
orbitalów równoważnych w cząsteczce azotu jest spowodowana występowaniem sił Cou¬ 
lomba oddziaływających między elektronami znajdującymi się w trzech orbitalach, które 
przyjmują możliwie jak najbardziej odległe od siebie położenia. 

Korelacja elektronu. W odniesieniu do wartościowości zakaz Pauliego jest bardzo 
ważny. Ostateczne położenie wiązań zależy nie tylko od korelacji ładunku, lecz także 
od względnej orientacji spinów elektronów. Wpływ ten w wiązaniu kowalentnym można 
po prostu opisać w zależności od sił między elektronami mówiąc, że elektrony o spinach 
przeciwnych przyciągają się wzajemnie, a elektrony o spinach równoległych — odpy¬ 
chają się. W wiązaniu kowalentnym całka wymiany przybiera wartość ujemną. Siły od¬ 
działywające między elektronami, spowodowane ich spinami, określane są zazwyczaj jako 
siły wymiany. W myśl teorii orbitalów równoważnych ok. 10% energii wiązania 
pochodzi właśnie od tych sił. 

Reasumując, metoda hybrydyzacji i metoda orbitalów równoważnych są dwoma 
różnymi sposobami opisywania wartościowości skierowanej. Hybrydyzacji 
dokonuje się na orbitalach atomowych przed przeniknięciem się ich 
z orbitalami innego atomu; przekształcenie do orbitalów równoważnych 
dokonane jest po przeniknięciu się orbitalów pochodzących z różnych 
atomów. Metoda hybrydyzacji jest łatwiejsza w praktycznym użyciu i ją właśnie zastoso¬ 
wano w tej książce. 

REZONANS 

Przestrzenną funkcję falową orbitalu między atomowego, utworzonego przez kombi¬ 
nację orbitalów dwóch różnych atomów, można zapisać (por. str. 160) “w postaci 

V = YW ± *VW 

Funkcja falowa ^ kow jest funkcją falową orbitalu międzyatomowego w przypadku istnienia 
całkowicie kowalentnego wiązania między atomami, a funkcja falowa ^ jon — funkcją 
orbitalu międzyatomowego, gdy wiązanie jest całkowicie jonowe. Wyrażenie to można 
również rozpatrywać z punktu widzenia cząsteczki; w tym przypadku yj stanowi funkcję 
falową rzeczywistej cząsteczki, ^ kow —funkcję falową cząsteczki o wiązaniach całkowicie 
kowalentnych, yj - on —funkcję falową cząsteczki o wiązaniach jonowych. Tę metodę roz¬ 
patrywania struktur cząsteczkowych można rozszerzyć. Jeśli ip A , yi Bi yj c i ip D są funkcjami 
falowymi możliwych struktur A, B, C i D cząsteczki, wówczas funkcja falowa rzeczywistej 
cząsteczki przyjmuje postać 

• aipA + 4- cy) C -f dy) D . 

Struktury A, B, C i D zwane są formami kanonicznymi. O cząsteczce, dla 
której tak przedstawiona funkcja yj jest poprawną funkcją falową, mówi się, że jest onazłożo- 
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na z form kanonicznych pozostaj ących w rezonansie. Należy 
zwrócić uwagę, że yj reprezentuje ruch falowy, który jest sumą ruchów falowych y) A , \p B , 
Wc * Vd- czter y składowe ruchy falowe dają wypadkowy ruch falowy, lecz każdy osobno 
nie ma żadnego znaczenia. Struktury A, B, C i D muszą być rozpatrywane jako części 
składowe ostatecznej struktury cząsteczki, lecz same nie mają odpowiednika w rzeczy¬ 
wistej strukturze fizycznej. Nie istnieją one w rzeczywistości — stworzono je jako postacie 
pomocne w rachunkowym zbliżeniu się do rzeczywistej struktury cząsteczki {por. str/191). 

Ten ,sposób postępowania znany jest jako metoda rezonansu. Zasady tej 
metody można wyjaśnić za pomocą jednego lub dwóch przykładów. Jeśli rozważać chlo¬ 
rowodór, formami kanonicznymi byłyby H—Cl i H+Cl”. Według teorii rezonansu gazowy 
chlorowodór nie zawiera żadnych cząsteczek o takich strukturach, lecz składa się z cząste¬ 
czek opisanych przez funkcję falową złożoną z funkcji falowych odpowiadających tym 
dwóm strukturom krańcowym. 

W przypadku chlorowodoru jedna forma kanoniczna jest formą kowalentną, druga 
zaś jonową. Jednak bardzo wiele układów rezonansowych zbudowanych jest z form 
kanonicznych, z których wszystkie są kowalentne, lecz różniące się układem wiązań. 
Dobry przykład stanowi dwutlenek azotu (str. 745, tabl. 19.5), dla którego można napisać 
następujące pięć form kanonicznych: 



I II III < IV V 


Formy I, II i III zawierają wiązania o częściowo jonowym charakterze i ładunki formalne 
(por. str. 131) na atomach azotu i tlenu. Forma I różni się od II, a forma IV od V jedynie 
umiejscowieniem wiązań przy poszczególnych atomach tlenu. Można wyobrazić sobie 
jeszcze inną postać kanoniczną dwutlenku azotu, np. postać jonowa jest postacią logicznie 
uzasadnioną 

N++ 



0,0 

chociaż jon N0 2+ nie występuje jako kation. Każde'pełne przedstawienie cząsteczki wg 
teorii rezonansu wymaga rozważenia wyczerpującego zespołu form kanonicznych. Roz¬ 
ważanie powinno obejmować nie tylko wszystkie możliwe formy cząsteczki w stanie 
podstawowym, lecz także w stanach wzbudzonych. W praktyce rozważanie zagadnień 
budowy cząstek za pomocą metody rezonansu obejmować może jedynie najbardziej 
oczywiste formy kanoniczne i z tej przyczyny jest jedynie przybliżeniem. 

Energia rezonansu. Jeśli y> stanowi funkcję falową cząsteczki rzeczywistej, a y> A .i y) B 
są funkcjami falowymi odpowiadającymi dwóm możliwym formom kanonicznym, to 

V = ay A dz by> B . 
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Energia cząsteczki jest funkcją ^ 2 , gdzie 

r* = a 2 y>* A + bV B ± 2aby> A y>B* 

Wyraz 2 ałnp A y B jest funkcją energii rezonansowej cząsteczki zdefiniowaną jako różnica 
między energią cząsteczki o „poprawnej”, złożonej funkcji falowej a energią jednej z form 
kanonicznych. Taka definicja energii rezonansowej jest definicją dość dowolną, gdyż 
wartość energii zależy od formy kanonicznej wybranej ża podstawę. Im większą liczbę 
termów kanonicznych poddaje się kombinacji, tym niższa jest energia, odpowiadająca 
wypadkowej molekularnej funkcji falowej. 


SPRZĘŻENIE 

Cząsteczki wielu związków węgla przedstawia się wg oznaczeń Kekulego jako łańcuchy 
lub pierścienie, w których co druga para atomów węgla związana jest wiązaniem podwój¬ 
nym. O związkach takich mówi się, że mają sprzężony układ wiązań po¬ 
dwójnych. Kilka związków o sprzężonych układach wiązań podwójnych podano 
w tabl. 5.6. 


Tablica 5.6 

Własności niektórych związków zawierających sprzężony układ 
wiązań podwójnych 


Związek 

. 

Długość wiązań 
c—c (w A) 

Różnica między energią 
cząsteczki a energią 
obliczoną wg struktury 
Kekulego 
kcal 
mol 

Butadien 

' 1,35, 1,46 

4,1 

Heksatrien 


24 

Benzen 

1,39 

41 

Naftalen 

1,35, 1,40, 1,42 

77 

Piren 

1,37, 1,39, 1,45 

152 

Anilina 

1,39 

51 

Pirydyna 

1,39 

41 


Średnie długości wiązań wynoszą: (C—C) 1,54 A; (C=C) 1,34 A. 


Stwierdzono, że własności fizyczne i chemiczne związków, zawierających wiązania 
podwójne w układzie sprzężonym, są inne niż należałoby się tego spodziewać na podstawie 
rozważania prostych wzorów cząsteczkowych Kekulego. Długość wiązania między oma¬ 
wianymi atomami węgla ma wartość pośrednią między średnimi długościami wiązania 
(patrz str. 348) dla wiązań: pojedynczego i podwójnego. Ciepło tworzenia 
takiego związku z pierwiastków ma wartość większą niż obliczona w oparciu o odpowiednie 
wartości ciepeł tworzenia wiązań podwójnego i pojedynczego. Związki ze sprzężonymi 
wiązaniami podwójnymi są mniej aktywne chemicznie niż należałoby prze¬ 
widywać na podstawie ich wzorów wg oznaczeń Kekulego. W związkach pierścieniowych, 
takich jak cząsteczka benzenu, zmiana przy jednym z atomów węgla, np. zastąpienie 


188 




atomu wodoru atomem chloru, wywiera wpływ na inne atomy węgla w pierścieniu. Wpływ 
taki można wytłumaczyć jedynie ruchem elektronów. Przyjęto więc, że cząsteczka o sprzę¬ 
żonym układzie wiązań podwójnych jest izolowanym przewodnikiem elek¬ 
trycznym. Ze względu na tę własność bardzo duże cząsteczki sprzężone 1 ) mogą 
odgrywać istotną rolę w organizmach żywych biorąc udział w przenoszeniu impulsów 
z jednej części organizmu* do drugiej. Efekt diamagn etyczny, jest znaczny 
szczególnie w związkach pierścieniowych. Cząsteczki sprzężone wykazują charakterystycz¬ 
ne widma absorpcyjne. 

Sprzężenie najdogodniej jest omawiać na przykładzie jakiejś cząsteczki rzeczywistej, 
np. cząsteczki, benzenu. Składa się ona z sześciu atomów węgla, umieszczonych w wierz¬ 
chołkach sześciokąta; z każdym z nich związany jest atom wodoru. Cząsteczka jest płaska. 
Jej strukturę orbitalową można rozpatrywać jako jedną z trzech poniżej podanych struk¬ 
tur: 

1) Zupełnie niezlokalizowana struktura orbitalów^ molekularnych, która jest prawdo¬ 
podobnie najbliższa rzeczywistości, lecz rozważania itiatematyczne byłyby bardzo skom¬ 
plikowane i z tego względu nie będzie się tu rozpatrywać tej struktury. 

2) Układ trygonalnie zhybrydyzowanych atomów węgla, każdy tworzący wiązania 
a z atomem wodoru i dwoma innymi atomami węgla. Pozostałe sześć orbitalów p, po 
jednym na każdy atom węgla, łączy się dając sześć niezlokalizowanych orbitalów sześcio- 
centrycznych. Strukturę tę, którą można określić jako strukturę przedstawioną w upro¬ 
szczonym ujęciu molekularno-orbitalowym, omówiono w następnej części rozdziału. 

3) Układ pozostających w rezonansie form kanonicznych. Strukturę tę opisano na 
str. 190. 


SPRZĘŻENIE W UPROSZCZONYM UJĘCIU 
MOLEKULARNO-ORBITALOWYM 


Przestrzenną funkcję falową dla sześciocentrycznego orbitalu molekularnego określa 
równanie: 


c iW A + WPb + C0 C + c^p D + c 5 ip E + c G ip F} 


gdzie y) A , ip B , ip c itd. są przestrzennymi funkcjami falowymi sześciu orbitalów p. Postępując 
w sposób podobny do podanego na str. 136 można otrzymać sześć równań. Pierwsze rów¬ 
nanie przyjmuje postać 


c i (Eaa ES AA ) + c 2 (E ae ~~ ES ab ) + c 2 (E A c — ES AC ) + c 4 (E A n — ES a d) + c 5 (E ae — ES ae ) -f 

+ c g (E a f — ES af ) — 0. 

Inne mają podobną postać. 

Rozwiązanie można uprościć przyjmując następujące założenia: 

1) yj jest znormalizowane, dzięki czemu 

S AA — Sbb = Sec — $dd ~ S EE — Sff = 1, 

2) w pierwszym przybliżeniu całki przenikania można zaniedbać: 

S A b = $bc “ Sen — Sde = Sef — Sf a ~ 0, 


*) Cząsteczki zawierające sprzężony układ wiązań podwójnych ( przyp. red.). 
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3) w równaniach należy uwzględniać tylko te całki rezonansowe, które odnoszą się 
do sąsiednich atomów; zatem 

Eac = E AD = E A e = 0 itd., 

4 ) całki rezonansowe między sąsiednimi atomami są sobie równe: 

Eab = Ebc ~ E C d — E D e = Eef = E fa 
i wszystkie je zapisuje się jako fi. 

5) E aa = E bb = E cc = E dd = E ee = E ff ; wszystkie zapisuje się jako E 0 . 

6 ) E 0 — E zapisuje się jako A. - 

Te sześć równań można w uproszczonej postaci napisać jako: 

c x A + fi(c G + c 2 ) == c 3 A -j- fi(c 2 + c 4 ) = 0, c 5 A ~h fi (c 4 c G ) .== 0, 

c 2 A + fi(c x + c 3 ) — 0, c 4 A + fi(c 2 Ą- c 5 ) = 0, c g A. + fi(c 5 + Ci) = 0; 

Równania te można rozwiązać metodą wyznaczników (nie podaną w tej książce); z sześciu 
pierwiastków otrzymuje się sześć wartości E. Wśród tych sześciu pierwiastków istnieją 
dwie pary identycznych wielkości. W kolejności malejących wielkości, możliwymi war¬ 
tościami energii E są: 

E 0 + 2fi y E 0 +fi> E 0 + fi> E 0 -fi , E 0 -fi> E 0 - 2fi. 

Pierwsze trzy wyrażenia odpowiadają trzem orbitalom wiążącym,. zajmowanym przez te 
sześć elektronów, jakie pozostają po obsadzeniu wszystkich orbitalów a w cząsteczce. 
Z podanych wyżej równań widać, że dla energii E = E 0 + 2fi (ponieważ A= —2fi) 

Ci = C 2 = C3 = C4 ~ C 5 = C G . 

Istnieje tylko jeden orbital molekularny o takiej energii. Ponieważ A = —fi , przeto dla 
energii E = E 0 + fi otrzymuje się 

Cl * Cą 9 C 2 =:z Cg, C3 .= Cg. 

Całkowita energia trzech zajętych orbitalów niezlokalizowanych dana jest wyrażeniem 
E - 2(E 0 + 2p} + 4(E 0 + fi) = 6E 0 + 8/?. 

Sześć elektronów w wiązaniach zlokalizowanych między parami powinno mieć energię 

6(E 0 + fi) = 6E 0 + 6fi. 

Stąd energia delokalizacji wiązań na całą cząsteczkę wynosi 2fi. 

Charakterystyczne widmo absorpcyjne cząsteczek benzenu związane jest z przejściami 
od niezlokalizowanych orbitalów w stanie podstawowym (dla których E—E 0 + 2fi 
lub E 0 + fi) do wzbudzonych niezlokalizowanych orbitalów anty wiążących. 

SPRZĘŻENIE A REZONANS 

W oparciu o założenie, że wszystkie wiązania w cząsteczce benzenu są zlokalizowanymi 
wiązaniami a lub zlokalizowanymi wiązaniami n, można przedstawić pięć poniższych 
form kanonicznych: 



Dwie pierwsze są znane jako struktury Kekulego; wiązanie podwójne składa się z jednego 
wiązania o* i jednego wiązania n. Pozostałe trzy struktury nazwane są strukturami Dewara; 
wiązanie przechodzące przez środek cząsteczki jest również wiązaniem n. Żadna z tych 
struktur nie istnieje w rzeczywistości — rzeczywista cząsteczka benzenu jest połączeniem 
wszystkich pięciu form pozostających w rezonansie. W strukturze, do której dochodzi 
się w ten sposób, każdy z sześciu atomów węgla i każdy z sześciu atomów wodoru jest 
równocenny. 


PORÓWNANIE TEORII ORBITALÓW MOLEKULARNYCH 
I TEORII WIĄZAŃ WALENCYJNYCH 

Na poprzednich stronach nie można było przedstawić falowo-mechanicznej teorii 
wartościowości jako jednej prostej linii rozumowania. Historycznie rzecz biorąc, istnieją 
dwie metody postępowania: teoria orbitąlów molekularnych (MO) i teoria wiązań walen¬ 
cyjnych (yB) 1 ). Różnica między tymi teoriami została znacznie zmniejszona przez Len- 
narda-Jonesa, który użył iloczynu funkcji falowych, poprzednio wchodzącego w skład 
teorii VB, do konstruowania orbitąlów molekularnych, dzięki czemu wykazał, że o istnie¬ 
niu wartościowości skierowanej można wnioskować z teorii MO. Wielu chemików woli 
utrzymywać wyraźne rozróżnienie między tymi dwoma teoriami; twierdzenia każdej 
z nich porównano na następnych stronach. 


OMÓWIENIE TEORII ORBITALÓW MOLEKULARNYCH 

Orbitale nieskierowane 2 ). Wszystkie orbitale atomowe w powłokach walencyjnych 
oddziałujących na siebie atomów są połączone w pary. W skład każdej pary wchodzą dwa 
orbitale atomowe po jednym z każdego z dwóch łączących się atomów. Nie jest istotne, 
czy orbitale atomowe były początkowo zajęte przez elektrony, czy też nie. Jeśli. ip A i ip B 
są atomowymi funkcjami falowymi, funkcja przestrzenna orbitalu molekularnego przybiera 
postać ‘ ; i 

V = C-M A i c#p B ‘ s (5.2) 

Aby para orbitąlów atomowych mogła połączyć się w orbital molekularny, muszą być 
spełnione następujące warunki: 

1) Łączące się orbitale muszą mieć w przybliżeniu taką samą energię. 

2) Łączące się orbitale muszą się przenikać. 

3) Łączące się orbitale muszą mieć taką samą symetrię 3 ). 

Liczba utworzonych orbitąlów molekularnych jest równa liczbie łączących się orbitąlów 
atomowych; połowa orbitąlów molekularnych stanowi orbitale wiążące, a połowa — anty- 
wiążące. Orbitale molekularne można ułożyć w kolejności wzrastającej energii i wszystkie 
elektrony znajdujące się początkowo w powłokach walencyjnych łączących się atomów 
rozmieszczają się w orbitalach molekularnych zgodnie z zasadą rozbudowy powłok elektro^ 

x ) Skróty pochodzą od angielskich nazw obu teorii: molecular orbital (orbital molekularny) i yalence 
hond (wiązanie walencyjne) iprżyp. tłum.). 

2 ) Lennard-Jones, 1922; Hiickel, 1930; Mulliken, 1932. 

3 ) Względem osi łączącej środki tych orbitąlów (przyp . red.). 
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nowych. Zakaz Pauliego ogranicza maksymalną liczbę elektronów w każdym orbitalu 
do dwóch. 

Liczba elektronów w układzie jest zawsze mniejsza niż liczba elektronów potrzebna 
do całkowitego zapełnienia orbitalów molekularnych. Ponieważ wiążące orbitale moleku¬ 
larne obdarzone są niższą energią niż odpowiadające im orbitale anty wiążące, całkowity 
efekt jest wiążący. 

Energię orbitalu molekularnego określa wyrażenie 

± i±s AB ’ ■ ■ ■ 

gdzie: E A jest równe fy A (T p + /?, czyli całka rezonansowa, jest równa 

JWaWb (T p + V p )dr; S, całka przenikania, jest równa jy) A r ip B dr. 

Teorię orbitalów molekularnych można bez modyfikacji stosować zarówno do homo- 
jądrowych, jak również do heterojądrowych układów dwuatomowych, ponieważ wpływ 
różnicy elektroujemności uwzględniony jest w wartościach współczynników c x i c 2 . 

Orbitale skierowane. Jak wyjaśniono na str. 183, można dokonać przekształcenia 
układu nieskierowanych orbitalów molekularnych w układ skierowanych orbitalów rów¬ 
noważnych. Orbitale równoważne mają określoną orientację względem siebie i odpowia¬ 
dają orbitalom zhybrydyzowanym w teorii wiązań walencyjnych. 


OMÓWIENIE TEORII WIĄZAŃ WALENCYJNYCH 1 ) 


Dwuatomowy układ homojądrowy. Przestrzenne funkcje falowe dwóch n i e s p aro¬ 
wa ny c h elektronów w powłokach walencyjnych dwóch oddziałujących na siebie 
atomów mnoży się; orbital molekularny przybiera więc postać 

V = VU(%b(2) ± ^(2)^b(1>. (5.3) 

* . .. ' 


Warunki dotyczące enersj^ przenikania się i symetrii wspomniane w „omówieniu teorii 
orbitalów UIJ mole kularnych^ Stosują się również do tego przypadku. Zakaz Pauliego wskazuje, 


które funkcje spinowe nklfcży łączyć z przestrzennymi funkcjami falowymi, aby otrzymać 
orbitale wiążące. Istnieje jedna antysymetryczna pełna funkcja falowa, która odpowiada 
orbitalowi wiążącemu i trzy symetryczne pełne funkcje jałowe o wyższej energii, odpowia¬ 
dające orbitalom anty wiążącym. 

Energia orbitalów międzyatomowych dana jest wyrażeniem: 


E± = 2E 0 + 


C + A 
1 + Sab’ 


gdzie E 0 jest energią pojedynczego, niezwiązanego atomu w stanie podstawowym. Wielkość 
C, całka kulombowska, jest równa 


}} IVa( D¥b(2)] , (- — 

• y \ 


s 2 fi 2 g 2 \ 

r ai r i2 EJ 


dTi ctt%. 


ł ) Heitler i London, 1927; Pauling, 1931, Slater, 1931; W. Heitler, Wave 
Mechanics, Oxford University Press 1945. 
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Całka wymiany A jest równa 

f +■—WrrfTa. 

J J \ n i r ai r u RJ 

Całka przenikania jest równa 

JJW(l) V>b( 2 ) </u( 2 ) ^b(!) dr 2 . 

Dwuatomowy układ heterojądrowy. Przestrzenna funkcja falowa wiązania walencyj¬ 
nego w postaci podanej powyżej nie uwzględnia różnicy elektroujemności łączących się 
atomów. Wyrażenie uwzględniające możliwe różnice należy dodać do przestrzennej 
funkcji falowej przez umieszczenie dodatkowego wyrazu 

■ V = Wa( 1) Wb(2) ± ^(2) ^b(I) ± %> fi (l) vb(?). 

Równanie to zapisuje się często w postaci 

V> = %eow + Mon- 

CECHY WSPÓLNE DLA OBU TEORII 

1) Obie teorie są tylko przybliżeniami rzeczywistości. 

2) Obie interpretują wiązania kowalentne jako orbitale obejmujące dwa jądra atomowe. 

3) Obie wymagają, aby łączące się orbitale atomowe obdarzone były w przybliżeniu 
tą samą energią, aby przenikały się i aby miały tę samą symetrię. 

4) Obie używają tej samej metody (patrz str. 133) dla określenia minimalnej energii 
dwóch przenikających się orbitalów. 

5) -Obie przewidują koncentrowanie się ładunku między jądrami. 

6) Obie tłumaczą wartościowość skierowaną. 


CECHY RÓŻNIĄCE OBIE TEORIE 

1) W myśl teorii MO tworzy się orbitale molekularne metodą LCAO z wszystkich or¬ 
bitalów z powłok walencyjnych każdego z dwóch atomów. Wg teorii VB (stosując metodę 
Heitlera i Londona) tworzy się orbitale międzyatómowe przez mnożenie, wzajemną za¬ 
mianę i kombinację przestrzennych funkcji falowych dwóch niesparowanych elektronów, 
po jednym z każdego atomu. 

2) Obie teorie przewidują istnienie orbitalów wiążących i antywiążących. Jednak 
teoria MO przewiduje istnienie orbitalów antywiążących, które mogą być zajmowane przez 
dwa elektrony, podczas gdy wg teorii VB mogą istnieć orbitale (zwykle określone raczej 
jako stany odpychające), o tyle nieporównywalne z antywiążącymi orbitalami molekular¬ 
nymi, że opisują one stan pary elektronowej o spinach, równoległych, podczas gdy spiny 
dwóch elektronów w orbitalu molekularnym muszą się kompensować. 

3) Teoria orbitalów molekularnych nie wymaga jakichkolwiek modyfikacji, aby mogła 
objąć jonowy charakter wiązania. Teoria VB wprowadza specjalny term dla wyrażenia 
charakteru jonowego w wiązaniu. 

13 Zarys współcz. chemii nieorganicznej i no 




. 4) Obie teorie stosują zakaz Pauliego, lecz w odmienny sposób. Teoria MO korzysta 
z niego w celu określenia, jak elektrony pochodzące z powłok walencyjnych łączących się 
atomów rozdzielają się między orbitale molekularne. W teorii VB używa się go do określe¬ 
nia, w jaki sposób łączyć funkcje spinowe i przestrzenne funkcje falowe, aby tworzyły się 
orbitale wiążące albo antywiążące. 

5) Obie wyjaśniają istnienie stanów: singletowego i trypletowego cząsteczek dwuato- 
mowych, lecz w różny sposób. Wg teorii MO zakłada się, że w stanie singletowym wszystkie 
zajęte orbitale molekularne zawierają pary elektronowe. Zatem S = 0 i multipletowość 
(2S+ 1) wynosi 1. W stanie trypletowym jedna para elektronowa jest rozdzielona tak, 
aby każdy elektron zajmował oddzielny orbital i spiny tych elektronów były równoległe. 
Spin wynosi więc 1, a multipletowość 3. 

Przepowiedzenie istnienia stanów: singletowego i trypletowego wynika wprost z ope¬ 
racji otrzymywania orbitalów międzyatomowych w metodzie VB, bez wprowadzania 
żadnych dalszych postulatów lub założeń (por. str. 154). 

Obie teorie zgodnie przewidują, że stan trypletowy jest stanem wzbudzonym. 

6) Obie teorie wyjaśniają, dlaczego nie może istnieć cząsteczka helu, lecz tłumaczą to 
w różny sposób. Zgodnie z teorią MO (patrz str. 149) liczba elektronów w wiążących 
i anty wiążących orbitalach hipotetycznej cząsteczki helu jest równa i efekt wiążący oba 
atomy nie występuje. Zgodnie z teorią VB, atomy helu nie mają możności łączenia 
się ze sobą, gdyż w odosobnionym atomie helu obecne jedyne dwa elektrony są już 
sparowane. 

7) Z teorii MO korzysta się w przypadku konstruowania wielocentrycznych orbitalów 
molekularnych, takich jak trójcentryczne wiązanie w borowodorach (por. str. 578) i wielo- 
centryczne orbitale w kryształach metalicznych (por. str. 199). 

8) Bardzo istotne różnice istnieją między obiema teoriami w rozumieniu terminu 
rezonans. 

Termin całka rezonansowa w teorii MO jest analogiczny do współczynnika 
sprzężenia w mechanicznym układzie rezonansowym. Jednak teoria orbitalów moleku¬ 
larnych zajmuje się stanami stacjonarnymi opisanymi przez f, z której części zależne od 
czasu zostały rozmyślnie usunięte. Trzeba dojść do wniosku, że termin „rezonans” w 
teorii MO odnosi się jedynie do pojęcia matematycznego, i że nie opisuje zjawisk fizycz¬ 
nych w układzie. O ile użycie słowa „całka rezonansowa” w teorii MO jest poprawne, o 
tyle używanie słowa „rezonans” jest błędem. 

Wyrażenie na ip w teorii VB zawiera wyrazy, które odnoszą , się do różnych form ka¬ 
nonicznych. Zaznaczyć należy, że teoria VB nie przypisuje formom kanonicznym rzeczy¬ 
wistego istnienia. Oddzielne wyrazy w równaniu nie są funkcjami własnymi odpowiednich 
stanów stacjonarnych; jedynie pełna funkcja opisuje stan stacjonarny. Błędem jest przyj¬ 
mować, że cząsteczka przyjmuje każdą z form kanonicznych kolejno i w ten sposób re- 
zonuje między nimi. Niemniej jednak wszyscy autorzy obdarzyli nazwą rezonans pojęcie 
łączenia form kanonicznych, prowadzące do otrzymania pełnej funkcji ip. Jedyną alter¬ 
natywną nazwą jest mezomeria, zresztą również nie zadowalająca, gdyż wszystkie takie 
wyrażenia jak „polimeria”, „izomeria” i nawet „izomeria dynamiczna” odnoszą się do 
struktur związków, które można wyodrębnić i przechowywać przez czas nieograniczony. 
Nazwa rezonans będzie stosowana w tej książce w odniesieniu do kombinacji form 
kanonicznych, dającej w wyniku strukturę cząsteczki. 
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STANY WALENCYJNE LŻEJSZYCH PIERWIASTKÓW 

W poprzednich częściach tego rozdziału w sposób ogólny pokazano, jak atom, w wyniku 
hybrydyzacji orbitalów atomowych w jego powłoce walencyjnej, może przyjmować różne 
stany walencyjne. Obecnie pojawia się pytanie: w jaki sposób natura danego atomu rządzi 
przyjmowaniem poszczególnych stanów walencyjnych? Odpowiedź należy dać w odnie¬ 
sieniu do poszczególnych pierwiastków; dogodnie jest najpierw rozważyć pierwiastki okre¬ 
su drugiego. Powłoka walencyjna atomów tych pierwiastków zawiera orbitale atomowe 
2 S, 2p X ’ ^Py * ^Pz* 

Najpierw rozpatrzone zostaną stany walencyjne atomów obojętnych, a następnie 
stany atomów obdarzonych ładunkiem formalnym. Z danych zawartych w tabl. 5.7 wynika, 
że atomy Li, Be i B, które mają odpowiednio jeden, dwa i trzy elektrony walencyjne, two- 


T a b 1 i c a 5.7 

Wiązania tworzone przez obojętne atomy pierwiastków okresu 2 w różnych stanach walencyjnych (pw — 

wolna para elektronowa) 


Atom 

Stany walencyjne “ 1 

Orbital wiążący 

Dygonalny 

Trygonalny 

, Tetraedryczny 

Liczba tworzonych 
wiązań 

a n pw 

Liczba tworzonych 
wiązań 

G 71 PW ” 

Liczba tworzonych 
wiązań 

G 71 pw 

Liczba tworzonych 
wiązań 

g Ti- pw 

Li 

1 


...... . 


Be 


2 



B 



3 ' • 


C 


2 2 

3 1 

4 

Ń 


1 2 1 

2 1 1 

3 1 

0 



1 1 2 

2 2. 

F 



* • ' 

i 3 


rzą jedno, dwa lub trzy wiązania a, bez tworzenia wiązań n lub par wolnych. Atomy te za¬ 
wierają mniej niż cztery elektrony w powłoce walencyjnej i dlatego mówi się o nich, że mają 
niedobór elektronów (deficyt elektronowy). Lit tworzy homojądrową cząstecz¬ 
kę dwuatomową Li ? drogą przenikania się orbitalów atomowych 2 s z każdego atomu. 
Beryl, którego atom zawiera dwa elektrony walencyjne, znajduje się w dygonalnym stanie 
walencyjnym w borowodorku berylu, Be^H^. Atom boru o trzech elektronach w powłoce 
walencyjnej znajduje się w trygonalnym stanie walencyjnym w wielu związkach (por. 
tabl. 17.1). We wspomnianych wyżej związkach ani atom berylu, ani atom boru nie osią¬ 
gają konfiguracji gazu szlachetnego. Jednak zarówno atom boru, jak i berylu osiągają 
tetraedryczny stan walencyjny w innych związkach biorąc udział w tworzeniu wiązań 
trójcentrycznych. 

Atom węgla wykorzystuje cztery wiązania a w tetraedrycznym stanie walencyjnym, lecz 
przybiera także inne ugrupowania: trzech wiązań cr i jednego n w trygonalnym stanie wa¬ 
lencyjnym oraz dwóch a i dwóch n w stanie dygonalnym. Atom azotu przybiera nastę¬ 
pujące stany walencyjne: tetraedryczny, trygonalny i dygonalny; w każdym przypadku 




obecna jest także jedna para wolna. Atom tlenu przybiera zarówno trygonalny, jak i tet- 
raedryczny stan walencyjny, przy czym istnieją dwie pary wolne, podczas gdy atom fluoru 
przybiera jedynie tetraedryczny stan walencyjny i tworzy jedno wiązanie a i trzy pary 
wolne. 

Z danych zawartych w tabl. 5.7 wynikają następujące reguły: 

1) Całkowita liczba wiązań tworzonych przez atom jest taka sama bez względu na stan 
walencyjny. 

2) Każdy zajęty orbita! p nie wykorzystany do hybrydyzacji, zostaje użyty do utwo¬ 
rzenia wiązania n. 

3) Atomy zawierające mniej niż pięć elektronów w powłoce walencyjnej nie tworzą 
orbitalów niewiążących w połączeniach chemicznych z innymi atomami. 

4) Atomy węgla, azotu i tlenu tworzą jedno wiązanie tc 9 gdy są zhybrydyzowane 
trygonalnie, a atomy węgla i azotu tworzą dwa wiązania gdy są zhybrydyzowane 
dygonalnie. 

Stany walencyjne pierwiastków okresu drugiego, podane w tabl. 5.7, wyprowadzono 
w oparciu o założenie, że łączeniu się chemicznemu nie towarzyszy żadne formalne prze¬ 
mieszczanie się ładunku. Jednak wyjaśniono (patrz str. 131), że przejście elektronów 
z jednego atomu do drugiego jest niekiedy wstępnym etapem w łączeniu atomów tworzących 
cząsteczkę. Takie przejście zachodzi wtedy, gdy umożliwia ono przyjęcie bardziej trwałych 
stanów walencyjnych niż dwa atomy mogą osiągnąć w warunkach obojętności. Na przy¬ 
kład stan czterokowalentny jest bardzo trwałym stanem dla atomu pierwiastka okresu 
drugiego. Atom węgla, zawierający cztery elektrony walencyjne, osiąga ten stan bez uzy¬ 
skania ładunku formalnego. Atomy wszystkich innych pierwiastków w tym okresie, z wy¬ 
jątkiem fluoru, mogą również osiągnąć ten stan, lecz tylko na drodze oddania lub zyskania 
elektronów. Według elektronowej teorii wartościowości jest to równoważne tworzeniu 
wiązań o nieco jonowym charakterze (co-ionic bond) (por. str. 131). Liczbę oddanych lub 
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Przykłady związków zawierających atomy pierwiastków okresu 2 w stanie 
czterokowalentnym 


Atom 

Związek zawierający atom w stanie 
czterokowalentnym 

Ładunek 

formalny 

Li 

acetyloacetonian litu 

-3 

Be 

acętyloacetonian berylu 

-2 

B 

amoniakat trójmetyloboru oraz związki 



zawarte w tabl. 17.1 t 

-1 

C 

metan 

0 

N 

jon NH+ w NH 4 C1 

' +1 

0 

zasadowy octan berylu 

-F2 

F 

brak 



zyskanych elektronów otrzymuje się odejmując numer grupy, w której znajduje się dany 
pierwiastek w układzie okresowym, od numeru grupy, w której znajduje się węgiel, 4. 
W tabl. 5.8 podano dla każdego przypadku po jednym przykładzie związku, w którym 
atom pierwiastka drugiego okresu znajduje się w stanie czterokowalentnym i ma ładunek 
formalny. W każdym przypadku atom jest zhybrydyzowany tetraedrycznie. 
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Należy zauważyć, że atom tlenti o ładunku formalnym +2 zdarza się bardzo rzadko 
(tabl. 20.1) i że fluor nie tworzy związków, w których jego atom byłby obdarzony dodatnim 
ładunkiem formalnym. Silnie elektroujemny charakter tlenu i fluoru oczywiście przeciw¬ 
działa utracie elektronów przez te atomy. 

Zgodnie z regułą 1), liczba wiązań tworzonych przez atom danego pierwiastka jest 
taka sama, bez względu na stan walencyjny. Interesujące jest zagadnienie, czy atomy pier¬ 
wiastków o ładunku formalnym (tabl. 5.8) mogą przyjmować również trygonalny lub dy- 
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Stany walencyjne przyjmowane przez atomy pierwiastków okresu 2 obdarzone ładunkiem formalnym 


Ładunek 

formalny 

Li 

Be 
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B 
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Trygonal. 
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Trygonal. 
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Tetraedr. 


+ 3 









gonalny stan walencyjny, a więc imitować pełne własności atomu węgla, wskazane 
w tabl. 5.7. Dane z tabl. 5.9 pozwalają wnosić, że z wyjątkiem atomów węgla i azotu, 
atomy obdarzone ładunkiem formalnym występują jedynie w tetraedrycznym stanie 
walencyjnym. 

Atomy pierwiastków okresu trzeciego charakteryzują się główną liczbą kwantową 
n = 3; maksymalna liczba orbitalów w zewnętrznej powłoce każdego atomu okresu trze¬ 
ciego wynosi dziewięć. Dostępnymi orbitalami w izolowanym atomie są orbitale: 

spppddddd. 

Orbitale d różnią się od orbitalów p brakiem gotowości do wchodzenia w hybrydyzację 
prowadzącą do utworzenia hybrydów er. Pierwiastkami okresu trzeciego, które mają dosta¬ 
teczną, liczbę elektronów w powłoce walencyjnej, aby tworzyć więcej niż cztery wiązania 
o* w prostych cząsteczkach są: P, S i Cl, lecz chlor nie czyni tego w ogóle, ^ P i S tylko 
wtedy, gdy łączą się z fluorem 1 ). Argon, gaz szlachetny występujący na końcu okresu, 
jest zupełnie niereaktywny; jego konfiguracją elektronowa nie wykorzystuje orbitalów 
d. Niemniej jednak Na, Mg, Al i Si tworzą związki kompleksowe, w których atom 
występuje w oktaedryczriym stanie walencyjnym. Tym różnią się od Li, Be i C, które nie 
tworzą takich związków. • 


*) Trwałość wielowartościowych fluorków: fosforu, PF 5 , i siarki, SF 6 , jest niewątpliwie związana 
z małą trwałością cząsteczki fluoru. 
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Ponieważ atomy pierwiastków trzeciego okresu jedynie rzadko ulegają hybrydyzacji 
oktaedrycznej, przeto zachowują się one rzeczywiście bardzo podobnie do pierwiastków 
odpowiednich grup okresu drugiego. Procesy hybrydyzacji tetraedrycznej, trygonalnej 
i dygonalnej orbitalów s i p zachodzą w ten sam sposób. Jest to słuszne również dla pierwias¬ 
tków grup głównych w dalszych okresach. 

Orbitale d w powłokach walencyjnych pierwiastków okresu 3 umożliwiają im tworzenie 
hybrydów (patrz str. 175), które mają duże znaczenie w strukturach orbitalowych nie¬ 
których związków, wśród nich jonów kwasów tlenowych, zawierających atoni pierwiastka 
okresu trzeciego jako atom centralny (por. str. 899). 


Rozdział 6 


WIĄZANIA METALICZNE 


PASMA ENERGETYCZNE 

Orbitale walencyjne kryształów metali. Metale w stanie stałym mają gęsto upakowaną 
strukturę krystaliczną, która charakteryzuje się dużymi liczbami koordynacyjnymi (patrz 
str. 381); oznacza to, że każdy atom w krysztale jest otoczony znaczną liczbą atomów 
sąsiadujących, które w. przybliżeniu są od niego równo oddalone. Atomy metali głównych 
grup układu okresowego mają kilka elektronów walencyjnych; metale grupy Imają jeden 
elektron walencyjny, metale grupy II — dwa, a metale grupy III -— trzy elektrony walen¬ 
cyjne. Liczba koordynacyjna każdego atomu w kryształach tych metali przekracza liczby 
par elektronowych dających się wykorzystać do utworzenia wiązania kowalentnego; 
w każdym wiązaniu byłaby wykorzystana tylko część elektronu walencyjnego. Zagadnienie 
przypisania budowy orbitalowej kryształowi metalu jest więc zagadnieniem niedoboru 
elektronowego. Podobny problem napotkano w związku z wiązaniem trój centry cznym 
(por. str. 136). Jeżeli kryształ metalu uważa się za cząsteczkę olbrzyma, to można powie¬ 
dzieć, że każdy atom jest związany nie tylko ze swoimi bezpośrednimi sąsiadami lecz 
także ze wszystkimi innymi atomami w krysztale; jeżeli istnieje j takich atomów, wiązanie 
między każdym z nich można określić jako j-centryczne. 

Jak wykazano wcześniej (patrz str. 136), istnieją dwa rozwiązania dla energii wiązania 
dwucentrycznego, gdy przenikają się dwa atomowe orbitale y) A i xp B . Zastosowanie liniowej 
kombinacji orbitalów atomowych do dwóch przenikających się orbitalów s 9 po jednym 
orbitalu z każdego z dwóch atomów, daje dwa nowe orbitale: jeden odpowiadający energii 
mniejszej niż energia dwóch niepowiązanych orbitalów atomowych i drugi odpowiadający 
energii większej niż energia dwóch niepowiązanych orbitalów atomowych. Elektron 
w tym wiązaniu można by znaleźć w którymkolwiek z tych dwóch stanów. Podobne ro¬ 
zumowanie prowadzi do otrzymania trzech możliwych stanów energetycznych dla wią¬ 
zania trójcentrycznego (patrz str. 138). Analogicznie, dla j centrów istnieje j możliwych 
stanów energetycznych, które uzyskuje się w wyniku wszystkich możliwych kombinacji 
liniowych j atomowych funkcji falowych. 

W parze metalu znajdującej się pod tak niskim ciśnieniem, że orbitale atomowe nie 
przenikają się, istnieje niewiele możliwych stanów energetycznych; są one określone war¬ 
tościami liczb kwantowych n i 1. Jeżeli atomy zostaną zbliżone do siebie na taką odległość, 
aby nastąpiło przenikanie się ich orbitalów, wówczas utworzy się wiele nowych, powiąza¬ 
nych ze sobą orbitalów o nieznacznie różniących się energiach. Im większa jest liczba prze¬ 
nikających się orbitalów, tym większa jest liczba możliwych stanów energetycznych — 
liczba możliwych stanów energetycznych zależy więc od liczby znajdujących się razem 
atomów. Układ atomów w krysztale jest podobny do układu atomów w zagęszczonej 
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parze metalu. Jeżeli kryształ zawiera j atomów, z których każdy ma jeden elektron wa¬ 
lencyjny, istnieje j przenikających się orbitalów i j możliwych stanów energetycznych. 
Liczba możliwych stanów energetycznych zależy od liczby znajdujących się w nim atomów, 
tj. od wielkości kryształu. 

Widma miękkiego promieniowania rentgenowskiego. Jeżeli metal w stanie stałym bom¬ 
bardowany jest elektronami o dużej prędkości, to z powłoki K bombardowanego atomu 
(orbital ly) może zostać wybity elektron. Ponieważ przejście z 2 s do 1*? jest wzbronione, 




Rys. 6.1. Tworzenie się pasma energe¬ 
tycznego, gdy maleje odległość r między 
atomami pary metalu. AB jest szero¬ 
kością pasma, gdy odległość między 
atomami w krysztale równa jest r 


Rys. 6.2. Tworzenie się pasm energetycznych przez 
zmniejszenie odległości r między atomami w zbioro¬ 
wisku atomów sodu. Stany energetyczne wyizolowanego 
atomu sodu zaznaczono z prawej strony. Najpierw roz¬ 
szczepiają się w pasma najwyższe stany energetyczne: 
3 p i 3s. Dla odległości r między atomami w krysztale 
równej 3,7 A oba pasma pokrywają się tworząc orbital 
zhybrydyzowany 


jego miejsce może zająć elektron z orbitalu 2p z powłoki L , tracąc przy tym energię równo¬ 
ważną emisji linii K a (por. str. 95). Położenie tej linii w widmie wskazuje więc na różnicę 
energii między powłokami L i K w atomie metalu w stanie stałym. Podobnie linia 
pozwala wnioskować o różnicy energii między powłokami Mi K (przejście z 3 p do Is) 
w atomie metalu w stanie stałym. Ogólnie, widmo K składa się z linii, które odpowiadają 
zastępowaniu elektronów powłoki K przez elektrony z jakiegokolwiek dozwolonego or¬ 
bitalu w atomie, nie wyłączając elektronów walencyjnych. W analogiczny sposób powstają 
serie L i M, przy czym seria L tworzona jest w wyniku zastępowania elektronów w powłoce 
L (2 s lub 2/>), a seria M — elektronów w powłoce M (3y, 3 p lub 3 d) przez elektrony z orbi- 
talów o większej energii. Na rys. 3.5 przedstawiono schematycznie wszystkie możliwe 
przejścia. 

Nauka o widmach rentgenowskich znalazła zastosowanie do uzyskania danych o energii 
elektronów walencyjnych w metalach 1 ). Wiele użytecznych danych na ten temat pochodzi 
z prąc eksperymentalnych nad miękkim promieniowaniem rentgenowskim. 

Wykazano 2 ), że jeżeli metal znajduje się w postaci pary pod niskim ciśnieniem, obser¬ 
wuje się widmo liniowe. Zwiększając ciśnienie aż do osiągnięcia odległości między ato- 


x ) Doświadczeń tych nie należy mylić z doświadczeniami nad uginaniem promieni rentgenowskich, 
prowadzonymi w celu określenia położeń atomów w krysztale metalu (patrz rozdz. 9). 
a ) H.W. B. Skinner,. PM. Trans. Roy. Soc., A239, 95 (1940). 
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mami rzędu 1(H cm (co odpowiada w przybliżeniu wymiarowi komórki elementarnej 
w krysztale) obserwuje się znaczne zmiany w widmie. Podczas gdy linie odpowiadające 
pewnym przejściom pomiędzy wewnętrznymi powłokami atomu pozostają bez zmian, 
pojedyncze linie, odpowiadające przejściom elektronów z orbitalów walencyjnych do po¬ 
włok K i L, rozszczepiają się na pasma złożone z linii leżących blisko siebie. Pasma te 
nazywane są pasmami energetycznymi. Powstają one w przypadku przejścia elektronów 
walencyjnych z orbitalów, których energie, jak wyjaśniono na str. 199, niewiele się różnią, 
ponieważ orbitale te zostały utworzone przez przenikanie się wielkiej liczby orbitalów 
atomowych. Zakres energii odpowiadający danemu pasmu energetycznemu jest odwrotnie 
proporcjonalny do odległości między atomami; ma on wartość rzędu 1—10 eV. Na rys. 
6.1 zobrazowano proces rozszerzania się pojedynczego poziomu energetycznego w pasmo 
w miarę zmniejszania się odległości r między atomami. Tworzenie się i rozszerzanie 
wielu leżących obok siebie pasm w miarę zmniejszania się odległości między atomami 
zilustrowane jest na rys. 6.2 na przykładzie widma sodu metalicznego. Z rysunku tego 
również wynika, że pasma odpowiadające orbitalom "o większej energii rozszerzają się 
wcześniej niż pasma odpowiadające orbitalom o mniejszej energii oraz że w miarę zmniej¬ 
szania się odległości między atomami rozszerzone pasma odpowiadające orbitalom o więk¬ 
szej energii częściowo nakładają się. Gdy występuje nakładanie się pasm, zachodzi hybry¬ 
dyzacja; energie orbitalowe, o których wnioskuje się na podstawie widm, odpowiadają 
energiom, które można wyprowadzić za pomocą hybrydowych funkcji falowych. 

Krzywe n(E) \ N(E). Zmiana w natężeniu miękkiego widma rentgenowskiego jest 
źródłem interesujących danych o rozmieszczeniu elektronów w różnych orbitalach w róż¬ 
nych stanach energetycznych. Na poo stawie danych doświadczalnych dotyczących na¬ 
tężenia (rys. 6.3) można wykreślić tzw. „krzywe n{Ey\ Wielkość n(E)dE stanowi liczbę przy¬ 
padających na jednostkę objętości metalh elektronów, których energie zawarte są między 
E a E + dE. Na wykresie przedstawiono tę wielkość w zależności od wartości E. Krzywa 
ma kształt nieregularny; początkowo rośnie do maksimum, a następnie maleje do zera, 
przecinając oś E przy pewnej wartości E . W miarę obniżania temperatury opadające ra¬ 
mię krzywej staje się coraz bardziej strome; przypuszcza się, że w temperaturze zera bez- 

n(E) 

E E 

Rys. 6.3. Krzywa n(E) w temperaturze Rys. 6.4. Krzywa n(E) w pobliżu zera 

normalnej] bezwzględnego’ tą 

względnego krzywa powinna przeciąć oś E pod kątem prostym (rys. 6.4). Można to wy¬ 
tłumaczyć w następujący sposób. Ponieważ wg zakazu Paulfego każdy stan energetyczny 
może być zajęty co najwyżej przez dwa elektrony, więc jeżeli w jednostce objętości metalu 
znajduje się N elektronów, to w temperaturze zera bezwzględnego zajmują one N/2 najniż¬ 
szych stanów energetycznych. Żaden elektron nie zajmuje stanu energetycznego wyższego 
od nich i dlatego prawe ramię ograniczające krzywą n(E) dla temperatury zera bezwzględ¬ 
nego jest prostopadłe do osi E. W temperaturach wyższych od zera bezwzględnego energia 
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termiczna może okazać się wystarczająca, by niektóre elektrony przeszły do stanów ener¬ 
getycznych wyższych niż stany odpowiadające N/2 najmniejszym wartościom; wówczas 
końcowy odcinek krzywej nie zachowuje już kierunku pionowego. Efekt ten jest oczywiście 
większy, gdy temperatura wzrasta. W dalszych rozważaniach przyjęto, że stany energe¬ 
tyczne odpowiadają temperaturze zera bezwzględnego. 

Kształt krzywej n(E ) jest różny dla metali o różnej wartościowości, lecz we wszystkich 
przypadkach pole powierzchni pod krzywą jest proporcjonalne do całkowitej liczby ele¬ 
ktronów mających energię zawartą w rozważanym zakresie. Jeżeli w widmie miękkich 
promieni rentgenowskich znajduje się wiele rozszerzonych pasm. energetycznych, które 
nie nakładają się na siebie, wówczas charakter przebiegu krzywej n(E) w całym zakresie 
energii pozwala wnosić, że nie ma elektronów o pewnych wartościach energii (rys. 6.5). 
Znaczenie tych przerw omówiono dalej. 

Znajomość liczby osiągalnych w danym krysztale stanów energetycznych N pozwala 
wykreślić dalszą grupę krzywych, obrazujących zależność pomiędzy energią E a N{E)dE , 
liczbą stanów energetycznych między E i E Ą- dE. Kształt krzywej N(E) jest taki sam 
jak kształt pełnej krzywej n(E), lecz jeśli w tej samej skali naniesie się na wykres obie te 
krzywe, to pole powierzchni pod krzywą n(E) będzie równe podwojonemu polu powierz¬ 
chni pod krzywą N(E ), ponieważ każdy stan energetyczny może być zajmowany przez dwa 
elektrony. W wielu przypadkach nie starcza elektronów na zajęcie wszystkich możliwych 
stanów energetycznych. Jeżeli zachodzi taki przypadek, wówczas krzywa n(E) nie jest już 
pełna, natomiast krzywa N(E) pozostaje pełna w dalszym ciągu. Przypadek ten jest przed¬ 
stawiony na rys. 6.6. Skale na rysunku dobrano w ten sposób, że jeden wykres reprezentuje 



Rys. 6.5. Krzywa n(E) wykazująca przerwę Rys. 6.6. Nałożone na siebie krzywe n(E) i N(E) wyka- 
poniiędzy stanami energetycznymi żujące niekompletne wypełnienie osiągalnych stanów 

energetycznych. [Skala n(E) jest równa połowie skali 
N(E)] 

zarówno n(E ), jak i N(E), lecz tylko krzywa n{E) wykracza poza część zakreskowaną, 
wskazując, że stany energetyczne o większej energii nie są zajęte. W dalszej części tego 
rozdziału podano proste obliczenie N{E) w zależności od energii i objętości kryształu. 


BARIERY POTENCJAŁU W KRYSZTALE METALU 

Potencjał w krysztale metalu zmienia się periodycznie. W pobliżu jądra atomowego 
rośnie on . do’ wartości dodatnich, a pomiędzy jądrami maleje do wartości ujemnych. 
W górnej części rys. 6.7 przedstawiono wykres potencjału w polu elektrycznym kryształu 
metalu wzdłuż linii przechodzącej przez szereg jąder atomowych w kierunku x. W roz¬ 
ważaniu można przyjąć, że jądro jest ładunkiem punktowym; założenie to jest równoważne 


202 


przyjęciu, że potencjał jądra jest nieskończenie wielki. Ponieważ elektron ma ładunek 
ujemny, należałoby spodziewać się, że zachowany on będzie również w pobliżu jądra. 
Jednak na podstawie badania przewodnictwa elektrycznego wywnioskowano, że elektrony 
poruszają się w krysztale swobodnie. Aby elektron mógł przewędrować z sąsiedztwa jed¬ 
nego jądra w sąsiedztwo drugiego, musi on przejść poprzez obszar potencjału ujemnego, 



Rys. 6.7. Potencjał pola elektrycznego kryształu metalicznego wzdłuż linii przechodzącej przez szereg 
jąder atomowych w kierunku x (góra). Bariery potencjału, które elektron musi pokonać poruszając się 

w kierunku x (dół) 

stanowiącego barierę dla tego ruchu; należałoby więc wyjaśnić, dlaczego wędrówka 
taka jest możliwa. W dolnej części rys. 6.7 przedstawipno graficznie bariery* które musi 
pokonać elektron poruszając się wzdłuż obranej linii. Nawet jeżeli bariery są „wysokie” 
w porównaniu z energią elektronu, ruch nie jest całkowicie zabroniony ze względu na tzw. 
efekt tunelowy. 


PRZEJŚCIE ELEKTRONU PRZEZ BARIERĘ POTENCJAŁU. 

EFEKT TUNELOWY 

W celu wykazania, w jaki sposób elektron może przejść przez barierę potencjału, 
należy rozpatrzyć (w świetle mechaniki falowej) własności elektronu dla różnych zakresów 
potencjału i dla różnych warunków brzegowych. Należy również w każdym przypadku 
wyprowadzić równania na y. Rozważono następujące przypadki: a) swobodny elektron 
wędrujący w polu potencjału zerowego i b) elektron opuszczający pole o potencjale^ 
i Wkraczający w pole o potencjale V 2 - Rozpatrując efekt tunelowy, dogodnie jest mówić 
o polach „wysokiego” i „niskiego” potencjału. Należy przy tym pamiętać, że skoro 
elektron ma ładunek ujemny, to wysoki potencjał oznacza wysoki po¬ 
tencjał ujemny, a niski potencjał oznacza niski potencjał 
ujemny. 

Swobodny elektron w polu potencjału zerowego. Równanie Schrodingera dla ruchu 
w jednym wymiarze ma postać 


d 2 ip | 8 tu 8 m 0 


(E — V)y> == 0. 


Podstawiając 


y) =?= e 


i2rtx 

A 
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otrzymuje się następującą zależność: 


Ponieważ V = 0, przeto 

Stąd 


4tt 2 , Sn 2 /7f 0 

I 2 ” h 2 


(E — V) ~ 0. 


1 2ra 0 £ 

~¥ = U 2 * 


; V2ot^. 


Podstawiając £ = 2 tc//L otrzymuje się równanie 


8TC 2 m 0 ’ 


( 6 . 1 ) 

( 6 . 2 ) 


Otrzymano więc w ten sposób wzory na funkcję falową i energię swobodnego elektronu. 

Elektron wędrujący z jednego pola do drugiego; pola mają ustalone lecz różne potencjały. 
Zagadnienie to jest analogiczne do zagadnienia z dziedziny optyki, do przejścia fotonu 
z jednego ośrodka o pewnym współczynniku załamania do drugiego ośrodka o innym 
współczynniku załamania. W warunkach tych część fali ulega odbiciu, a część zostaje prze¬ 
puszczona. (W ujęciu mechaniki falowej nie oznacza to rozszczepienia fotonu, lecz istnienie 
prawdopodobieństwa odbicia pewnych fotonów oraz prawdopodobieństwa przepuszczenia 
pewnych fotonów; na ogół prawdopodobieństwa te nie mają tej samej wartości). Analogia 
ta pozwala przypuszczać, ze pewne elektrony przechodzą z pierwszego pola do drugiego, 
a inne ulegają odbiciu na granicy pól; potwierdzenie tego przypuszczenia otrzymujemy 
z odpowiednich równań matematycznych, które dla uproszczenia rozpatrywane są tylko 
dla ruchu w jednym wymiarze. 

Warunek konieczny dla y> i na przejście granicy. Przypuśćmy, że położenie granicy 

ax 

pól odpowiada x = 0; potencjał na lewo od granicy równy jest V v a potencjał na prawo 
od granicy wynosi V 2 . Niech elektron zbliża się do granicy od strony lewej ku prawej. 
Równanie Schródingera opisujące ruch elektronu na lewo od granicy (x < 0) ma postać 


^. + M2t (E _KJ ¥ -0, 

a równanie Schródingera opisujące ruch elektronu na prawo od granicy (x > 0)— postać 

dhp 8 Tc 2 m 0 


dx 2 


+ • 


■ (E-rjv±o. 


oraz na granicy, w przedziale Ax 


d 2 y) 8 tt 2 m 0 


dx 2 


h 2 




gdzie V jest równe V 1 lub V 2 . Ponieważ Ax jest sprowadzone do zera, prawa strona równania 
pozostaje wielkością skończoną. Na granicy (x = 0) wyrażenie d^ip/dx 2 zmienia się w spo¬ 
sób nieciągły, ponieważ V zmienia się od V x do V 2 . Ponieważ 

dy> ę d?ip 

~dx~ J ~dxF' 
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przeto dla przedziału Ax słuszna jest następująca zależność: 


__ tdy\ 

\ dx ) x + Ax V dx / x 


J (V — E) y)dx. 


Ponieważ Ax zmierza do zera, prawa strona równania pozostaje wielkością skończoną, 
natomiast granice całkowania dążą do zera; zatem wielkość po prawej stronie równania 
zbliża się do zera. Stąd ostatecznie dtpj dx nie zmienia się (jest ciągłe) przy 
przejściu przez granicę potencj ału i jeżeli fala zostaje przepuszczona, 
to przy przejściu przez granicę ip musi również pozostać ciągłe. Inaczej 
mówiąc, fala nie ulega załamaniu, gdy przechodzi przez granicę. 

Warunki konieczne rozchodzenia się fali przez granicę. Równanie Śchrodingera dla 
ruchu po lewej stronie granicy można napisać w postaci 

d*y> 2 n 

+ />y = * 


P 2 = ^rp-(E~V 1 ). 
h 2 

Na lewo od granicy \p odnosi się do poruszającej się fali, której część może ulec odbiciu 
na granicy. Funkcję falową można wyrazić w sposób ogólny 

yj — Ae~*P x + B&p x 9 

gdzie wielkość Ae~ lpx odnosi się do fali pierwotnej, a wielkość Bt ipx do fali odbitej. 
Równanie Śchrodingera na y) po prawej stronie granicy można napisać w postaci 

-^+ ?> = (), (6.3) 


■ (E - V 3 ). 


Po prawej stronie granicy fala może albo rozchodzić się dalej, albo ulec wygaszeniu. 
Najogólniejsże wyrażenie na ^ w tym obszarze, obejmujące oba powyższe przypadki, ma 
postać 

yj = Cq~4 x + DeQ x , . ( 6 . 5 ) 

gdzie q może być wielkością rzeczywistą lub urojoną. Jeżeli q jest wielkością rzeczywistą, 
fala ulega wygaszeniu, natomiast jeżeli q jest wielkością urojoną (tzn. jeżeli współczynnik 
przy x równa się iq\ fala rozchodzi się dalej. 

Ponieważ xp jest ciągłe przy przejściu przez granicę (x — 0), zatem 

A + B^C + D, 

a skoro dipjdx jest ciągłe przy przejściu przez granic^ (x = 0), więc 

—ipA + ipB = — qC + qD. 

Z równań tych otrzymuje się zależność 


a = c(£±±\ + d(*^<\ 

\ 2ip ) \ 2ip / 
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Ponieważ po prawej stronie granicy rozchodzenie się fali od strony prawej do lewej nie jest 
możliwe, więc D == 0 i 

B ip — q 

A ip + q ' 

Wielkość BfA wyraża stosunek liczby elektronów wędrujących na lewo do liczby elektro¬ 
nów wędrujących na prawo po lewej stronie granićy, tj. stosunek amplitudy fali odbitej 
do amplitudy fali pierwotnej. Warto przy tym zaznaczyć, że stosunek ten zależy od wa¬ 
runków po drugiej stronie bariery, tzn. od wartości q . Zatem, aby określić stosunek BfA 
należy rozpatrzyć dwa przypadki: a) gdy £jest większe niż F 2 oraz b) gdy E jest mniejsze* 
niż Fg. 

Wielkość i? jest większa niż F 2 . Z równ. (6.4) wynika, że kiedy E jest 
większe niż F 2 , q 2 jest wielkością dodatnią. Zatem równ. (6.3) jest zgodne z wymaganiami 
ogólnego równania falowego i elektron może występować w polu F 2 jako fala przekazy¬ 
wana w sposób ciągły. Wyrażenie 

? yj = -b Dz iqx 

jest wówczas rozwiązaniem spełniającym równ. (6.3). Ponieważ przy przejściu przez gra¬ 
nicę y) i (hpfdx są ciągłe, a D musi równać się zeru, więc 

, B _ P — q __ - VE^Vj . • 

a P + q yw= v l ’ 

Ponieważ Fi ^ F 2 , B nie jest równe zeru i pewne elektrony ulegają odbiciu na granicy 
w polu o potencjale F l5 nawet jeśli są obdarzone dostateczną energią, pozwalającą na prze¬ 
niknięcie do pola o potencjale F 2 . Równania te obowiązują tylko wtedy, jeżeli zmiana po¬ 
tencjału narasta na odległości małej w porównaniu z długością fali elektronu. 

Wielkość ^ jest mniejsza niż F 2 . Z równ. (6.4) wynika,, że dla E mniej¬ 
szego niż F 2 , q 2 jest wielkością ujemną. Równanie (6.3) przybiera więc postać 


~dx* 


— q 2 y> = o, 


gdzie q jest wielkością rzeczywistą. Równanie to opisuje zaburzenie, które albo narasta 
wykładniczo do nieskończoności, albo ulega wygaszeniu; nie opisuje ono poruszającej się 
fali. Zatem ruch elektronu w polu F 2 jest opisany równ. (6.5) pod warunkiem, że q jest 
wielkością rzeczywistą. Ponieważ zaburzenie nie może narastać wykładniczo, zatem D 
musi równać się zeru. Z równ. (6.6) otrzymuje się 

/ C — A 


lip 


ip + q 


skąd 


I C|* = 


4 p* 


P 2 + q‘‘ 


\A\\ 
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Zatem C nie równa się zeru, a szybko wygasające zaburzenie zostaje wytworzone w polu 
o potencjale V 2 . (Można wykazać, że BjA znowu nie równa się zeru, a więc część fali pier¬ 
wotnej ulega odbiciu). 

Powyższe rozważanie pozwala wnioskować, że istnieje możliwość wniknięcia elektronu 
do pola potencjału, nawet jeśli, zgodnie z zasadami fizyki klasycznej, nie jest on obdarzony 
wystarczającą do tego energią. Elektron przenika do obszaru o wysokim potencjale ujem¬ 
nym jako szybko zanikające zaburzenie. Jeżeli obszar o wysokim potencjale ujemnym 
styka się od prawej strony z obszarem o niższym potencjale ujemnym, mówi się wówczas 
o barierze potencjału. Gdy bariera jest „cienka”, tzn. ma małą rozciągłość przestrzenną, 
istnieje możliwość, że zaburzenie zanikając wykładniczo nie ulegnie wygaszeniu przed 
osiągnięciem drugiego obszaru o niższym potencjale ujemnym. Kontynuując matematyczne 
rozważania można wykazać, że zaburzenie w barierze, spowodowane przez elektron prze¬ 
nikający od lewej strony, może wytworzyć nowy szereg fal poruszających się od lewej strony 
ku prawej w drugim obszarze o niższym potencjale ujemnym. Amplituda takiej fali jest 
mniejsza niż amplituda fali pierwotnej. Nie oznacza tó bynajmniej, że część elektronu 
przechodzi przez barierę; istnieje po prostu mniejsze prawdopodobieństwo znalezienia 
elektronu po prawej stronie bariery niż prawdopodobieństwo znalezienia go po lewej. 
W krysztale metalu bariery są dostatecznie cienkie (rzędu 10“ 8 cm), by elektrony o małej 
energii mogły przez nie przejść w wyniku efektu tunelowego; dlatego zarówno elektrony 
o małej, jak i o dużej energii mogą poruszać się w krysztale. 

Efekt tunelowy można wyjaśnić również za pomocą teorii pakietu fal elektronu. Jeśli 
przyjmie się, że elektron-cząstka jest utworzony w wyniku nałożenia się wielkiej 
liczby niewiele różniących się długościami fal, które w danym momencie wzmacniają się 
wzajemnie wewnątrz pewnego zamkniętego obszaru potencjału, to po upływie czasu, na 
skutek występowania różnic fazowych, mogą one wygaszać się wzajemnie wewnątrz zam¬ 
kniętego obszaru potencjału i wzmacniać się poza nim. Warunki wewnątrz bariery wywie¬ 
rają ograniczający wpływ na tworzenie się pakietów fal poza barierą; pakiety te pojawiać 
się będą tylko w pewnych specjalnych warunkach, zależnych od wysokości i grubości bariery 
potencjału. Ruchliwość elektronów w krysztale metalu można wyjaśnić połączonym dzia¬ 
łaniem wymiany i efektu tunelowego. Pewne rozważania energetyczne wskazują na ograni¬ 
czenie ruchliwości elektronów do kilku możliwych stanów energetycznych, lecz ponieważ 
elektrony uważa się w zasadzie za zamienialne, należy przyjąć, że wszystkie one mają tę 
samą ruchliwość. Ponieważ elektrony nie wnikają do kryształu i nie opuszczają go w spo¬ 
sób ciągły, przeto oczywiste jest istnienie pewnych warunków brzegowych, które muszą 
być spełnione, jeżeli kryształ ma zachować swoją postać: funkcje falowe wszystkich ele¬ 
ktronów muszą przybierać na granicach kryształu wartości zero. Ogranicza to liczbę 
możliwych stanów energetycznych, które mogą zajmować elektrony.: 

ELEKTRON W POLU POTENCJAŁU PERIODYCZNEGO 

Kryształ można uważać za szereg zamkniętych obszarów potencjału rozdzielonych 
barierami; potencjał w krysztale można zatem przedstawić jako potencjał zmieniający 
się periodycznie — nazywany jest on potencjałem periodycznym. W opisie 
prostego ruchu harmonicznego (patrz str. 12) słowo periodyczny (okresowy) 
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było związane z czasem, w którym ruch drgający powtarzał się ponownie, natomiast 
w poniższych rozważaniach słowo okres Odnosi się do odległości. Okres kryształu 
odnosi się do długości komórki elementarnej. Natomiast jako okres potencjału 
przyjmuje się tę odległość w krysztale, na której potencjał doznaje pełnego cyklu zmian. 

Energie odpowiadające możliwym stanom energetycznym elektronu w krysztale 
metalu można obliczyć stosując równanie Schródingera. Muszą być zachowane następu¬ 
jące warunki: 

1) Funkcja falowa ip. i jej pierwsza pochodna dęjdx muszą być ciągłe na granicy nie¬ 
ciągłości potencjału. 

2) Funkcja falowa ip musi przyjmować wartość zero na początku i na końcu kryształu. 

3) Potencjał periodyczny musi „pasować 95 do komórki elementarnej kryształu, tzn. 
okres potencjału musi być równy okresowi kryształu lub być jego wielokrotnością albo 
podwielokrotnością. 

TWIERDZENIE BLOCHA. FUNKCJA FALOWA ELEKTRONU 
W POLU POTENCJAŁU PERIODYCZNEGO 

Pozwalający na zachowanie wyżej wymienionych warunków sposób rozwinięcia wyra¬ 
żenia na funkcję falową elektronu w polu potencjału periodycznego został przedstawiony 
przez Blocha. 

Równanie Schrodingera dla ruchu w jednym wymiarze ma postać 

+ o. 

dx 2 h z 

Jeżeli tp x stanowi rozwiązanie tego równania, a a jest długością komórki elementarnej 
w kierunku x, to f( x + fl) jest również jego rozwiązaniem. Jest to słuszne, ponieważ V zmie¬ 
nia się periodycznie z okresem równym a lub będącym wielokrotnością albo podwielo¬ 
krotnością a . 

Niech / (y) i g ix) będą dwoma niezależnymi rozwiązaniami rzeczywistymi, takimi że 
,f(x + a) i £(x + a) stanowią również rozwiązania rzeczywiste i niech 

f(x + «) “ a lf(x) a 2 g(x) 

oraz • 

g(x + a) — Pif(x) H" ^ 2 g(x)} 

gdzie %, a 2 , i są rzeczywistymi funkcjami E. Jeżeli 

W(x) = 4f(x) + Bg(x), . 

gdzie A i B są stałymi, niekoniecznie rzeczywistymi wielkościami, to 

W(x + a) ~ 4f(x + a) + Bg(x + a) = (A a l + Bfli)f(x) "h (4 a 2 + B{$^) g( x ). 

Można znaleźć wielkość A taką, że 

Aa x -f Bfi-L = KA, 

Aa 2 + = AB. 

Zatem 

<t P(x + a) = >M/0c) + ABg( x ), 

a stąd , 

V(x-¥a) = Mjc)‘ ( 6 * 8 ) 
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Ponieważ jednak 


zatem 


A(a x - X) = - Bfi 1 
Aa s ~ B(X — (3^) 9 
a 1 -X ,-ft. 


Ct 2 X — @2 
(As -X) (aj. - X) = A« 2 . 

Otrzymane równanie jest równaniem kwadratowym o dwóch pierwiastkach: i A 2 . Istnieją 

więc dwa rozwiązania równania Schrodingera: 

y , H x+ a) = ^VHx) (6.9) 

i 

V\ x +a) ” 

W krysztale F* = F ( _^. Tak więc rozwiązanie stanowi zarówno jak i f Cx „ a) . Pod¬ 
stawiając zatem x — a zamiast x w równ. (6.9) uzyskuje się zależność 

^ 1 (x — a + a) ^^ x {x-~ a.y 

skąd otrzymuje się 

1 

^ }l (x~a ) — ^ ^Hx)' 

Zastępując dalej x przez —x otrzymuje się 


Vl -c*+a)— 


Równanie to ma własność równ, (6.8). Jednak istnieją tylko dwie niezależne funkcje, które 
mają własność równ. (6.8). Zatem 


Stąd 

i 


^ 1 ~{x + a) (jc + a ) 

V ' (- jc) ^ 2 (jc) 



X z X x — 1. 


( 6 . 10 ) 


Zależność ta jest prawdziwa dla pierwiastków rzeczywistych w pewnych zakresach E i dla 
pierwiastków zespolonych w innych zakresach E. 

Zatem X x i ż 2 można wyrazić następująco: 

X x = gw } 

\, gdzie jest liczbą rzeczywistą, zaś a — długością komórki elementarnej, 

A a = e ” f la j 


albo 

X x = e ika } 

. \, gdzie k jest liczbą rzeczywistą, zaś a — długością komórki elementarnej. 

X z = 

Obie wyżej przedstawione pary wyrażeń spełniają równanie = 1. 


14 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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Wyrażenie % 1 — odpowiada stale narastającemu zaburzeniu, a wyrażenie A 2 = e~ W(2 — 

zaburzeniu zanikającemu wykładniczo; obie te wartości odrzuca się. 

Oba wyrażenia: = e lka i A 2 ~ e~ lka 9 są funkcjami falowymi z okresem sieci (a = dłu¬ 
gość komórki elementarnej). Ponieważ 

' V J (x + a) — 

przeto p r a w i d ł o w a f u n k c j a falowa w krysztale jest pierwotną 
funkcją falową dla wolnego elektronu pomnożoną przez 
funkcję falową z v okresem sieci. 

Dogodniej jest przedstawić A w następujący sposób: 

e ~ ika =* cos ka — i sin ka = cos {ka ^ 2v:n ) — i sin {ka + 2izń) = 


: e - + 2rcn) — e 


. Z, 27T 

— p \ a 


2 7vn\ 


) a 


( 6 . 11 ) 


gdzie n jest liczbą całkowitą. Równanie (6.11) opisuje funkcję falową A w odniesieniu do 
okresu sieci i wykazuje, że funkcja ta osiąga tę samą wartość w punktach oddalonych od 
siebie o a wzdłuż osi x, którą przyjmuje się za oś rozchodzenia się fali. Funkcję falową A 
można równie dobrze opisać w odniesieniu do zaburzenia występującego w każdym pun- 

/ 2 nn\ 

kcie x na tej osi i wówczas należy ją zapisać jako e v aJ . Zapis ten byłby słuszny 
dla dowolnej wartości k ; dlatego jest on zazwyczaj stosowany w najprostszej formie (gdy 
k = 0). 

Jeżeli pierwotna funkcja falowa swobodnego elektronu zostanie zapisana w postaci 
Q~ iKx , funkcję falową elektronu w krysztale można wyrazić jako 


Stąd 


V’(x + a) 



y>(x + a) 



Wyrażenie to opisuje falę poruszającą się w krysztale od lewej strony ku prawej. Dla fali 
poruszającej się w przeciwnym kierunku słuszna jest zależność 


W- (* + «) 


+ i(x 
e . v 


2Jin\ 

a ) 


O 

X 


Wpływ potencjału periodycznego w krysztale polega na „modulowaniu” proporcjonalnej 
do K częstości fali pierwotnej, wywoływanie jej okresowych fluktuacji. Pojedyncza fluktuacja 
zachodzi w całości między dwiema przyległymi barierami potencjału, tj. w każdej komórce 
elementarnej. Na przykład jeżeli ip x jest funkcją falową przy jednej barierze potencjału, 
a W{x + a) — funkcją falową przy następnej barierze potencjału i jeżeli 

V(*) = Q ~ iKx 

oraz 


to otrzymuje się ' 

i 


W{x + a) = Q~ iK ' x , 


& -iK'x = e 


,/ r _ 2nn\ 


K' — K — 


lizn 


( 6 . 12 ) 
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Równanie (6.11) można również napisać w postaci 

27tn\ 

.. — il k -la- 

p — ika — e, \ a ' 


W tym przypadku 


K-K' 


Najogólniejszym wyrażeniem związku między K, K' i a jest więc zależność 

K-K' = ±— m 

* a ' 

Zależność między Ki K r można również wyprowadzić z rozważań energetycznych. 


ENERGIA ELEKTRONU W POLU POTENCJAŁU 
PERIODYCZNEGO x 

Energia ma wymiar ładunku pomnożonego przez potencjał. Wobec tego energię po¬ 
tencjalną w punkcie x kryształu można wyrazić jako CV (x) |^| a 5 gdzie C jest stałą, a V^ x) — 
potencjałem w punkcie x Ponieważ istnieje prawdopodobieństwo, że na ładunek składają 
się udziały zarówno fali pierwotnej y> K , jak i fali ip K > (niekoniecznie w .tym samym okresie) 
odbitej od bariery potencjału, przeto \ip\* można wyrazić jako -iloczyn 

Potencjał v, x) w każdym punkcie * pomiędzy barierami potencjału jest periodyczny 
i można go zapisać w postaci szeregu Fouriera (szereg Fouriera składa się z drgania nor¬ 
malnego oraz wszystkich możliwych harmonicznych, tzn. z szeregu prostych drgań har¬ 
monicznych, których częstości pozostają między sobą w prostym stosunku liczbowym). 
Wówczas • 

'■ ^ 2rtnix 

V M=Z V ^> e ~ T ~ . 

dla wszystkich wartości n od — co do + oo (n jest liczbą całkowitą). Zatem energia po¬ 
tencjalna w punkcie x, pochodząca od ładunku ujemnego, dana jest wyrażeniem 


E (x) = V, n) t l ( k '~ k+1 7 L ) x 


dla wszystkich wartości n od —co do +oo. 

Tak więc energia potencjalna wzdłuż całego kryształu o długośęi L (L — qa , gdzie 
q jest liczbą całkowitą) jest dana jako 


E=cVK(») / e i ( K '~ K+ 2 T) x dx. 


Całka dowolnej funkcji sinusoidalnej w dużym przedziale (np. długość całego kryształu) 
jest równa zeru, czemu równa jest i energia, poza przypadkiem, gdy 

jr _ j£t _ 

' a 

Z wyżej przytoczonego rozważania wynika również periodyczna zmiana energii po¬ 
tencjalnej wraz z okresem kryształu, ponieważ wyrażenie 


2t Vnix 
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27 Xnix 

zawiera periodycznie zmienny człon e « . Okresowość ta nasuwa przypuszczenie, że 

gdy elektron porusza się pomiędzy przeciwległymi granicami komórki elementarnej, wy¬ 
stępuje całkowita liczba pełnych fluktuacji. Wartość całkowitej energii można wyznaczyć 
z równania Schródingera podstawiając odpowiednie wartości na yj i jej pochodne. Na str. 213 
opisano tok postępowania dla jednego wymiaru. 

Maksymalne wartości K. Jeżeli przyjąć przybliżenie, że energia elektronu jest energią 
elektronu swobodnego, to E jest proporcjonalne do K 2 [równ. (6.2), str. 204]. Wielkość 
K przybiera więc największą wartość, gdy największą wartość przyjmuje E, tj. wówczas, 
gdy całkowita energia fali pierwotnej zostaje odbita na barierze potencjału między komór¬ 
kami elementarnymi. W tym przypadku 

K= K' i £ = 

a 

W warunkach całkowitego odbicia w komórce elementarnej powstaje fala stojąca. Jeśli E 
nie o s i ą ga wart ości maksymalnej, K w dalszym ciągu można wyrazić 
jako wielokrotność Tc/a. Zapisuje się to jako K — riń/a, gdzie ri nie jest liczbą 
całko w i t ą, lecz przybiera wartości leżące pomiędzy całkowitymi wartościami n (przy¬ 
jęto tutaj umownie zachowanie litery n do oznaczania tylko liczb całkowitych). 

Pasma energetyczne. Zakres energii między dwiema całkowitymi wartościami n jest 
zakresem energii objętym przez pasmo energetyczne (patrz str. 201). Na rys. 6.8 przedsta¬ 
wiono wykres energii w zależności od fazy dla różnych całkowitych wartości n, pomiędzy 
którymi leżą odpowiednie wartości ri. Należy zauważyć, że szerokość pasma energetycz¬ 
nego jest mała dla małych wartości n i zwiększa się ze wzrostem n. Każde pasmo ener¬ 
getyczne^ zawiera y możliwych stanów energetycznych, gdzie / oznacza liczbę elektronów 
walencyjnych w krysztale. Dla małych wartości n stany energetyczne znajdują się blisko 
siebie i pasmo energetyczne jest wąskie; większym wartościom n odpowiadają stany ener¬ 
getyczne bardziej oddalone oraz szersze pasma. Dla dużych wartości n pasmo staje się 
bardzo szerokie i możliwe stany energetyczne sięgają nawet stanu swobodnego elektronu. 
Pasma na rys. 6.8 dla lepszego zilustrowania mają ciągłe stany energetyczne. Odpowiada 
to teoretycznie kryształowi nieskończenie wielkiemu, zawierającemu nieskończenie wielką 
liczbę atomów z ńieskończenie wielką liczbą przenikających się funkcji falowych. W przy¬ 
padku dużego kryształu stany energetyczne są praktycznie ciągłe, ponieważ są one „po¬ 
szerzone” przez wiele czynników, takich jak znaczne odbicie fal, dla których ri jest bardzo 
bliskie n. 

Przerwy energetyczne. Jak widać na rys. 6.8, między pasmami energetycznymi wy¬ 
stępują przerwy. Przerwy te powstają na skutek tego, że każdej całkowitej wartości n można 
przypisać dwie wartości energii. Pochodzenie tych dwóch wartości energii można wyjaśnić 
w sposób następujący. 

Całkowite wartości n odpowiadają całkowitemu odbiciu fali padającej. Kiedy odbicie 
to zachodzi, powstaje fala stojąca. Fala ta musi „pasować” do długości komórki elemen¬ 
tarnej, co może być spełnione w dwojaki sposób: albo w środku komórki tworzy się węzeł, 
a na granicach strzałki, albo w środku komórki tworzy się strzałka, zaś węzły na jej gra¬ 
nicach. Najłatwiej to sobie wyobrazić jako przenikanie się dwóch przestrzennych funkcji 
falowych. W pierwszym przypadku funkcje falowe dla fali pierwotnej i odbitej wzięte są 
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z e znakami przeciwnymi (ąntysytnetrycznie), a w drugim przypadku ze znakami jedna¬ 
kowymi (symetrycznie). Rozpatrując wiązanie kowalentne a (str. 139, 154) wykazano, że 
antysymetryczna kombinacja ma większą energię niż połączenie symetryczne. Podobne 



Rys. 6,8. Pasma energetyczne w krysztale metalu 

warunki dotyczą trójwymiarowej fali stojącej; dlatego dla danej całkowitej wartości n 
istnieją dwa rozwiązania na energię kryształu. Zagadnienie to będzie rozważane mate¬ 
matycznie w dalszych częściach książki. 

STANY ENERGETYCZNE W KRYSZTALE 

STANY ENERGETYCZNE W KRYSZTALE JEDNOWYMIAROWYM 1 ) 

Niech dwie funkcje falowe: ip K i yj K , o amplitudzie A i A ' oraz odpowiednio o energii 
E k i E r przenikają się w krysztale. 

Pisząc t ip K = s lKx i y K ' = q iK ' x , gdzie K — K' = 2nnja otrzymuje się wypadkową 
funkcję falową • 

yj = A&k* + A'eiK'x 

oraz 

~ = iKAdXx + iK'A'eX’*, 
dx 

= - K-A&Kx - K' 2 A'elK'x, 

dx 2 

*) N. F. Mott i H. Jonę s, The Theory of the Properties of Metals and Alloys, Oxford 1936, 
str. 60. 
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Niech będzie potencjałem w punkcie x. Równanie Schródingera dla ruchu w jednym 
wymiarze ma postać 


d 2 y) 87 u a m 0 

dx*~ h 2 


(E-V ix) )xp = 0. 


Podstawiając wartości yi i d 2 y)/dx 2 otrzymuje się 


AeiKx\ _jp. + ■ 


{E-V( X Ą + A'&K'x^-K". 


+ ~^(JE-VcĄ=0, (6.15) 


. . h 2 _ IK X 

a po pomnożeniu przez —e 

8tT Itlo 


Ą-^L + E-V M ) + - (- ££- + *- K (se i) = 0. 

\ %jz 2 m 0 / \ 8Tc 2 m 0 / 

W przybliżeniu można przyjąć, że energie E K i E K > są energiami swobodnych elektronów^ 
zatem z równ. (6.2) uzyskuje się 


Stąd wynika, że 

2tc nix 

A(E - Ek - V (x) ) -r A'e a (£ - E K ' - V (x) ) = 0. 
Całkując od 0 do a i przyjmując za zero energię taką, że 


f V( X ) dx = 0 
0 

otrzymuje się 

a 2TCnix a . _ 2 n nix 

Aa(E — E£) + A'(E — Ek’) J e _ a dx — A' j V( x ) e ' a dx = 0. 
o . o 

Dzieląc to wyrażenie przez a i oznaczając 

1 a 2 tc nix 

V = —J V M eT~ lr ~dx, 

0 

gdzie K jest potencjałem periodycznym, oraz uwzględniając poniższą zależność: 

a _ 2 tC nix ' 

J q a dx — 0, 

o 

otrzymuje się " 

A(E — Ek) — A'V* — 0, 

gdzie V* jest liczbą zespoloną, sprzężoną z V. 

Jeżeli równ.> (6.15) pomnożyć przez h * e~ iK ' x , to wykonując przekształcenia 

V 87T 2 m 0 • ' 

podobne do podanych wyżej można wykazać, że f 

-AV'+A'{E-Ek') = 0\ 

!j 

Można wyeliminować teraz A i A': 

(E - E k ) (E - Ek ') = W*, E* - EE K - EEk’ + E K Er - W* = 0. 
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Stąd 

E -\[Ek + Ek' ± V(fii + Ek'Y - 4E K E K ' + 4VV*] = 

= J [E k + Ek' ± ]/(E k - Ek'Y + W*]- (6.16) 

Jeżeli różnica e k - e k . nie jest mała, to równ. (6.16) można — korzystając z twier¬ 
dzenia o dwumianie — w przybliżeniu napisać jako 

Z równ. (6.13) wynika, że jeśli jest odpowiednio mniejsze od m c/a, to —K r musi być 
odpowiednio większe od nn/a; ponieważ E jest proporcjonalne do K 2 , zatem E K < E r , 
a skoro E jest większe zarówno od E K , jak i od E K ; należy brać pod uwagę ujemną war¬ 
tość pierwiastka kwadratowego. Jeżeli K jest nieco większe od mc/a, to E K :> e K ', a zatem 
należy uwzględniać dodatnią wartość pierwiastka.' 

Jeżeli K = mc/a, to E K = E K , , A = A' i K « -X'; ponieważ |F| 2 == FF*, równ. 
(6.16) można napisać jako E = E K ± F. 

Obserwuje się zatem przeskok energii AE = 2F, dający dwie wartości energii dla 
jednej wartości K równej nn/a. Można wykazać, że w przedziale między tymi dwiema war¬ 
tościami energii K jest wielkością urojoną. 

Na rys. 6.9 przedstawiono wykres energii w zależności od K, Na wykresie tym widoczne 
są przerwy energii odpowiadające poszczególnym wartościom nn/a (n jest liczbą całkowi- 




Rys. 6.9. Energia w zależności od wartości K dla elek- Rys. 6.10. Energia swobodnego elektronu 
tronu w krysztale metalu mającym długość komórki w funkcji K 

elementarnej równą a 

tą). Porównując ten wykres z przedstawionym na rys. 6.8, można zauważyć, że przerwy 
te odpowiadają przerwom pomiędzy pasmami energetycznymi. Na rys. 6.10 przedstawiono 
dla porównania wykres energii swobodnego elektronu w zależności od wartości K. 

Dwie wartości energii dla jednej wartości^ równej mz/a (rys.6.9) odpowiadają przypad¬ 
kom anty symetrycznej i symetrycznej postaci wypadkowej funkcji falowej. Pierwszy przy¬ 
padek daje rozwiązanie o większej energii i odpowiada najmniejszej wartości energii w wyż¬ 
szym paśmie energetycznym. Drugi przypadek odpowiada największej wartości energii 
w niższym paśmie energetycznym. 
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STANY ENERGETYCZNE W KRYSZTALE TRÓJWYMIAROWYM: 

STREFY BRILLOUINA 

Zagadnienie to dla trzech wymiarów jest oczywiście bardziej skomplikowane niż dla 
jednego wymiaru, lecz daje analogiczny obraz przerw energetycznych. Trójwymiarowe 
obszary energetyczne pomiędzy przerwami nazywane są strefami Briłlouina (Brillouin 
był pierwszym, który w tej dziedzinie przeprowadził obszerne badania). Strefy te, podobnie 
jak poziomy energetyczne, znajdują odbicie w widmie rentgenowskim. 

Wnętrze strefy Briłlouina odpowiada tym wartościom n , które nie równają się liczbom 
całkowitym, a granice stanowiące powierzchnie o stałej energii odpowiadają całkowitym war¬ 
tościom n. Czytelnik powinien zwrócić uwagę na to, że na wykresie (rys. 6.9) podano jedno¬ 
stki K, mające wymiar 1/długość. Wykresy przedsta- 
q) wiające trójwymiarowe strefy Briłlouina rysuje się rów-. 

nież w zależności od wartości K i mówi się o nich, że 
są wykresami w „przestrzeni K'\ w „przestrzeni odw¬ 
rotnej” lub w „przestrzeni pędu”. Czytelnik spotka 
również często w literaturze informacje o „odwrotnej 
sieci” kryształu, tzn. o strukturze kryształu przedsta¬ 
wionej w przestrzeni K. Odczytywanie wykresów w 
przestrzeni K może stanowić dużą trudność dla po¬ 
czątkującego; należy więc mocno podkreślić, że strefy 
Briłlouina są obszarami wartości energii, a nie obsza¬ 
rami w krysztale. Dla specjalisty wykresy te stanowią 
bardzo dogodną metodę przedstawiania możliwych 
wartości energii w krysztale, szczególnie gdy ich 
„kształt” zależy od kierunkowych własności kryształu. 

Przerwy energetyczne, podobnie jak w przypadku 
zagadnienia dla jednego wymiaru, odpowiadają cał¬ 
kowitemu odbiciu fali pierwotnej, określonemu za¬ 
leżnością K = ras/a, gdzie n jest liczbą całkowitą. Fala 
wówczas nie może rozprzestrzeniać się w sieci i w krysz¬ 
tale powstaje fala stojąca. Jeżeli fala, dla której K — 
= rmja, pada na kryształ, zostaje odbita od jego po¬ 
wierzchni. Należy jednak pamiętać, że nawet dla „cał¬ 
kowitego” odbicia istnieje zawsze niewielkie prawdopodobieństwo przeniknięcia elektronu 
przez barierę potencjału dzięki efektowi tunelowemu (patrz str. 203). Przenikanie to 
odpowiada matematycznie bardzo szybko zanikającej fali tłumionej. f 

Omawiając uprzednio krzywe N(E) (patrz str. 202), wspomniano w tekście o przerwach 
energetycznych i przedstawiono je wykreślnie, natomiast nie podano przyczyn ich wystę¬ 
powania. Można je teraz zidentyfikować z przerwami między strefami Briłlouina lub 
z przerwami między pasmami energetycznymi. Wielkość przerwy w znacznym stopniu 
różni się dla różnych substancji krystalicznych. Na rys. 6.11 podano przykładowo kilka 
różnych typów krzywych N(E). W niektórych przypadkach, którym odpowiada wykres 
a), przerwy energetyczne śą zaznaczone wyraźnie, a strefy Briłlouina oddzielone do siebie. 
W kilku innych przypadkach [wykres b)] strefy wprawdzie nie pokrywają się, lecz przyle¬ 
gają do siebie nie tworząc żadnej przerwy energetycznej. Często strefy nawet pokrywają 



Rys. 6.11. Kształty krzywych N(E) ilu¬ 
strujące; a) wyraźnie zaznaczone przer¬ 
wy energetyczne między strefami Bril- 
louina, b) brak przerwy energetycznej; 
strefy Briłlouina przylegające do siebie, 
c) zachodzenie stref Briłlouina na siebie 
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się, jak w przypadku c) na rys. 6.11, kiedy to stany o niniejszej energii w wyższej strefie Bril- 
louina mają energie mniejsze niż energie wyższych stanów w niższej strefie, a więc prosta 
teoria wymaga tutaj modyfikacji. Dla atomów ciężkich pierwiastków i wielu elektronów 
walencyjnych zachodzi nakładanie się znacznej liczby stref, które trudno rozróżnić; krzy¬ 
we N(E) są wówczas bardzo skomplikowane. 


LICZBA STANÓW ENERGETYCZNYCH 

Kryształ jednowymiarowy. Przyjmując, że wiązania między atomami w kryształach są. 
wiązaniami wielocentrycznymi, wywnioskowano (por. str. 199), że liczba stanów energe¬ 
tycznych w krysztale metalu zależy od liczby znajdujących się w nim atomów. Jeżeli 
na jedną komórkę elementarną przypada jeden atom, liczba znajdujących się w krysztale 
atomów jest równa liczbie znajdujących się w nim komórek elementarnych, czyli L/a. Wiel¬ 
kość ta określa liczbę przenikających się funkcji falowych, a więc również liczbę możli¬ 
wych stanów energetycznych. Do tego samego wniosku można dojść także na podstawie 
następujących rozważań energetycznych. 

Najprostszym przypadkiem, dla którego można obliczyć liczbę możliwych stanów 
energetycznych elektronu ograniczonego warunkami brzegowymi, jest elektron obda¬ 
rzony energią tylko kinetyczną; fala elektronowa odbija się całkowicie na przeciwległych 
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maksymalna długość fali, X=2l 


Rys. 6.12. Warunek określający maksymalną dłu¬ 
gość fali stojącej elektronu w jednowymiarowym 
krysztale dla najniższego stanu energetycznego 



Rys. 6.13. Minimalna długość fali stojącej elek¬ 
tronu w jednowymiarowym krysztale dla najniż¬ 
szego stanu energetycznego 


granicach. Powstaje fala stojąca, a ponieważ na granicach ip = 0, zatem położenie granic 
musi odpowiadać węzłom fali stojącej. Zagadnienie to dla jednego wymiaru rozpatrzono 
w rozdz. 1 („cząstka w pudle 55 ). Układ ten może być również uważany za przypadek gra¬ 
niczny dla elektronu znajdującego się w polu potencjału periodycznego, który zmienia się; 
od zera do pewnej wartości ujemnej. 

Żeby zaszło całkowite odbicie dla swobodnego elektronu w jednowymiarowym krysz¬ 
tale, muszą być spełnione dwa warunki brzegowe: 

1 ) Ap — 0, gdy x = 0 i gdy x — L, gdzie L jest długością kryształu. Największa długość 
fali stojącej wynosi 2L, a L = ti/L. 

2) Dla stanu niewzbudzonego 1 ) {n = 1) fala stojąca osiąga minimalną długość, gdy 
na każdym końcu komórki elementarnej przypada węzeł. Minimalna długość fali stojącej 
wynosi więc 2 a, gdzie a jest długością komórki elementarnej; K równe jest wówczas n/a.' 

Warunek 1) zilustrowano na rys. 6.12, a warunek 2) na rys. 6.13. 

Dla warunku 2) należy rozpatrywać tylko przypadek n = 1. Większe wartości n odpowiadają 
wzbudzonym stanom elektronu, lecz każdej komórce elementarnej nadal odpowiada tylko jedna funkcja 
falowa. Zatem liczba możliwych stanów energetycznych jest taka sama jak dla n = 1, chociaż rzeczywiste 
wartości odpowiednich energii będą różne* 
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Energia swobodnego elektronu dana jest wyrażeniem 

h 2 R* 


E = 


8tu 2 m 0 


[równ. (6.2)]. 


Energia E osiąga dużą wartość, jeśli dużą wartość ma również K, natomiast przyjmuje 
wartość małą, gdy małe jest K; zatem minimalna wartość K, równa n/L, odpowiada sta¬ 
nowi najmniejszej energii — długość fali stojącej jest wówczas maksymalna i wynosi 2 L. 
Maksymalna wartość K , równa izja, odpowiada stanowi największej energii; długość fali 

stojącej jest wówczas minimalna i wy¬ 
nosi la . 

Energię maksymalną można zapi¬ 
sać jako 

gdzie C jest stałą, a energię minimal¬ 
ną jako 

Emin = O 1 



Rys. 6.14. Zależność między maksymalną i minimalną 
długością fali w jednowymiarowym krysztale dla hipote¬ 
tycznego przypadku, gdy A max = 6A min 


Aby oba warunki brzegowe mogły być spełnione równocześnie, długość fali odpowiadająca 
danemu stanowi energetycznemu musi równocześnie być wielokrotnością A min i podwielo- 
krotnością A max . Na rys. 6.14 przedstawiono długości fal dla możliwych stanów energe¬ 
tycznych dla hipotetycznego przypadku, w którym 

^max = 6A min . 

Z wykresu jasno wynika, że 

^max 


liczba stanów energetycznych — 


^min 


Ponieważ jednak 

a stąd 


_ 1 

/ ^max 

^min r 

^min 

F ' — 

h 2 


8 m 0 a 2 

F. . = . 

W 


■—miii , 

8 m 0 L 2 

zatem liczba możliwych stanów energetycznych wynosi L/a . 

Kryształ trójwymiarowy. W ogólnym przypadku własności kryształu są różne dla 
różnych kierunków x 9 y, z. 

Niech w przestrzeni trójwymiarowej 


E x 


= <łx> 


u y 

— = Qy, 


Eg ' 2 . 2 , 2 _ n 

-= 4z, <łx + qy + qz = r* 

a z 


Ostatnie równanie jest spełniane przez wiele wartości q x , q y i q z , przy czym dla wielkości 
tego samego zbioru r ma tę samą wartość. Można więc wyobrazić sobie, że możliwe stany 


218 



energetyczne leżą wewnątrz kuli o promieniu r. Niech r = L/a, gdzie L = (objętość 
kryształu)!, natomiast a jest „efektywną długością 55 komórki elementarnej. 

Otóż jeżeli kula zawiera pewną ilość punktów odległych od siebie o jednostkę, to su¬ 
maryczna liczba znajdujących się punktów jest cyfrowo równa objętości kuli; podobna 
zależność występuje w przypadku jedno- i dwuwymiarowych układów. W przypadku układu 
jednowymiarowego liczba komórek elementarnych na odcinku prostej jest równa dłu 7 
gości odcinka, gdy środki komórek przyległych są oddalone od siebie o jednostkę. Wówczas 

N = — = L, dla a= 1. 
a 

Podobnie w przypadku kwadratu ułożonego z punktów odległych od siebie o jednostkę 
liczba punktów w kwadracie jest cyfrowo równa powierzchni. 

Dla kuli liczba komórek elementarnych dana jest równaniem 



Stany energetyczne są stanami rzeczywistymi tylko dla dodatnich wartości q x , q y i q z9 
zawartych w 1/8 objętości kuli. Tak więc zamiast r należy stosować r/2. 

Ponieważ energia swobodnego elektronu równa się h 2 K 2 /8n 2 m 0 , a. dla stanu o najwięk¬ 
szej energii K=izla, i ponieważ r = L/a, liczbę możliwych stanów energetycznych N 
o energii równej lub mniejszej od E określić można z równania 

(6.17) 

3 8 3 8?r 3 3 h 3 5 

gdzie V jest objętością kryształu. . , t 

Liczbę stanów energetycznych N(E) o energii zawartej między E i E + dE znajduje się 
różniczkując równ. (6.17) 

dN' %rV L L 

—; dE = N(E)dE~ (2m 0 ) 2 E 2 dE. (6.18) 

dE h 3 v J 

Jeżeli wszystkie możliwe stany energetyczne są zajęte, liczba elektronów o energii 
zawartej między E i E + dE wynosi 2 N(E)dE. 

KSZTAŁT KRZYWYCH N(E) 

Rozkład stanów energetycznych swobodnego elektronu często przedstawia się w po¬ 
staci rozkładu Fermiego, który można stosować jako przybliżony obraz stanów energe¬ 
tycznych elektronu w krysztale metalu. Jeżeli elektron wędrujący przez kryształ obdarzony 
jest małą energią, najprawdopodobniej znajdzie się on w położeniach jednakowo odleg¬ 
łych od sąsiednich jąder, ponieważ, analogicznie do przypadku cząsteczki o wiązaniu 
kowalentnym, jest to położenie o minimalnej energii. W metalu jednowartościowym, 
takim jak sód, warunki zbliżone są do warunków odpowiadających swobodnemu elektro¬ 
nowi; stwierdzono, że dla tych metali krzywa N(E), wykreślona na podstawie danych 
doświadczalnych, uzyskanych z badania miękkiego promieniowania rentgenowskiego, 
zbliża się dla małych energii do paraboli (rys. 6.15). Tego należało oczekiwać, biorąc 
pod uwagę równ. (6.18), ponieważ N(E)dE jest proporcjonalne do Eh 
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Rys. 6.15. Zależność między N(E ) 
i E dla swobodnego elektronu 


Kontury energetyczne. Przedstawiając graficznie w trzech wymiarach zmiany E w za¬ 
leżności od r, uzyskuje się dla każdej wartości r punkty o takiej samej energii, leżące na 

powierzchni kuli. Powierzchnia taka nazywana jest kon¬ 
turem energetycznym. Ponieważ r jest proporcjonal¬ 
ne do K , kontury energetyczne można przedstawić na 
wykresie albo w zależności od K , albo w zależności od 
r, zwykle w postaci wykresu dwuwymiarowego. Najłat¬ 
wiej zrozumieć przyczynę występowania charakterystycz¬ 
nych kształtów krzywych N(E) rozpatrując odpowiednie 
wykresy konturów energetycznych. Na rys. 6.16 1 ) przed¬ 
stawiono kontury energetyczne dla pierwszej strefy Bril¬ 
louina dwuwymiarowej sieci kwadratowej. Linie dla ma¬ 
łej energii leżą w środku wykresu i w przybliżeniu są 
kołami. Gdy energia rośnie, wówczas powierzchnie dla 
jednakowej energii zbliżają się do granicy pierwszej strefy 
Brillouina, a kontury energetyczne zniekształcają się, odbiegając od kształtu kuli. Linie 
nieciągłe na wykresie oznaczają granicę strefy. 

Odpowiadająca temu krzywa N(E ) (rys. 6.11, str. 216) ma kształt paraboliczny w za¬ 
kresie małej energii; ta część krzywej odpowiada na rys. 6.16 obszarowi, w którym kontury 
są kołowe. Początek zniekształcenia konturów zaznacza się ostrym wzrostem krzywej 
N(E); w tym obszarze niewielkiej zmianie wartości K odpowiada znaczna zmiana energii. 
Po stromym wzroście krzywej następuje niemal równie stromy spadek, przy czym wzrasta 
zniekształcenie konturów energetycznych. Kształt zarówno krzywej N(E\ jak i konturów 
jest charakterystyczny dla danego metalu. Ciągłe obniżanie się krzywej pozwala wnosić 
o istnieniu coraz mniejszej liczby rozporządzalnych stanów energetycznych w obszarze 
większej energii; w najogólniejszym przypadku krzywa schodzi do zera dla N{E) — 0. 
Odpowiada to na wykresie konturowym granicy strefy Brillouina. Po przerwie energetycz¬ 
nej przebieg krzywej powtarza się dla drugiej strefy Brillouina. 

Spadek krzywej N(E) do zera można wyjaśnić w oparciu o teorię pakietu fal elektronu. 
Prędkość elektronu, będąca prędkością grupową (por. str. 19), dana jest równaniem 

dv 


'(i) 


Ponieważ f=to,al = 2tz /A, prędkość jest proporcjonalna do dE/dK. Energia nie zmie¬ 
nia się wzdłuż konturu energetycznego, zatem kierunek ruchu pakietu fal — a więc i elek¬ 
tronu — musi być prostopadły do konturów energetycznych, które przedstawione w trzech 
wymiarach są powierzchniami. Jeżeli powierzchnie te są kuliste, kierunek fali jest zgodny 
z kierunkiem pakietu fal, lecz gdy kontury ulegają zniekształceniu, kierunek fal nie pokrywa 
się z kierunkiem fali elektronowej. W warunkach tych prosta zależność K = mz/a przestaje 
obowiązywać. Liczba możliwych stanów energetycznych, dostępnych dla elektronu wę¬ 
drującego w kierunku fali, jest ściśle ograniczona w pobliżu granicy strefy Brillouina 


x ) G. V. R a y n o r, Introduction to the Electron Theory of Metals, Inst. Metals Monograph and 
Rep. Series Nr 4, 1949. 
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i spada do zera po osiągnięciu granicy. Jak przedstawiono na rys. 6.1 la), na krawędzi 
strefy dK/dE = 0; zatem v:~ oo albo 0. Można więc wyprowadzić wniosek, że elektron na 
granicy strefy ma prędkość zerową. 

W rozwiniętej teorii stref Brillouina i w obli¬ 
czeniach. krzywych N(E) dla metali o wartościo¬ 
wości wyższej niż jeden należy wziąć pod uwa¬ 
gę wiele czynników zaniedbanych w teorii upro¬ 
szczonej. Na przykład należy możliwie dalece 
zmodyfikować funkcje falowe, w celu uzyskania 
zgodności ze znaną postacią sieci krystalicznej 
oraz wprowadzić poprawkę na wzajemny wpływ 
elektrostatyczny elektronów walencyjnych i wew¬ 
nętrznych powłók elektronowych. Prócz tego 
należy uwzględnić początkowe stany atomowe 
(s 9 p lub d) elektronów walencyjnych i roz¬ 
patrzyć kierunkowe oddziaływanie elektronów 
p i d. Pewną rolę odgrywa również czas prze¬ 
bywania elektrpnu w pobliżu pola jądra. Obli¬ 
czenia krzywych N{E) prostszych postaci kry¬ 
ształu metalu pozwalają przypuszczać, że kore¬ 
lacja między teorią i doświadczeniem jest najlep¬ 
sza dla metali jednowartóściowych. Dane spekt¬ 
roskopowe, oparte na wyznaczeniu stosunku 
geomagnetycznego (patrz str. 113), pozwalają są¬ 
dzić, że oddziaływanie silnego pola elektrycz¬ 
nego w krysztale powoduje „hamowanie” orbi¬ 
talnego momentu pędu elektronów walencyj¬ 
nych, przy czym słowo „hamowanie” nie ozna¬ 
cza tu niweczenia. Okazuje się, że pole elektrycz¬ 
ne jest dostatecznie silne, by zapobiec kierunkowemu ustawieniu się orbitalnego momentu 
magnetycznego w przyłożonym polu magnetycznym. Pole elektryczne kryształu nie wy¬ 
wiera wpływu na moment spinowy. 


PRZEWODNIKI, IZOLATORY I PÓŁPRZEWODNIKI 

W krysztale, dzięki efektowi tunelowemu, zachodzi stały ruch elektronów. Ruch ten 
obserwuje się zarówno w izolatorach, jak i w przewodnikach, lecz istnieje znaczna różnica 
między kryształami należącymi do tych dwóch grup. Różnica ta dotyczy liczby elektro¬ 
nów znajdujących się w strefach Brillouina 1 ). 


Ł ) Chociaż teoretycznie liczba stref Brillouina oczekujących na zapełnienie ich elektronami może być 
dowolna, w praktyce jednak niewielka liczba roźporządzalnych elektronów walencyjnych (szczególnie 
w metalach) powoduje zajęcie na ogół tylko pierwszych i czasami drugich stref, przy czym nawet one mogą 
nie być zapełnione-całkowicie. 



dratowej 
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Przewodniki. W przewodnikach najbardziej zewnętrzna, zajęta strefa Brillouina nie 
jest całkowicie zapełniona; gdy zostaje więc przyłożone do kryształu pole elektryczne* 
elektrony o pewnych niższych stanach energetycznych zostają przeniesione do bardzo 
bliskich stanów o większej energii. W rezultacie w krysztale zachodzi jednokierunkowy 
ruch ładunku; wyrazem tego jest przepływ prądu elektrycznego. Dla najprostszych metali 
krzywe N(E ) wykazują nakładanie się stref Brillouina [rys. 6.11 c)], ułatwiające ruch. 
elektronów. Niższe stany energetyczne drugiej strefy mogą osiągnąć wartości mniejsze od 
wartości wyższych stanów energetycznych pierwszej strefy. Stanowi to przyczynę prze¬ 
sunięcia niektórych elektronów do drugiej strefy podczas przykładania pola elektrycznego* 
nawet jeżeli pierwsza strefa nie jest całkowicie zapełniona. Jeżeli pierwsza strefa jest za¬ 
pełniona całkowicie, a druga — częściowo, to elektrony pierwszej strefy nie biorą udziału 
w przewodzeniu. Tak więc powiększenie liczby elektronów walencyjnych niekoniecznie 
musi oznaczać' wzrost przewodnictwa. 

Izolatory. Gdy pole elektryczne zostanie przyłożone do izolatora, nie zaobserwuje 
się jednokierunkowego ruchu elektronów, ponieważ w strefach zajmowanych przez elek¬ 
trony nie ma niezapełnionych stanów energetycznych, a między strefami istnieje duża 
przerwa energetyczna. Jeżeli przyłożone pole jest bardzo silne, energia elektronów może 
osiągnąć wartość na tyle dużą, by przekroczyły one przerwę i zostały przeniesione do sta¬ 
nów energetycznych w wyższej dotychczas całkowicie „pustej” strefie. W takim przypadku 
mówi się, że izolator został przebity. Przedstawiona na rys. 6.11 a) krzywa N(E} 
jest krzywą typową dla izolatorów. 

Półprzewodniki. Są to substancje o strukturze krystalicznej, które w normalnych wa¬ 
runkach są izolatorami, lecz mogą stać się przewodnikami w podwyższonej temperaturze 
lub w wyniku dodania do nich zanieczyszczeń. Półprzewodniki dzieli się na dwie klasy:: 
a) półprzewodniki samoistne i b) półprzewodniki n i p. 

Półprzewodniki ^samoistne. Charakteryzuje je krzywa N{E) przedstawiona na rys. 
6.11 b). Strefy Brillouina nie nakładają się, lecz są przyległe; nie istnieją strefy zapełnione 
częściowo. Aby przenieść niektóre elektrony z wyższych poziomów energetycznych strefy 
zapełnionej do niższych stanów energetycznych następnej pozostającej dotąd pustej strefy, 
konieczne jest doprowadzenie niewielkiej ilości energii, którą można uzyskać np. przy 
wzbudzeniu termicznym. Będą więc istnieć dwie częściowo zapełnione strefy. Po przyło¬ 
żeniu zewnętrznego pola elektrycznego niektóre elektrony będą mogły przesunąć się do 
stanów niezajętych. Zatem substancja ogrzana zachowuje się jak przewodnik. Znanym 
przykładem samoistnego półprzewodnika jest grafit. Nie ma wielu takich substancji, dla 
których strefy Brillouina dokładnie przylegają do siebie lub leżą bardzo blisko, nie na¬ 
kładając się. 

Półprzewodniki n i p . Są to substancje nie będące w stanie czystym przewodnikami; 
można im nadać własności przewodników, wprowadzając do nich zanieczyszczenia. 
Odpowiadające tym półprzewodnikom krzywe N{E) wykazują niewielkie przerwy energe¬ 
tyczne, które zawierają poziomy energetyczne należące do zanieczyszczeń (poziomy 
domieszkowe). 

Typ n. Ogrzewanie tych substancji powoduje przeniesienie niektórych elektronów 
z domieszkowych poziomów energetycznych do stanów o mniejszej energii w wyższej 
strefie, która następnie, ze względu na częściowe zapełnienie, zapewnia kryształowi włas¬ 
ności przewodnika. Jeżeli w krysztale znajdują się tylko śladowe zanieczyszczenia, wówczas 
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kontynuowanie ogrzewania powoduje zużycie wszystkich rozporządzalnych elektronów' 
z domieszkowych ppziomów energetycznych pomiędzy strefami Brillouina — w wyższych 
temperaturach przewodnictwo może zmniejszyć się ze względu na zwiększoną oscylację 
termiczną sieci. 

Typ P- W przypadku substancji tego typu ogrzewanie jest przyczyną przeniesienia 
niektórych elektronów z pierwszej strefy na niektóre domieszkowe poziomy energetyczne, 
pierwsza strefa pozostaje zapełniona tylko częściowo, a więc kryształ wykazuje własności 
przewodnika. Dalszy wzrost temperatury może spowodować zmniejszenie przewodnictwa 
(jak dla półprzewodników typu ri). 

ENERGIA'KOHEZJI METALI 

Nawet w przypadku najprostszych metali jednowartościowach występują znaczne 
trudności matematyczne związane z obliczaniem energii kohezji metalu. Podobnie jak 
wiele obliczeń z mechaniki falowej i ta teoria zawiera liczne przybliżenia, jednak przepro¬ 
wadzając możliwie ściśle obliczenia energii kohezji kryształów jednowartościowych metali:, 
sodu i litu, uzyskano dość dobre wyniki. 

Energia kohezji kryształu równa jest pracy potrzebnej do rozdzielenia kryształu na 
swobodne, obojętne atomy. W praktyce można przyjąć, że równa jest ona ciepłu subli- 
macji. W myśl teorii przyjmuje się, że na energię kryształu składają się: kinetyczna i po¬ 
tencjalna energia elektronów. Aby obliczenie energii kohezji było możliwie dokładne,, 
wyrażenie na energię potencjalną powinno zawierać następujące człony: 

a) człon kulombowski, tj. energia elektrostatyczna, wynikająca z oddziały¬ 
wania sił pomiędzy jądrami, pomiędzy elektronami oraz pomiędzy jądrami a elektronami,. 

b) człon wymiany, analogiczny do całek wymiany występujących w wyraże¬ 
niu na energię cząsteczkowego wiązania kowalentnego, 

c) człon korelacyjny, związany ze względnym położeniem elektronów.. 
Należy również rozważyć zwykłe prawdopodobieństwo położenia elektronu względem 
jądra. 

Różni badacze przyjmowali różne przybliżenia ze zmiennym powodzeniem. Poniżej 
podano krótki przegląd niektórych metod zastosowanych do rozwiązania tego zagadnienia^ 

1) Bloch usiłował obliczyć energię orbitalów w krysztale (analogicznie do orbitalów 
w cząsteczce) posługując się liniowymi kombinacjami orbitalów atomowych. Rozpatrywał 
on tylko znajdujące się bardzo blisko siebie atomy, a zaniedbał wszystkie całki przenikania. 
Obliczenia jego nie dały dobrej zgodności z wynikami doświadczalnymi. 

2) Pauling i Slater wykonali badania głównie jakościowe, posługując się metodą, 
rezonansową Heitlera i Londona. 

3) Pionierską, najbardziej udaną pracę wykonali Wigner i Seitz. Czasami metoda ich 
nazywana jest metodą komórkową, ponieważ rozpatrywali oni energię pojedynczego 
elektronu w komórce atomowej, a następnie sumowali wszystkie człony energii dla 
wszystkich elektronów w krysztale. Poniżej przedstawiono uproszczony opis ich metody. 

Przyjmuje się, że sieć krystaliczna podzielona jest na komórki atomowe płaszczyznami 
leżącymi w połowie odległości między atomami i prostopadłymi do linii łączącej atomy. 
Jeżeli rozpatrywana jest przestrzennie centrowana sieć metali alkalicznych, to każde 




jądro zajmuje środek sześcianu i ma ośmiu sąsiadów umieszczonych w narożach; zatem 
dzielące na połowy płaszczyzny tworzą wokół jądra centralnego oktaedr. Sześć innych 
sąsiednich jąder jest położonych nieco dalej, a płaszczyzny oddzielające je od jądra cen¬ 
tralnego odcinają naroża oktaedru. 

Otrzymany w rezultacie wielościan można w pierwszym przybliżeniu zastąpić kulą 
o tej samej objętości. Przyjmuje się również, że każda kula zawiera przeciętnie jeden atom, 
składający się z jądra, z rdzenia elektronowego (o małym promieniu w przypadku sodu) 
i jednego elektronu walencyjnego. Zaniedbano oddziaływanie między elektronami różnych 
kul oraz założono, że elektron znajdujący się w kuli nie podlega wpływom jego sąsia¬ 
dów. Przyjęto w przybliżeniu, że całkowita energia kryształu jest sumą energii wszystkich 
elektronów. . 

Uważa się, że energia pojedynczego elektronu składa się z następujących dwóch czło¬ 
nów: 

a) energia elektronu wynikająca z jego położenia w atomie; podlega ona następują- ■ 

<cemu warunkowi granicznemu: -^ = 0 na powierzchni kuli o promieniu r, 

dr 

b) energia elektronu w polu periodycznego potencjału kryształu. 

Zastosowano funkcję falową Blocha (por. str. 210): 



Funkcję tę można podstawić do równania Schrodingera i rozwiązać je dla przypadku, 
gdy K— 0. Człon energii potencjalnej Fjest obliczony dla elektronu w polu jądra i rdzenia 
elektronowego. Wartość odpowiadającej energii E 0 można obliczyć. Trudniej jest rozwiązać 
równanie Schrodingera dla wartości K innych niż 0, lecz można z grubym przybliżeniem 
energię E K zapisać jako 

h 2 K 2 

(619) 

Wielkość E k — E 0 zn&na jest jako energia Fermiego i za jej pomocą wyraża 
się energię elektronu w krysztale. Równanie (6.19) pozwala wnioskować — w pierwszym 
przybliżeniu — o równości energii Fermiego i energii elektronu swobodnego. W przypadku 
atomu sodu przybliżenie to jest zupełnie dobre. Ogólnie, dla metali wyrażenie przybiera 
postać 


E k — 


h 2 K* 


Wielkość m* nazywana jest tutaj efektywną masą elektronu, która dla, swo¬ 
bodnego elektronu staje się równa masie elektronu. Stosunek m*/m jest różny dla różnych 
metali ; dla litu wynosi on 1,53, dla sodu natomiast jest bardzo bliski jedności (0,94). Dzięki 
temu, stosując równanie dla swobodnego elektronu, można otrzymać dość dobre przybli¬ 
żenie dla sodu; równanie to nie ma bezpośredniego znaczenia fizycznego, ponieważ m* 
•daje się dokładniej wyrazić jedynie jako suma pewnych całek. 

Dla dowolnego pasma energetycznego energia Fermiego przybiera wartość maksymal¬ 
ną na krawędzi strefy Brillouina. Tylko w temperaturze zera bezwzględnego jest to stan 
energetyczny ostro określony, ponieważ wzrost temperatury powoduje rozmycie stanów 
energetycznych. Z tego powodu w uproszczonej teorii przyjmuje się zawsze, że rozważania 
dotyczą warunków w zerze bezwzględnym. 
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. Średnią energię Fermiego w paśmie energetycznym można obliczyć następująco: po¬ 
nieważ każdy orbital kryształu może być zajęty przez dwa elektrony, przeto maksymalna 
liczba elektronów w ro,zporządzalnych stanach energetycznych jest równa podwojonej 
liczbie możliwych stanów energetycznych. 

Zatem n = 2N{E) i z równ. (6.17) otrzymuje się 


2N(E) ■■ 


8 ,nV 
3 h* 


(2m 0 E) ' 


Stąd wynika, że 


4 3 


F 2 — 


nh 3 
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(2m 0 ) 2 £'max - 4 ^ 


Stąd średnia energia Fermiego (energia Fermiego przypadająca na elektron) dana jest 
równaniem 

p ^ ^ ^ 2 (^max) 2 ^ 

Energię przypadającą na atom kryształu można wyrazić za pomocą ponieważ 

Ek — Ep + Ą. 

Tak więc całkowita energia kohezji przypadająca na atom w krysztale wynosi 


Ei + Ep + E 0 , 

gdzie: Ej — energia jonizacji, E 0 — wartość ujemna, otrzymana z równania Schrodingera 
dla K~ 0. Wartość energii E F uzyskuje się z wyżej przytoczonego obliczenia, a Ej można 
wyznaczyć doświadczalnie. Można więc stąd obliczyć energię kohezji w krysztale przypa¬ 
dającą na jeden atom. W tabl. 6.1 podano etapy obliczeń energii kohezji dla litu i sodu. 
Można zauważyć, że trzy ostatnie człony są sobie niemal równe. 

Posługując się tą metodą, wykonano również obliczenie energii kohezji dla innych 
metali; niezgodność pomiędzy wynikami teoretycznymi i doświadczalnymi jest znaczna. 
Zakłócający wpływ na energię kohezji może wywierać zwiększony rozmiar rdzenia elektro¬ 
nowego; sytuację taką obserwuje się np. w przypadku potasu. Lowdin 2 ) bardzo starannie 
obliczył energię kohezji dla sodu, posługując się metodą LCAO kombinacji funkcji falo¬ 
wych Blocha. Za pomocą prostego sposobu matematycznego nazywanego przez Lowdina 
„łączeniem orbitalów atomowych”, jest on w stanie obliczyć energię wiązania wielocen- 
trycznego. Powinna być ona oczywiście bliższa rzeczywistym warunkom energetycznym 
w krysztale niż energia pewnej liczby pojedynczych atomów komórkowych, z których 

x ) Jest to energia Fermiego, ponieważ wyrażona jest w odniesieniu do energii swobodnych elektronów 
(patrz str. 203). Jakikolwiek udział pola periodycznego (Ą,) musi więc mieścić się w wyrażeniu po lewej 
stronie równania. 

*) P. O. Lowdin, /. Chem. Phys ., 19, 1570, 1579 (1951). 

15 Zarys współez. chernii nieorganicznej ooc 



żaden nie podlega wpływom atomów sąsiednich. Lowdin utrzymuje, że całki przenikania, 
zaniedbane w uproszczonej teorii Wignera i Seitza, mają zasadnicze znaczenie. Metodę 
jego krytykowano ze względu na to, że zaniedbany w niej został wpływ wzajemnego oddzia- 


Energia kohezji**) dla Li i Na 


Tablica 6A *) 


Człon energetyczny 

Li 

Na 

Energia jonizacji atomu, Ei 

123,4 

118,7 

Energia najniższego orbitalu w krysztale, E 0 

-206,0 

—185,9 

Średnia energia Fermiego, E F 

43,6 

42,9 

Zastępcza energia całkowita (Ei+Eo+Ep) 

-39,0 

-24,3 

Człon kulombowski, Eq 

114,8 

89,6 

Człon wymiany, Eex 

-90,2 

-69,2 

Człon korelacyjny, Ecor 

-21,7 

-19,6 

Obliczona energia całkowita 

-36,1 

-23,5 

Dane doświadczalne 

-37,3 

-26,0 


*) K. S. Pi t zer, Quantum Chemistry, Prentice Hall 1953, str. 298. 
**) Wartości energii podano w kcal/mol 


ływania elektronów, jednak Lowdin uzyskał w najbliższym stopniu dobrą zgodność wyni¬ 
ków teoretycznych i doświadczalnych w przypadku sodu. Lowdin wykazał, że najniższe 
funkcje falowe w metodzie komórkowej mają te same charakterystyki, co najniższe funkcje 
falowe obliczone wg jego metody. 




Rozdział 1 


WIDMA CZĄSTECZKOWE (1) 


Badania widm cząsteczkowych dostarczyły wielu danych dotyczących struktury i włas¬ 
ności cząsteczek. Z analizy widmowej można wnioskować o odległościach między jądrami, 
o geometrycznym rozmieszczeniu atomów w cząsteczce, o momentach bezwładności, os¬ 
cylacji i rotacji cząsteczek oraz ó typach i trwałości wiązań. 

Energię cząsteczki można przedstawić w postaci sumy następujących składników: 

1) energia potencjalna, wynikająca z rozmieszczenia elektronów w orbitalach, 

2) skwantowana energia oscylacji atomów składowych, odniesiona do każdego z nich; 
oscylacje te nazywa się oscylacjami cząsteczkowymi, 

3) skwantowana. energia rotacji cząsteczki wokół trzech wzajemnie prostopadłych 
osi: najmniejszego, największego i średniego momentu bezwładności; rotację taką nazywa 
się rotacją cząsteczkową, 

4) nieskwantowana kinetyczna energia translacji cząsteczki w przestrzeni; w dalszych 
rozważaniach energię tę pominięto, ponieważ nie ma ona znaczenia w przypadku widm. 

Widma cząsteczkowe są znacznie bardziej -skomplikowane niż widma atomowe. Pod¬ 
czas gdy widmo atomowe powstaje wyłącznie na skutek zmian energii wywołanej przejś¬ 
ciem elektronu z jednego orbitalu na drugi, to widmo cząsteczkowe jest wynikiem zmian 
energii zarówno oscylacji oraz rotacji, jak i przejścia elektronów z jednego orbitalu cząs¬ 
teczkowego na inny. Jeżeli w cząsteczce zachodzi przejście elektronu, następuje ono w wyt¬ 
worzonym przez ładunki dwóch .jąder polu elektrycznym wzdłuż osi cząsteczki. Gdy 
atomy są silnie związane, odległość między jądrami jest mała, a pole elektryczne silne. 
Zatem widmo takiej cząsteczki wykazywać będzie wyraźne podobieństwo do widma atomo¬ 
wego (patrz zjawisko Starka, str. 121). Przy słabym związaniu atomów odległość między 
jądrami jest duża, a pole elektryczne słabe. W tym przypadku charakter widma wykazuje 
podobieństwo do widma uzyskanego przez nałożenie dwóch widm atomowych. 

WIDMA CZĄSTECZEK DWUATOMOWYCH 
KLASYFIKACJA 

Widma cząsteczkowe powstają na skutek zmian trzech rodzajów energii, które związane 
są z występowaniem następujących zjawisk: 

, a) rotacja cząsteczkowa, 

b) oscylacja cząsteczkowa, 

c) przejście elektronu. 

Zgodnie z tym, widma cząsteczek dwuatomowych można sklasyfikować w trzy omówione 
poniżej grupy. 


15 * ' 
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Widma czysto rotacyjne. Widma czysto rotacyjne są najprostszymi widmami cząstecz¬ 
kowymi. Leżą one w obszarze dalekiej podczerwieni oraz w obszarze mikrofalowym i wy¬ 
wołane są jedynie zmianami energii rotacji. Dla cząsteczek dwuatomowych poszcze¬ 
gólne linie widma są jednakowo odległe od siebie; dla szeregu cząsteczek wieloatomowych 
rozkłady linii są również stosunkowo proste. 

Widma rotacyjno-oscylacyjne. Widma rotacyjno-oscylacyjne znajdują się w obszarze 
bliskiej podczerwieni oraz w podczerwieni; długości fal mieszczą się w granicach 2—50 /j. 
Tworzą się one na skutek równoczesnych zmian skwantowanej energii rotacji i oscylacji. 
Widmo rotacyjno-oscylacyjne składa się z pojedynczego układu pasmowego, 
tj. grupy pasm, z których każde utworzone jest z wielu linii. 

Widma pasmowe. Widma pasmowe leżą głównie w obszarze podczerwieni, widzialnym 
i nadfioletu. Tworzą się one na skutek równoczesnych zmian energii wszystkich trzech ro¬ 
dzajów: a), b) i c). Największa zmiana energii spowodowana jest przejściem elektronu — 
najmniejszą natomiast zmianę energii wywołuje rotacja cząsteczkowa. Widmo pasmowe 
można rozpatrywać jako trzy nałożone na siebie struktury, odpowiadające trzem rodzajom 
zmian energii. Struktury te omówiono poniżej. 

Pewna liczba wyraźnie oddzielonych od siebie grup pasm. 
Każda grupa stanowi układ pasm. Położenie grupy pasm w widmie zależy od energii 
przejścia elektronu. Wszystkie pasma tej samej grupy odpowiadają temu samemu przejściu 
elektronu. 

Poszczególne pasma z określonego układu pasm. Położenie 
indywidualnego pasma jest określone zmianą skwantowanej energii oscylacji. 

Linie w każdym paśmie. Położenie indywidualnej linii w paśmie jest określo¬ 
ne zmianą skwantowanej energii rotacji. 

Oprócz wymienionych trzech rodzajów widm niekiedy powstają widma ciągłe. Praw¬ 
dziwe widmo ciągłe tworzy się na skutek zmian nieskwantowanej energii. 

Należy zauważyć, że chociaż istnieje wiele przypadków występowania emisyjnych 
widm cząsteczek dwuatomowych, to obserwowane widma cząsteczek wieloatomowych są — 
prawie bez wyjątku — widmami absorpcyjnymi. Aby nastąpiła emisja charakterystycznego 
promieniowania cząsteczkowego, niezbędne jest osiągnięcie pewnej temperatury, prawie 
zawsze wystarczającej do spowodowania dysocjacji dużej cząsteczki. Można jednak wy¬ 
wołać widma emisyjne dużych cząsteczek wieloatomowych stosując wyładowania nisko 
prądowe, mimo że cząsteczki te łatwo ulegają dysocjacji. 

Aby wyrobić sobie wszechstronny pogląd na widmo cząsteczkowe, podano w dalszym 
tekście wiadomości zarówno o widmach emisyjnych, jak i o absorpcyjnych. 

PROMIENIOWANIE I ELEKTRYCZNY MOMENT DIPOLOWY 

Zarówno teoria klasyczna, jak i mechanika falowa postulują, że emisja lub pochłonię¬ 
cie promieniowania są uzależnione od zmian elektrycznego momentu dipolowego w atomie 
lub w cząsteczce. Jeżeli elektron w jakimś atomie lub cząsteczce zmienia swój stan energe¬ 
tyczny (zmiana orbitalu), to następuje — poza nielicznymi przypadkami — zmiana mo¬ 
mentu dipolowego, spowodowana nowym rozkładem ładunku, w wyniku czego emi¬ 
towane jest promieniowanie (por. str. 98). 

Gdy rozpatrywane są jedynie zmiany oscylacji i rotacji, należy wprowadzić rozróż- 
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nienie cząsteczek homojądrowych i heteroj ądr owych, W heter oj ądr owej cząsteczce dwu- 
atomowej występuje, ze względu na różne elektroujemności połączonych atomów, niesy¬ 
metryczny rozkład ładunku (trwały moment dipolowy). Zmiana oscylacji lub rotacji 
W ywołuje zmianę wielkości bezwzględnej lub kątowej prędkości momentu dipolowego, 
co umożliwia emisję lub absorpcję fotonu, a w konsekwencji powstanie odpowiedniego 
widma. W homoj ądr owej cząsteczce dwuatomowej ładunek rozłożony jest* symetrycznie 
wokół środka cząsteczki; moment dipolowy nie jest więc trwały, a zatem w widmie cząste¬ 
czek homojądrowych nie występują linie i pasma odpowiadające rotacji i oscylacji. Jednak 
można wykazać za pomocą zjawiska Ramana (patrz str. 274), że homojądrowe cząsteczki 
oscylują i ulegają rotacji. 

SYMBOLE POZIOMÓW ENERGETYCZNYCH 
CZĄSTECZEK DWUATOMOWYCH 

Orbital atomowy jest opisany przez trzy liczby kwantowe: n, lim (por. str. 49). Analo¬ 
gicznie, choć nie tak dokładnie, można opisać orbital molekularny. W rozdziale, w którym 
omawiano wartościowość (patrz str. 123) podkreślono znaczenie liczby kwantowej X, 
opisującej składową momentu pędu wokół osi cząsteczki. Oznaczmy symbolem X wektor 
tej składowej momentu pędu, gdzie X=Xh/ 2tt; X może przybierać wartości całkowite 
równe 0, 1, 2, 3 ... Wartości te pozwalają wnioskować o symetrii orbitalu molekularnego 
w odniesieniu do osi cząsteczki. Orbital molekularny opisuje się używając liter a , n, <5, <p 
itd., odpowiednio do wartości X — 0, 1, 2, 3 itd. Całkowity orbitalny moment pędu wszyst¬ 
kich orbitalów molekularnych wokół osi cząsteczki A (/l = —j otrzymuje się drogą 

dodawania wektorowych wartości X dla oddzielnych orbitalów. Możliwe stany cząsteczki 
odpowiadające A = 0, 1, 2, 3 ... oznacza się symbolami 27, II,A, <2>. Symbolem K oznacza 
się całkowity moment pędu cząsteczki (wyłączając spin). 

Spiny elektronowe, sprzężone silniej ze sobą niż indywidualnie z polem, połączone są 
wektorowo dając wypadkowy skwantowany spin S, który opisuje ruch precesyjny wokół 
osi cząsteczki. Składową S wzdłuż tego kierunku oznacza się przez Z! 1 ). 

Składowa liczba kwantowa spinu £ może przybierać wartości różniące się o jedność 
od +S do —S. Wielkości A i £ łączą się wektorowo w wyniku ich sprzężenia magnetycz¬ 
nego, dając składową całkowitego momentu pędu wokół osi cząsteczki, Q. Na każdą 
wartość A przypada 2S + 1 wartości Q. Liczba 2S + l, podobnie jak w przypadku atomu, 
wskazuje na multipletowość poziomu energetycznego (termu) (pór. str. 108). 

Dotąd nie wymieniono jeszcze w odniesieniu do cząsteczki liczby kwantowej n, odgry¬ 
wającej ważną rolę w opisie budowy atomu. Wynika to stąd, że wartość n nie jest nieza¬ 
leżna, tak jak X, od odległości między jądrami, r 0 . Gdy dwa atomy w cząsteczce znajdują 
się bardzo blisko siebie (r 0 małe), warunki zbliżone są do panujących w pojedynczym atomie, 

0 Grecka duża litera sigma stosowana jest w następujących przypadkach: - 

1) do oznaczenia skwantowanej składowej całkowitego ruchu spinowego elektronu wokół osi cząsteczki, 

2) do oznaczenia liczby kwantowej związanej z całkowitym ruchem spinowym elektronu wokół osi 
cząsteczki, 

3) do oznaczenia stanu cząsteczki, gdy A — 0. 
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a liczba możliwych stanów energetycznych jest w przybliżeniu równa liczbie stanów dla 
„połączonego atomu”, utworzonego przez połączenie się dwóch jąder. Energia w tym 
przypadku zależy — jak dla pojedynczego atomu — od wielkości orbitalu połączonego 
atomu, wielkości określonej liczbą kwantową n. Gdy r 0 wzrasta, następuje zmiana sto¬ 
sunku wielkości orbitalu do odpowiadającej mu energii. Stosunek ten ulega zmianie, aż do 
osiągnięcia stanu, w którym jądra znajdują się tak daleko od siebie, że układ stanie się 
układem dwóch odrębnych atomów. Przywrócona więc zostanie prosta zależność między 
n i energią dla każdego z tych rozdzielonych atomów. Jednak, chociaż trzeba dla cząsteczki 
zrezygnować ze stosowania liczby kwantowej n , liczba możliwych stanów energetycznych 
danej cząsteczki pozostaje taka sama, nawet jeśli odległość między jądrami ulega zmianie; 

W przypadku cząsteczki moment pędu reprezentowany jest, jak dla atomu, przez 
wielkość wektorową J. Wielkość tę otrzymuje się drogą składania wektorów orbitalnego 
i spinowego momentu pędu z momentem pędu cząsteczki wokół osi, prostopadłej do linii 
łączącej jądra 1 ). 

Stany cząsteczkowe. Układ symboli poziomów energetycznych oznaczających stany 
cząsteczkowe jest podobny do przyjętego dla stanów atomowych. Multipletowość (2S + 1) 
zapisuje się u góry po lewej stronie symbolu poziomu energetycznego. Zapis u dołu po 
prawej stronie wskazuje wartość liczby kwantowej Q dla poszczególnego, opisywanego stanu 
energetycznego 2 ). Na przykład zapis symboliczny poziomów energetycznych dla czterech 
możliwych stanów energetycznych trójelektronowej cząsteczki, której całkowity spin 
wynosi 3/2 a/l = 2, przedstawia się następująco: 

4 i7j^ *ni_ 

2 2 2 2 

Uzupełniając całkowity opis stanu cząsteczki, przed symbolem poziomu energetycznego 
umieszcza się symbol orbitalu molekularnego. Na przykład stan podstawowy dla cząsteczki 
wodoru, utworzonej z dwu elektronów atomowych 1 s, zapisuje się jako (ul s) 2 J? 0 -' 

Zasada multipletowości dla cząsteczki jest taka sama jak dla atomu. Multipletowość 
jest wielkością nieparzystą dla cząsteczek o parzystej liczbie elektronów, a parzystą dla 
cząsteczek o nieparzystej liczbie elektronów. Zasada ta jest użyteczna przy odróżnianiu 
widm cząsteczkowych od widm jonowych. 

Reguły wyboru dla cząsteczek dwuatomowych 3 ) 

1) A może zmieniać się o 0 lub ± 1. 

2) Przejście elektronu ze stanu energetycznego, który należy do jednego układu ter- 
mowego (patrz rozdz. 3, str. 93 i 108) do stanu energetycznego należącego do innego układu 
termowego nie może nastąpić, ponieważ pociągałoby to za sobą odwrócenie spinu elektro¬ 
nowego. 

x ) ^Moment pędu właściwy rotacji cząsteczki wokół osi prostopadłej <do linii łączącej jądra oznacza 
się przez N. Wypadkowy orbitalny moment pędu elektronów (zaniedbując spin) jest skwantowany i naj¬ 
częściej bywa silnie sprzężony z osią między jądrami, zachowując w ten sposób stały kąt 90° z N. Całkowity 
moment pędu J jest również skwantowany, a więc w .tych okolicznościach AT w ogóle nie będzie charaktery¬ 
zowane całkowitą liczbą kwantową. Rys. 7.15, na którym przedstawiono przypadki a) i b) Hunda, ilustruje 
dwa zwykłe sprzężenia tego typu. Istnieją również mniej pospolite przypadki, dla których sprzężenie orbi- 
talowe z osią między jądrami jest słabe; wówczas N może być związane z całkowitą liczbą kwantową. 

*) Czasami do opisu jednej z liczb (28 + 1) multipletu energetycznego używa się słowa „składnik”. 
W miarę możności w książce tej unikano używania tego słowa w podanym znaczeniu. 

3 ) W przypadku silnych wyładowań reguły wyboru niekiedy nie są spełnione. 
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OSCYLACJE CZĄSTECZEK DWUATOMOWYCH 

Analiza widmowa wskazuje, że oscylacji cząsteczkowej w gazach (nie dotyczy to cieczy 
ani ciał stałych) zawsze towarzyszy rotacja. W dalszej części tego rozdziału omówiono 
szczegółowo różne rodzaje widm; w celu lepszego wyjaśnienia zagadnienia należy najpierw 
rozważyć oscylacje cząsteczek dwuatomowych, niezależnie od ich rotacji. Dane uzyskane 
na podstawie badania widm pozwalają uważać oscylacje dwuatomowych cząsteczek za 
oscylacje dwóch jąder wokół położenia równowagi, przy czym zachodzą one wzdłuż osi 
cząsteczki. Udział elektronów w oscylacji Cząsteczki można zaniedbać, ponieważ masa 
elektronu jest znacznie mniejsza od masy jądra atomowego. 

KRZYWE ENERGII POTENCJALNEJ 

Rozpatrując energię najprostszej cząsteczki dwuatomowej — cząsteczki wodoru — 
wykazano (rys. 4.4, str. 141), że jeżeli całkowitą energię cząsteczki przedstawić na wykresie 
jako funkcję odległości między jądrami, to otrzymana w ten sposób krzywa osiąga minimum 
odpowiadające położeniu równowagi, położeniu największej trwałości cząsteczki. W nie¬ 
których przypadkach, np. dla zjonizowanej cząsteczki wodoru, , można rozwiązać 
równanie Schródingera w postaci rozwiniętej i w ten sposób obliczyć dokładnie funkcję 
energii potencjalnej. Dla większości cząsteczek dwuatomowych nie można rozwiązać równa¬ 
nia Schródingera, a więc i wyliczyć funkcji energii potencjalnej, natomiast krzywe energii 
potencjalnej niektórych cząsteczek można wykreślić na podstawie danych uzyskanych 
z badania widma cząsteczkowego (patrz str. 250). Dla nietrwałej, zjonizowanej cząsteczki 
wodoru nie ma, niestety, takich danych doświadczalnych. Jednak można przyjąć, że za¬ 
sady obowiązujące w przypadku zjonizowanej cząsteczki wodoru są również słuszne dla 
bardziej skomplikowanych cząsteczek dwuatomowych; interpretację krzywych energii 
potencjalnej dla tych cząsteczek można więc oprzeć na powyższym założeniu. 

Niech r Q oznacza odpowiadającą minimalnej energii cząsteczki odległość między jąd¬ 
rami; w każdej chwili energia potencjalna oscylującej cząsteczki dwuatomowej (zakła¬ 
dając, że cząsteczka jest oscylatorem harmonicznym) określona jest następującym rów¬ 
naniem ‘ - 

E P =-£(r-r 0 ) 2 , 

gdzie: r — odległość pomiędzy jądrami, k — stała siłowa. 

Jeśli założy się, że cząsteczka nie podlega rotacji, wówczas całkowita energia E cząsteczki 
jest sumą energii oscylacji E osc , i energii potencjalnej, wynikającej z rozkładu elektronów 
na orbitalach, E^ 1 ) 

E = E osc + Eq i. ' 

x ) Energia elektronów nie jest, w gruncie rzeczy, energią tylko potencjalną; jest to zarówno energia 
potencjalna wzajemnego oddziaływania ładunków elektrycznych i „momentów magnetycznych na siebie, 
jak i energia kinetyczna poruszających się elektronów. Sumaryczna wielkość tej energii zależy od odległości 
między jądrami w sposób opisany krzywą energii potencjalnej i w odniesieniu do ruchów jąder gra ona 
rolę energii potencjalnej. Każde zwiększenie odległości między jądrami ponad r 0 wymaga wykonania pracy, 
która zostaje zmagazynowana w postaci nadwyżki energii elektronowej (w stosunku do wartości minimal¬ 
nej, osiąganej w chwili, gdy jądra odległe są o r 0 , oznaczanej w dalszym tekście jako E el ). Ta nadwyżka 
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Zatem w każdym momencie oscylacji 

energia kinetyczna oscylacji = E — E el 
Dogodnie jest wprowadzić następujące oznaczenia: 


Wówczas 

energia kinetyczna oscylacji = E - E e i - Pq\ 

Równanie Schrodingera dla ruchu w jednym wymiarze ma postać 

^L + i^ (£ _ F)y = o. 

dr 2 h 2 

\ 

Rozpatrując zagadnienie oscylacji cząsteczki należy zastąpić m 0 przez masę zredu¬ 
kowaną cząsteczki gdzie p = - ^ i m 2 oznaczają masy dwóch atomów 

w cząsteczce (patrz Dodatek). Ponieważ 


dtp _ dy> dr _ dup 

do dr dg dr * 



d ( dy\ dr _ d 2 y> 
dr \ dr } dg dr 2 


przeto 


^L + M^ (£ _ F)y = 0 . 

' h 2 


amplituda drgań 


Rys. 7.1. Krzywa energii potencjalnej liniowego 

oscylatora harmonicznego Jest to równanie liniowe oscylatora harmo¬ 

nicznego (por. str. 35). Rozwiązanie [równ. 

(1.33)] daje skwantowane wartości energii w postaci E — hv 0 ^n + ; v 0 ma wymiar 

częstości, a n jest wielkością, która może przybierać jedną z wartości 0, 1, 2, 3, 4. .. 

Na rys. 7.1 przedstawiono krzywą energii potencjalnej liniowego oscylatora harmo¬ 
nicznego. Krzywa ta jest identyczna z podaną na rys. 1.10 (por. str. 37). Zamieszczono ją. 
tutaj ponownie dla porównania z określoną doświadczalnie krzywą energii potencjalnej 
cząsteczki dwuatomowej (rys. 7:2). Krzywa doświadczalna również wykazuje minimum, 

energii elektronowej (ponad E el ), grająca rolę energii potencjalnej dla oscylacji jąder, oznaczana jest w dal¬ 
szym tekście jako E p . Całkowita energia cząsteczki obejmuje energię kinetyczną względnego ruchu jąder, 
czyli energię kinetyczną^oscylacji oraz całkowitą energię elektronową, charakterystyczną dla danej odleg¬ 
łości, czyli sumę E el + E p ( przyp. red,). 


Jeżeli moment bezwładności pr 2 0 cząsteczki, 
której jądro znajduje się w średnim położeniu, 
oznaczamy przez J, to 

— (E oeo - = 0. 
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\Rys. 7.2. Doświadczalnie wyzna¬ 
czona krzywa energii potencjalnej 
dwuatomowej cząsteczki 


lecz nie jest symetryczna. Wynik ten nie jest zaskakujący, ponieważ istnieją warunki^ 
które są przyczyną braku harmoniczności oscylacji cząsteczkowych. Na przykład jądra 
atomowe nie mogą zbliżyć się do siebie bardziej niż na pewną minimalną odległość ze 
względu na odpychanie kulombowskie. Gdy jądra odda¬ 
lają się od siebie, każde z nich podlega działaniu siły 
wstecznej, będącej wynikiem przyciągania powłok elek¬ 
tronowych drugiego atomu. Siła ta, w przeciwieństwie 
do siły charakterystycznej dla prostego ruchu harmo¬ 
nicznego, maleje ze wzrostem przesunięcia. Jeżeli oscyla¬ 
cje wykazują dużą amplitudę, osiąga się punkt, w którym 
atomy stają się od siebie niezależne — cząsteczka ulega 
rozerwaniu. Dla mniejszej amplitudy oscylacji działanie 
siły wstecznej powoduje ponowne zbliżenie się atomów. 

Cząsteczka zachowuje się więc jak oscylator anharmo- 

niczny. Krzywą przesunięcia dla takiego oscylatora można rozpatrzyć jako wynik nałożenia 
się na siebie przesunięć (o różniącej się amplitudzie) oscylatorów, których częstości tworzą 

szeregi harmoniczne (szeregi Fouriera). Każdemu 
elektronowemu stanowi energetycznemu cząsteczki 
odpowiada jego własna krzywa energii potencjal¬ 
nej. Najniższa krzywa na rys. 7.3 odpowiada czą¬ 
steczce w stanie podstawowym; krzywe energetyczne 
dla cząsteczki w stanach wzbudzonych leżą powy¬ 
żej krzywej dla cząsteczki w stanie podstawowym. 
W przypadku wszystkich doświadczalnie wyznaczo¬ 
nych krzywych energia rośnie (ze wzrostem r) asym¬ 
ptotycznie do wartości stałej dla każdego atomu, 
oznaczonej na rys. 7.3 jako Ąim- Różnica między 
energią minimalną dla poszczególnego stanu i war¬ 
tością Ąim dla tego stanu jest energią dysocjacji, D * 
cząsteczki w tym stanie. Krzywe energetyczne wy¬ 
kreślone na podstawie zaobserwowanego widma 
wykazują następujące prawidłowości: 

1) odległość równowagowa pomiędzy jądrami 
jest zwykle większa dla cząsteczki w stanie wzbu¬ 
dzonym niż dla cząsteczki w stanie podstawowym. 

2) im stan jest bardziej wzbudzony, tym mniejsza jest wartość D , co jest zresztą pra¬ 
wem ogólnym. Na rys. 7.3 minima trzech krzywych leżą na tej samej linii pionowej. Przy¬ 
padek taki nie jest jednak regułą ogólną, a raczej wyjątkiem. . 

Funkcja energii potencjalnej Morse 9 a. Metodą prób i błędów można wykreślić pseu- 
doteo^etyczną krzywą energii potencjalnej. Wymaga to odpowiedniego wyboru funkcji 
energii potencjalnej, która po wykreśleniu reprodukowałaby możliwie dokładnie krzywą 
doświadczalną. Wybrana funkcja musi być oczywiście inna niż funkcja oscylatora har¬ 
monicznego. Proponowano różne wyrażenia na energię potencjalną. Jedno z pierwszych 
podał Morse, formułując następujący wzór na energię potencjalną F(r): 

V(r) = D e [1 — (7.1} 



Rys. 7.3. Krzywe energii potencjalnej 
dwuatomowej cząsteczki w stanie podsta¬ 
wowym i w stanach wzbudzonych 
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gdzie: a = 2w 0 i/ 


P 


m x mz 


m 1 i m 2 — masy oscylujących cząsteczek, 


r 2D e ' ' mi + m 2 
częstość w punkcie zerowym, D ć 

Energia oscylatora anharmonicznego. Jeżeli w równaniu Schrddingera zamiast prostej 


D + yK- 


funkcji harmonicznej podstawiona zostanie funkcja energii potencjalnej Morse’a, wówczas 
można, jak dla oscylatora harmonicznego, uzyskać wyrażenie na całkowitą energię E bez 
rozwiązywania równania na y>. 

Jeżeli D jest energią dysocjacji niewzbudzonej cząsteczki, a 1 / -l— oz« 

f 2 ttI 

naczy się przez v 0 , to na podstawie nie przytoczonych tutaj obliczeń otrzymuje się nastę¬ 
pujące wyrażenie na energię oscylatora anhar- 
monicznego 1 ): 





Ponieważ /? = -y- i / = /url (por. str. 232), to 




-iV 


Rys. 7.4. Krzywa Morse’a energii poten¬ 
cjalnej 


v ~ v Q {v f — v") 


hvl 

h\)\ 

>"+in 

4 l 

& 

D" 


(7.3) 


Oscylacyjna liczba kwantowa v (patrz równ. 7.2) 
przyjmuje jedną z wartości 0, 1, 2, 3, ... Ponie¬ 
waż hv 0 jest stale, więc stosując funkcję Mor¬ 
se^ można utworzyć krzywe energii potencjalnej dla różnych wartości v. Na rys. 7.4 
przedstawiono poziomy energetyczne, zbliżające się do siebie ze wzrostem v; w miarę 
zbliżania się do E [im stają się tak bliskie siebie, że są nierozróżnialne. W ten sposób otrzy¬ 
mana krzywa jest bardzo zbliżona do krzywej doświadczalnej. 

Obliczanie energii dysocjacji. Widmo oscylacyjne można otrzymać w sposób sztuczny, 
dobierając z widma rotacyjno-oscylacyjnego wszystkie częstości odpowiadające / = 0 
(por. str. 238). Szereg takich częstości można wykreślić jako widmo liniowe, odpowiadające 
czysto oscylacyjnym zmianom energii. Jest to użyteczne dla następującego obliczenia. 

Jeżeli E' oznacza energię oscylacji, gdy oscylacyjna liczba kwantowa wynosi v\ a E" •— 
energię oscylacji, gdy oscylacyjna liczba kwantowa wynosi v \ i jeżeli v oznacza równoważ¬ 
ną zmianie energii E' — E " częstość linii w widmie, to z równ. (7.2) otrzymuje się 


1 


(7.4) 


Równanie (7.4) oraz równania do niego podobne można zastosować do określenia energii 
dysocjacji D' i D" dla dwóch stanów oscylacyjnych cząsteczki. 

Reguła wyboru dla oscylującej cząsteczki dwuatomowej. Dla oscylatora harmonicznego 
oscylacyjna liczba kwantowa v może zmieniać się tylko o ± 1. Dla oscylatora anharmo- 
nicznego, który dokładniej opisuje cząsteczkę, v może zmieniać się o ±1, ±2, ±3,..., 
lecz z malejącym prawdopodobieństwem. (Wyższe harmoniczne, odpowiadające zmianom 
^ o ±2, ±3 i więcej, występują więc w widmie jako coraz to słabsze linie). 


x ) Czasami v 0 nazywana jest częstością własną oscylacji cząsteczki. Należy zaznaczyć, że v 0 nie jest 
częstością v linii widma. 
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WIDMA ELEKTRONOWO-OSCYLACYJNE 


Zasada Francka-Condona, Przejście elektronu w oscylującej cząsteczce można opisać 
jako przejście z jednej krzywej energii potencjalnej, odpowiadającej funkcji falowej ip p , 
na inną, odpowiadającą funkcji falowej y> q9 przy czym równocześnie zachodzi zmiana os¬ 
cylacyjnej liczby kwantowej v . Gdy zachodzi równoczesne przejście elektronu i zmiana 
oscylacji, nie obowiązują żadne ścisłe reguły wyboru dotyczące oscylacji. Rozpatrzenie 
powstałego widma, a w szczególności pomiar natężenia linii, wykazuje, że zmiany oscyla¬ 
cyjne są uprzewilejowane w stosunku do innych. Franek i Condon podali interpretację 
względnych natężeń linii w stosunku do prawdopodobieństwa różnych przejść. Założyli 
oni, że przejście elektronu zachodzi bardzo szybko w porównaniu z oscylacją międzyjąd- 
rową, i że najprawdopodobniej przejścia zachodzą pomiędzy stanami, w których jądra 
obdarzone są tą samą prędkością. Jak wykazano na str. 41, emisję promieniowania z atomu 
można opisać jako równoczesne wykonanie dwóch ustalonych oscylacji przez elektron 
w atomie. Wyrażenie na gęstość fluktuującego ładunką ma postać 

Podobny wzór można wyprowadzić dla promieniowania cząsteczkowego. Wyrażenie 
takie zawiera również iloczyn udziałów dwóch uwikłanych funkcji własnych i jest 

miarą prawdopodobieństwa przejścia ze stanu p do stanu q. Franek i Condon założyli, że 
najbardziej prawdopodobnym przejściem elektronu z jednego stanu cząsteczkowego dó 
innego jest przejście od maksymalnej wartości jednej funkcji falowej do maksymalnej 
wartości drugiej funkcji falowej. Maksymalne wartości tych funkcji odpowiadają poło¬ 
żeniom, w których prawdopodobieństwo znalezienia atomu podczas oscylacji cząsteczkowej 
jest największe; atom w tych położeniach pozostaje najdłużej. Zgodnie z mechaniką 
klasyczną, zarówno dla oscylatora harmonicznego, jak i anharmonicznego, oscylująca 
cząstka pozostaje najdłużej w zwrotnym punkcie oscylacji, tj. w położeniu największego 
odchylenia. Stwierdzenie to jest również w przybliżeniu prawdziwe w odniesieniu do teorii 
mechaniki falowej. Różne oscylacyjne stany energetyczne są oznaczone na krzywej energii 
potencjalnej jako poziomy energetyczne (rys. 7.4). Można przyjąć, że oscylacja cząstecz¬ 
kowa zachodzi od jednego końca „poziomu” energii oscylacji do drugiego w granicach 
krzywej energii potencjalnej. Zatem dla danego poziomu energii oscylacji odpowiada¬ 
jącego y) p9 położeniami, w których y) p osiąga minimalną wartość, są dwa punkty, w których 
poziom energii oscylacji przecina krzywą energii potencjalnej. Pionowe linie przeprowa¬ 
dzone na wykresie pomiędzy końcowymi punktami poziomów energii oscylacji odpowia¬ 
dają przejściom najbardziej prawdopodobnym. Zgodnie z teorią mechaniki falowej, końco¬ 
we punkty nie są zupełnie ostre, lecz istnieje skończony obszar wokół każdego z nich, obszar, 
w którym prawdopodobieństwo przejścia jest bardzo duże. Istotna różnica między teorią 
klasyczną i ,teorią mechaniki falowej daje się zauważyć dla niższych poziomów energetycz¬ 
nych. Z klasycznego punktu widzenia na końcach wszystkich poziomów oscylacji 
występuje ^ max , a z punktu widzenia mechaniki falowej wraz z redukowaniem energii 
położenie dla ^ max przesuwa się w kierunku środka obszaru oscylacji; dla najniższego 
poziomu energetycznego ^ max przypada w środku. 

Ponieważ przejście elektronu zachodzi o wiele szybciej niż oscylacja jąder, przeto 
istnieje największe prawdopodobieństwo, żę przejście następuje wówczas, gdy odległość 
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między jądrami r 0 pozostaje niezmieniona. Analiza widmowa wykazuje jednak, że zachodzą | 
również przejścia, odpowiadające zmianie odległości między jądrami, lecz prawdopodo- | 
bieństwo zaistnienia tych przejść jest mniejsze. | 

Na rys. 7.5 przedstawiono najbardziej prawdopodobne przejścia elektronu z jednego 1 
poziomu oscylacyjnego na inny w trzech następujących możliwych przypadkach: 

a) odległość między jądrami pozostaje niezmie- | 



niona, 4 

■ -ą 

b) w wyniku wzbudzenia rozluźnia się wią- 

zanie cząsteczkowe, 1 

c) w wyniku wzbudzenia zacieśnia się wiązanie Ą 

cząsteczkowe. 1 

W każdym przypadku oczekiwane w myśl zasady 
Francka-Condona przejścia oznaczono liniami pio¬ 
nowymi. | 

Posługując się krzywymi energii potencjalnej, : 
można określić wpływ wzbudzenia na energię dy- • 
socjącji. Należy rozpatrzyć rozkład natężeń w wid¬ 
mie pasmowym i w oparciu o zasadę Francka- 
-Condona wykreślić na tym samym wykresie krzy¬ 
we energii potencjalnej dla stanu podstawowego 
i wzbudzonego, zachowując ich prawidłowe 


a) b) 



r r 


Rys. 7.5. Najbardziej prawdopodobne 

(zgodnie z zasadą Francka-Condona) przej- R y s - 7 - 6 - Zmiana krzywej energii potencjalnej: a) odległość 

ścia: a)Jodległość między jądramiiTpozo- między jądrami zostaje na skutek wzbudzenia zwiększona, 

staje niezmienna, b) : wzbudzenie osłabia b ) wzbudzenie powoduje zmianę stanu trwałego na nie- 

wiązanie cząsteczkowe, c) wzbudzenie trwały 

wzmacnia wiązanie cząsteczki 


względne położenie. Wykres ten pozwala zauważyć zmiany kształtu krzywej, odległości 
między jądrami oraz energii dysocjacji. Na rys. 7.6 a) widoczne jest powiększenie się 
odległości między jądrami wywołane wzbudzeniem. Na rys. 7.6 b) przedstawiono przypa¬ 
dek, w którym wzbudzenie przekształca cząsteczkę z" formy trwałej na nietrwałą; tutaj 
krzywa energii potencjalnej dla stanu wzbudzonego nie wykazuje minimum. 
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Od względnego położenia dwóch krzywych energii potencjalnej w znacznym stopniu 
zależy rodzaj obserwowanego widma. Występują tu dwa skrajne przypadki: a) krzywe 
energii potencjalnej mają minima prawie pionowo jedno nad drugim [rys. 7.5 a)]. Najbar¬ 
dziej prawdopodobne przejścia z okolic punktów zwrotnych oscylacji*związane są z prawie 
taką samą zmianą energii; zarówno widmo emisyjne, jak i widmo absorpcyjne składa się 
z grup wąskich pasm leżących blisko siebie. Widmo to nazywane jest widmem gru¬ 
powym. b) krzywe energii potencjalnej mają różne położenia i nie są sobie „przeciw¬ 
stawne”. Widmo emisyjne występuje w postaci szeregu pasm, odpowiadających przejściom 
z tego samego wyższego stanu do różnych stanów niższych; widmo absorpcyjne jest sze¬ 
regiem pasm odpowiadających przejściom z tego samego niższego stanu do różnych stanów 
wyższych. Widmo to nazywane jest szeregowym widmem pasmowym; 
odległości zarówno między pasmami emisyjnymi, jak i absorpcyjnymi, są większe niż 
w przypadku a). 

Zasadę Francka-Condona można streścić w następujących punktach: 

1) Najbardziej prawdopodobne przejścia elektronowo-oscylacyjne zachodzą pomiędzy 
takimi stanami energii oscylacji, których funkcje falowe osiągają równocześnie wartości 
maksymalne. 

2) Najbardziej prawdopodobne przejścia zachodzą bez zmiany prędkości jąder. 

3) Najbardziej prawdopodobne przejścia zachodzą bez zmiany odległości między 
jądrami. 

Jeżeli powyższe warunki nie są spełnione, wówczas mogą zajść inne, mniej 
prawdopodobne przejścia. Tak więc prawdopodobieństwo przejścia pomiędzy dwoma 
stanami energii oscylacji zależy od względnych położeń na wykresie odpowiednich krzy¬ 
wych energii potencjalnej oraz od względnego zakresu oscylacji dwóch rozważanych stanów. 

Różne rodzaje widm, wymienione na str. 227, zostaną teraz omówione dla cząsteczek 
dwuatomowych, kolejno wg rosnącej złożoności. 


WIDMA ROTACYJNE CZĄSTECZEK DWUATOMOWYCH 
WIDMA CZYSTO ROTACYJNE 

W obszarze dalekiej podczerwieni można zaobserwować absorpcyjne widmo liniowe, 
powstające wyłącznie w wyniku zachodzenia skwantowanych zmian cząsteczkowej energii 
rotacji bez udziału oscylacji i przejścia elektronu. Widmo to składa się z linii prawie jed¬ 
nakowo odległych od siebie. Jest ono trudne do zauważenia, przy czym najłatwiej obser¬ 
wować je posługując się metodami spektroskopii mikrofalowej (patrz str. 280). Ze wzglę¬ 
dów, które omówiono na str. 228, w przypadku homojądrowych cząsteczek dwuatomowych 
nie występują widma rotacyjne, chociaż obserwuje się dla nich rotacyjne linie widmowe 
w widmie Ramana (patrz str. 278). Podane niżej rozważanie dotyczy więc jedynie skwan¬ 
towanych zmian energii , rotacji dwuatomowych cząsteczek heterojądrowych. 

Cząsteczkę dwuatomową można uważać za rotator o sztywnej osi, poruszającej się 
swobodnie w trzech wymiarach. Zatem dla rotator a tego możliwe są następujące wartości 
energii (por. str. 35): 

-Erotacja == hBJ(J +1), 
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gdzie /= O, 1, 2, 3, ..., a B = - . Wielkość / jest momentem bezwładności równymi 

OTU i j 

fji oznacza masę zredukowaną. • I 

Całkowity moment pędu reprezentuje wielkość wektorowa J, złożona z momentów ! 
pędu: spinowego i orbitalnego elektronów oraz z momentu pędu cząsteczki wokół osi f 

prostopadłej do osi między jądrami. Podobnie jak dla atomu J = — ]//(/+ 1), gdzie I 

2tu 

J jest rotacyjną liczbą kwantową. 

Jeżeli absorpcja energii pociąga za sobą skwantowaną zmianę energii rotacji, wówczas J 
zmienia się o +1, jeżeli natomiast wysyłany jest kwant energii, J zmienia się o — 1. Zatem 
reguła wyboru ma postać AJ = ± 1, a przejścia mogą zachodzić tylko pomiędzy sąsied¬ 
nimi stanami energii rotacji. Z widm czysto rotacyjnych obserwuje się tylko widma ab- 
sorpcyjne; odpowiadają one dodatnim wartościom J. Zależność zmian J od częstości 1 
odpowiadających liniom widma i od odległości między liniami można wykazać w nastę- 4 
pujący sposób. Ponieważ 5 

w+ 1)-(•'+})'-i 1 

i 

(j + 1) (/ + 2) = (j + }) 2 - ~ ita., 

zatem, jeżeli J zmienia się do / + 1, wówczas absorbowane jest promieniowanie o częstości 
v x , gdzie . - Ą 

v 1 = B[(j + 4f~(j + ^] = B(.2J + 2). ■ 


Podobnie 


Stąd wynika, że 




B(2J + 4). 


Tak więc różnica pomiędzy częstościami linii jest wielkością stałą i występujące w wid¬ 
mie linie są równo oddalone od siebie. Oddalenie linii od siebie nie zależy od rzeczywistej 
wartości /, natomiast od wartości tej zależą częstości linii. 

Na podstawie analizy widm rotacyjnych można wyznaczyć możliwe wartości enęrgii 
rotacji cząsteczki oraz obliczyć jej moment bezwładności. Ponieważ znane są masy skła¬ 
dowych atomów, można na tej drodze określić odległości między jądrami. Dla cząstecz¬ 
ki homojądrowej wartości te można uzyskać na podstawie analizy rotacyjnych widm 
Ramana, albo na podstawie analizy widm pasmowych, otrzymanych w wyniku równo¬ 
czesnego przejścia elektronu, oscylacji i rotacji. Jednak analiza widm jest trudniejsza niż 
w przypadku prostego widma rotacyjnego cząsteczki heterojądrowej. Wpływ zewnętrz¬ 
nego pola magnetycznego na widmo rotacyjne cząsteczki dwuatomowej będzie rozważony 
(patrz str. 247) w połączeniu z podobnym wpływem wywieranym na widmo rota cyjne 
liniowych cząsteczek wieloatomowych. 


WIDMA ^OTACYJNO-OSCYIACYJNE 

Następnym rodzajem widma, zgodnie z kolejnością warunkowaną wzrostem złożo¬ 
ności widma, jest widmo powstające w wyniku zajścia równoczesnych zmian energii 
oscylacji i rotacji w cząsteczce. Widmo rotacyjno-oscylacyjne znajduje się w podczerwieni 
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i można je obserwować za pomocą starszych metod spektroskopowych, bez odwoływania 
się do spektroskopii mikrofalowej. Widmo to składa się z pewnej liczby pasm, każde 
złożone z linii w przybliżeniu równo oddalonych od siebie. Położenie każdego pasma okre¬ 
ślone jest oscylacyjną liczbą kwantową v, a położenie każdej linii w paśmie — liczbą kwan¬ 
tową J- Każde pasmo w widmie rotacyjno-oscylacyjnym składa się z dwóch gałęzi odpo¬ 
wiadających widmu czysto rotacyjnemu. Jedna gałąź, tzw. gałąź dodatnia albo gałąź R,. 
tworzy się wskutek dodatnich zmian (AJ = +1) wartości J; druga, tzw. gałąź ujemna 



Rys. 7.7. Zmiany rotacyjne 

w widmie rotacyjno-oscyla- Rys. 7 - 8 * Rozkład natężeń w gałęziach P i R pasm rotacyjno- 

.cyjnym, odpowiadającezmia- -oscylacyjnych w temp. 100, 300 i 1000°K (wg Herzberga) 


nie od v — 0 do v = 1 

albo gałąź P , jest wynikiem ujemnych zmian (AJ — —1) wartości J. Linii środkowej,, 
odpowiadającej / = 0, nie obserwuje się. Na pierwszy rzut oka wydaje się zastanawiające, 
że linie należące do widma emisyjnego (gałąź ujemna) pojawiają się w widmie absorpcyj¬ 
nym. Wytłumaczeniem tego jest fakt, że zmiany oscylacji i rotacji zachodzą łącznie; do¬ 
póki zmiana energii oscylacyjnej jest większa niż zmiana energii rotacyjnej, wynikiem osta¬ 
tecznym jest absorpcja energii ponieważ zmniejszenie energii rotacyjnej będzie równoważone 
z nadwyżką przez wzrost energii oscylacyjnej. Na rys. 7.7 przedstawiono zmiany rotacyjne 
w widmie rotacyjno-oscylacyjnym, gdy v zmienia się dó v + 1. Gałęzie R i P pojawiają się 
również w emisyjnym widmie rotacyjno-oscylacyjnym, gdy cząsteczka zostanie wzbudzona, 
przy czym nie nastąpi jej dysocjacja. 

Jeżeli momenty bezwładności cząsteczki były takie same we wszystkich stanach rota¬ 
cyjnych, to pasma widma rotacyjno-oscylacyjnego będą składały się z linii odległych 
od siebie o 2 B, jak dla widma czysto rotacyjnego. Stwierdzono jednak, że odległość po¬ 
między liniami zależy od stanu oscylacyjnego cząsteczki; wysnuto stąd wniosek, że stany 
oscylacyjne i rotacyjne cząsteczki nie są zupełnie niezależne od siebie. Nie można zatem 
obliczyć energii układu przez zwykłe dodawanie do siebie energii oscylacji i energii rotacji. 
Należy ponadto dodać wyraz zawierający zarówno v , jak i J. Wyprowadzono wyrażenie 
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tego typu; pozwala ono przewidzieć widmo pozostające w dobrej zgodności z widmem 
obserwowanym doświadczalnie. 

Rozkład natężenia w każdym paśmie widma rotacyjno-oscylacyjnego wykazuje, że 
natężenie w każdej gałęzi wzrasta do maksimum, a następnie maleje (rys. 7.8). Maksymalne 
natężenie pasma jako całości odpowiada maksymalnej zmianie momentu dipolowego 
przy małej zmianie r. Bezwzględna wartość momentu dipolowego musi oczywiście zmie¬ 
niać się wraz z odległością między atomami w cząsteczce. Gdyby atomy zbliżać coraz 
bardziej do siebie, musiałoby wreszcie nastąpić zderzenie, w wyniku którego powstałaby 
cząsteczka nie mająca momentu dipolowego. Gdyby je oddalać coraz bardziej od siebie," 
stałyby się one w końcu oddzielnymi atomami i wówczas cząsteczka ani moment dipo¬ 
lowy nie istniałyby. Zatem, jeżeli wykreślić krzywą zależności momentu dipolowego 
od odległości między atomami, to okaże się, żę istnieje pewne położenie atomów, odpo¬ 
wiadające maksymalnemu momentowi dipolowemu. Dla tych odległości między jądrami, 
dla których momenty dipolowe są duże, zmiana stanu oscylacji i rotacji daje większą 
wartość dfi/dr niż dla odległości między jądrami, dla których momenty dipolowe są małe. 

Doświadczalne wyznaczanie krzywych energii potencjalnej. Krzywe energii potencjalnej 
można wykreślić na podstawie danych uzyskanych z badania widma rotacyjno-oscyla¬ 
cyjnego. Moment bezwładności, a więc i odległość między jądrami, można wyliczyć z bu¬ 
dowy rotacyjnej każdego pasma odpowiadającego stanowi oscylacyjnemu. Odpowiadające 
temu energie dają się obliczyć z równań (7.2) i (7.4) (patrz str. 234) na podstawie obser¬ 
wacji pewnej liczby sąsiadujących pasm. Zazwyczaj najpierw staramy się uzyskać za po¬ 
mocą techniki mikrofalowej wszystkie możliwe dane drogą analizy czysto rotacyjnego 
widma w dalekiej podczerwieni. 


WIDMA PASMOWE 

Widma pasmowe powstają w wyniku przejść elektronowych, którym towarzyszą zmiany 
oscylacji i rotacji. Widma te daje się łatwiej zaobserwować niż widma czysto rotacyjne 
i rotacyjno-oscylacyjne, ponieważ przypadają one w dostępnych dla fotografii obsza¬ 
rach: podczerwieni, widzialnym i nadfioletu. Są one jednak bardziej skomplikowane, a 
zatem trudniejsze do analizy. Widma te składają się z pewnej liczby wyraźnie oddzielo¬ 
nych układów pasm (por. str. 228). Położenie linii w paśmie wyznaczone jest zmia¬ 
ną rotacyjnej liczby kwantowej; położenie pasma w układzie pasm wyznaczone jest za¬ 
chodzącą równocześnie zmianą oscylacyjnej liczby kwantowej, natomiast położenie układu 
pasm w całym widmie jest wyznaczone przejściem elektronowym. Bezwzględne położenie 
dowolnej linii w widmie jest więc wynikiem nakładania się trzech równoczesnych zmian 
energetycznych. Położenie linii przyjęto w analizie widm pasmowych oznaczać za pomocą 
liczby falowej v, której zależność od energii ujmuje równ. (3.1) (str. 85). , ' 

. ~ _ E_ 

hc ' 

Z wykresu krzywych energii potencjalnych (rys. 7.3, str. 233) wynika, że odległość 
między jądrami, a więc i moment bezwładności cząsteczki, zmieniają się znacznie pod 
wpływem przejścia elektronu. Różne głębokości minimów potencjału na krzywych dla 
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różnych stanów cząsteczkowych wskazują, że zmieniają się również siły wiążące. Różne 
stany cząsteczkowe odpowiadają różnym zespołom stanów rotacyjnych i oscylacyjnych, 
co znacznie komplikuje ogólną analizę pasmową, oraz utrudnia identyfikowanie linii. 
Na rys. 7.9 przedstawiono schematycznie dwa różne zespoły rotacyjne, odpowiadające 
dwóm różnym stanom cząsteczkowym: I i II. Jeżeli przyjmiemy, że zachodzi równocześnie 
przejście elektronowe i zmiana rotacyjna, a nie występuje zmiana oscylacyjna, to zmiana 
rotacyjnej liczby kwantowej odpowiada przejściu z poziomu rotacyjnego w stanie I do 
innego poziomu rotacyjnego w stanie II. Reguła wyboru 
dla takiego przejścia przewiduje AJ= 0, ± 1. Zmiany Jo ± 1 ^ 5 

są przyczyną pojawiania się gałęzi P i R, podobnych do \ 

gałęzi w widmach rotacyjno-oscylacyjnych. Ponadto może 2 

pojawić się gałąź Q , która odpowiada AJ = 0. Gałąź ta q 

występuje, ponieważ w ogólnym przypadku przejście elektro¬ 
nowe zawsze powoduje zmianę momentu dipolowego czą¬ 
steczki; jest to podstawowy warunek emisji promieniowa- 5 

nia. Zmianę momentu dipolowego można zaobserwować 4 

nawet wówczas, gdy nie zachodzi żadna zmiana rotacyjnej \ 

liczby kwantowej. W przypadku widma czysto rotacyjnego \ 

lub widma rotacyjno-oscylacyjnego nie zachodzi emisja pro- 0 

-mieniowania — chyba że zmienia się wartość J — ponie- Rys .,, , . , . . , 

waż, poza kilkoma wyjątkami, zmiana oscylacyjnej liczby do dwóch różnych stanów c2ąm 
kwantowej nie wywołuje zmiany momentu dipolowego. A za- steczkowych: I i II 
tern wszystkie dwuatomowe cząsteczki dają widma pasmowe 

w obszarze widzialnym i nadfioletu, w tym i cząsteczki homojądrowe, takie jak H 25 0 2 , N 2 , 
które ze względu na symetryczny rozkład ładunku w cząsteczce nie dają widm rotacyjno- 
-oscylacyjnych ani widm czysto rotacyjnych (por. str. 228). Na fot. 9 i 10 przedstawiono 
fragmenty widm pasmowych wodoru i zjonizowanej cząsteczki helu, He^. 

Przejście elektronowe, któremu towarzyszy równoczesna zmiana oscylacyjnej i rota¬ 
cyjnej liczby kwantowej, można przedstawić schematycznie, jak np. na rys. 7.10. Na wy¬ 
kresie przedstawiono dwa stany elektronowe cząsteczki, ip p i yj qi z których każdy jest po¬ 
dzielony na stany oscylacyjne, a te z kolei podzielone są dalej na stany rotacyjne. Zazna¬ 
czone przejście następuje od stanu yj p do stanu ip q . Towarzyszy mu zmiana oscylacyjnej 
liczby kwantowej od v p = 2 do v q = 3 oraz zmiana rotacyjnej liczby kwantowej od J p = 6 
do J q = 5. Inne zmiany oscylacyjnej liczby kwantowej, związane ze zmianami rotacyjnymi 
podobnymi do pokazanych schematycznie na rys. 7.10, byłyby oczywiście również możliwe. 

Wykres Fortrata. Z wyrażenia na energię sztywnego rotatora otrzymuje się (por. 
str. 237), że 

E = hBJ(J + 1). (7.6) 

Jeśli przyjąć, że całkowita zmiana energii od stanu energetycznego E' (o oscylacyjnej 
liczbie kwantowej v' i rotacyjnej liczbie kwantowej J') do stanu energetycznego E" (o oscy¬ 
lacyjnej liczbie kwantowej v" i rotacyjnej liczbie kwantowej /") stanowi sumę zmian 
energii wywołanych wskutek przejścia elektronowego, zmiany oscylacyjnej i rotacyjnej 
liczby kwantowej (pomija się przy tym zmianę momentu bezwładności cząsteczki), to 

+ + (7.7) 

c c 



16 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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gdzie v oznacza liczbę falową linii emitowanej, a y* — liczbę falową odpowiadającą zmia¬ 
nom wywołanym wyłącznie przejściem elektronowym oraz zmianą oscylacyjnej licz¬ 
by kwantowej. 

Stosując to przybliżenie, Fortrat opracował pomysłową metodę wyodrębnienia linii 
z obserwowanego widma cząsteczki dwuatomowej. W tym celu należy sporządzić wykres, 

którego odcięte są liczbami falowymi obserwo¬ 
wanych linii, a rzędne — wartościami J' [Rys. 
7.1 la)]. Otrzymuje się trzy parabole, odpowia¬ 
dające gałęziom P, Q i R. Wartość v* wyznacza 
punkt przecięcia osi poziomej przez gałąź Q . 
Na gałęziach P i R nie ma punktu / = 0. W 
pewnych przypadkach, takich jak singletowe 
stany cząsteczkowe z momentem pędu wokół 
osi między jądrami, minimalną wartością J nie 
jest 0, lecz A. Wartość v * można wówczas wy¬ 
znaczyć, ekstrapolując gałąź Q . 

Jeśli nie zachodzi zmiana stanu elektrono¬ 
wego, jak to jest w przypadku zmiany ze stanu 
Z do innego stanu Z, wówczas gałąź Q nie wy¬ 
stępuje, ponieważ nie zachodzi zmiana momentu 
dipolowego (z wyjątkiem przypadku, gdy zmie¬ 
nia się J). Wówczas wartość v* można obliczyć 
z widma rotacyjno-oscylacyjnego. 

Z wykresów Fortrata można uzyskać wiele 
danych. Aby określić „zaciemnienie” (głowicę) 
pasma, wystarczy obejrzeć wykres. Widać z nie¬ 
go, że położenie widocznej głowicy pasma zale- 
Rys. 7.10. Równoczesna zmiana stanu elek- ży od orientacji paraboli. Orientacja ta zależy 
tronowego, oscylacji i rotacji z kolei od względnych wartości B' v i B", tzn. od 

tego, czy moment bezwładności jest większy 
w tym czy innym stanie oscylacyjnym. Na rys. 7.11 b) przedstawiono pasmo „zaciem¬ 
nione” w kierunku fioletu oraz krawędź utworzoną przez parabolę P (B' v ><). Na 
rys. 7.11 a) przedstawiono pasmo „zaciemnione” w kierunku czerwieni 1 ) oraz krawędź 
utworzoną przez parabolę R (B' v <K)- 

W przypadkach, w których moment bezwładności osiąga dla dwóch stanów oscyla¬ 
cyjnych identyczną wartość, parabole otwierają się i stają się praktycznie liniami prostymi, 
przy czym gałąź Q jest prawie pionowa, a głowice są niewidoczne. Taki uproszczony wykres 
można by otrzymać dla widma rotacyjno-oscylacyjnego, postępując w ten sam sposób. 

Wystarczy spojrzeć na wykres Fortrata, aby określić, czy moment bezwładności i od¬ 
ległości między jądrami są większe w górnym czy w dolnym stanie oscylacyjnym. Dla 
każdego pasma w każdym układzie pasmowym można wykreślić odpowiedni wykres 
Fortrata. Pełna analiza każdego pasma dostarcza wyczerpujących danych o momencie 
bezwładności i odległości między jądrami w różnych stanach oscylacyjnych i rotacyjnych. 

1 ) Często używane jest wyrażenie „obniżone do czerwieni”. Oznacza to, że w kierunku czerwieni 
znajduje się ogon widma, a nie jego głowica. 
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ZJAWISKA MODYFIKUJĄCE PROSTE ZALEŻNOŚCI 
W UKŁADACH PASMOWYCH 

Widma pasmowe są skomplikowane z wielu przyczyn. Najważniejsze z nich omówiono 
poniżej. 

Pole magnetyczne powstałe w wyniku rotacji cząsteczki jako całości. Jak wykazano 
poprzednio, częstość linii w paśmie zależy od liczby kwantowej J (por. str. 238), która 
opisuje całkowity skwantowany moment pędu cząsteczki. Całkowity moment pędu uzysku- 




Rys. 7.11. a) Wykres Fortrata dla A1H — pasmo 4241 A (wg Herzberga). Schematyczne widmo zamiesz¬ 
czone poniżej jest nakreślone w tej samej skali co parabola; linie gałęzi Pi R (z wyjątkiem linii powraca¬ 
jącej części gałęzi R) przedstawiono jako przedłużone ku górze, a linie gałęzi Q — jako przedłużone ku 
dołowi od schematycznego widma. Dla gałęzi R wielkość m — /+1, a dla gałęzi P wielkość m = —J 
(patrz G. Herzberg, Spectra of Diatomic Molecules, str. 112). b) Parabola Fortrata dla CN — pasmo 
3883 A (wg Herzberga). Dodatnie wartości m wykreślono tutaj poniżej, a ujemne — powyżej linii zerowej. 
Zależność pomiędzy krzywą i widmem oznaczono dla dwóch przypadków liniami przerywanymi m == 
= — 11 i m = +18. Nie obserwuje się linii dla m == 0; nie występuje również gałąź Q 
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je się w wyniku wektorowej kombinacji momentu pędu wywołanego przez orbitalny 
i spinowy ruch elektronów oraz momentu pędu cząsteczki wokół osi prostopadłej do osi 
międzyjądrowej. Zmiana stanu cząsteczkowego powoduje nie tylko zmianę spinowego 
ruchu elektronów, lecz rotacja całej cząsteczki wytwarza pole magnetyczne, które ulega 
zmianie ze wzrastającą rotacją i sprzęga się ze spinem. Hund wykazał, że zjawisko to jest 
przyczyną różnorodnych zniekształceń wykresów Fortrata i nie występowania niektórych 
linii. 

Zjawiska wywołane przez izotopy. Obecność większej niż jeden liczby izotopów po¬ 
woduje pomnożenie albo rozszczepienie paraboli na wykresie Fortrata. Nawet jeśli dwa 
izotopy znajdują się w tym samym stanie cząsteczkowym i mają te same oscylacyjne 
liczby kwantowe, to ich parabole nie będą się pokrywały, ponieważ różnica mas tych 
izotopów powoduje występowanie różnicy momentów bezwładności. 

Predysocjacja. W widmie pewnych cząsteczek dwuatomowych w normalnym zespole 
pasm można zaobserwować pasma rozmyte. Istnienie ich przypisano predysocjacji, 
tj. dysocjacji cząsteczki następującej wskutek przemiany, której nie towarzyszy promienio¬ 
wanie. Proces ten może zajść, gdy występuje przecinanie się dwóch krzywych energii 
potencjalnej odpowiadających dwóm różnym stanom elektronowym (rys. 7.12). W zakresie, 
w którym krzywe przecinają się, elektron może przejść ze stanu I do stanu II bez emisji 
lub absorpcji energii. Wówczas elektron opuszcza zakres skwantowanych zmian energii, 
odpowiadających stanowi I, i wchodzi w zakres nad krzywą, odpowiadający stanowi II, 
tzn. w zakres ciągłości zmian energetycznych, obserwowanych jako widmo ciągłe. Zjawisko 
/to jest spotęgowane krańcowo dużą szybkością zmiany stanu nie pociągającej za sobą 
promieniowania. Zgodnie z zasadą nieoznaczoności (nieokreśloności), jeżeli cząsteczka 
^przechodzi bardzo szybko z jednego stanu do innego i być może z powrotem, to w wyniku 
Jego przejścia nastąpi „rozmycie” ostrości energii związanej z każdym stanem. 

Ponieważ 

AEAt ~ h } hAvAt ~ A, AvAt~l. 

Wielkość At może być nazwana „czasem trwania” danego stanu. Jeżeli At jest bardzo 
małe, wówczas Av jest duże. 

Jeśli energia stanu wiążącego jest bardzo bliska energii stanu antywiążącego (patrz * 
str. 136), wówczas możliwe jest przejście cząsteczki z jednego stanu do drugiego bez emisji 
lub absorpcji promieniowania. Jeżeli cząsteczka przechodzi ze stanu wiążącego do stanu 
antywiążącego, to może się zdarzyć, że ulegnie ona dysocjacji, ponieważ stan antywiążący 
(chociaż jest stanem o większej energii) może mieć mniejszą energię powyżej której 
zachodzi dysocjacja. Za teorią tą przemawia fakt, że istotnie następuje dysocjacja, gdy 
cząsteczka znajduje się pod działaniem promieniowania o długości fali odpowiadającej 
pasmu rozmytemu. Skutki predysocjacji zazwyczaj obserwuje się tylko w widmie absorpcyj¬ 
nym, natomiast nie występują one w widmie emisyjnym. 

Tworzenie multipletów. Oprócz efektu izotopowego gałęzie P, Q i R mogą 
wykaźywać budowę multipletową. Obowiązuje przy tym to samo prawo, które 
jest słuszne dla multipletów atomowych (por. str. 108): multipletowość = 2S + 1. Na 
rys. ,7.13 przedstawiono wykres Fortrata dla multipletowości równej 2. Pochodzenie ukła¬ 
dów singletowych i trypletowych poziomów energetycznych zostało już omówione (patrz 
str, 194) w odniesieniu do cząsteczek dwuatomowych. Zaproponowano przy tym dwa 
wyjaśnienia: jedno oparte na teorii wiązań walencyjnych, a drugie — na teorii orbitalów 
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molekularnych. Wyjaśnienie oparte na teorii wiązań walencyjnych-daje się lepiej zasto¬ 
sować do teorii multipletów. Zgodnie z tym wyjaśnieniem, w układzie trypletowym każdy 
poziom energetyczny składa się z trzech bliskich sobie stanów energetycznych, wszystkich 
opisanych tą samą funkcją przestrzenną; inna jest jednak funkcja spinowa dla każdego 
z tych stanów. Przejścia ze stanów energii multipletowych lub do tych stanów prowadzą 
do zwielokrotnienia kiedy indziej pojedynczych linii widma. 

Struktura nadsubtelna i spin jądrowy, W celu uproszczenia wyjaśnień w rozważaniach 
momentu pędu cząsteczki pomijano dotąd spin jądrowy. Dla pełności opisu cząsteczki 
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Xj . 

Rys. 7.13. Część emitowanego przez lampę 
Rys. 7.12. Przecięcie się krzywych ener- błyskową widma OH. Wykres Fortrata wy- 

gii potencjalnej kazuje wywołane przez spin rozszczepienie 

dubletowe (wg Bauera, Schotta i Duffa) 

© 

trzeba jednak w dodawaniu wektorowym, w wyniku którego otrzymuje się całkowity 
moment pędu cząsteczki, uwzględnić moment pędu jądra. Występowanie spinu jądrowego 
nie wpływa na położenie linii i pasm dotąd rozpatrywanych, lecz przejawia się jako bardzo 
subtelne rozszczepienie linii. To nadsubtelne rozszczepienie wywołane jest występowaniem 
różnych możliwości sprzęgania się spinów dwóch jąder. Spin jądrowy zależy odbudowy ją¬ 
dra. Wielkość ta dla atomu wodoru, w którym jądro jest pojedynczym protonem, równa jest 

± y,a więc całkowity spin jądrowy dla cząsteczki wodoru wynosi albo 0, albo 1. Ponieważ 

istnieją trzy różne możliwe sposoby połączenia wektorowego spinu lz/ (por. str. 108) 
przeto należy spodziewać się, że w gazowym wodorze powinny znajdować się cząsteczki 
o dwóch postaciach, z których jedna powinna występować statystycznie trzykrotnie częściej 
niż druga; rzeczywistość potwierdza to przypuszczenie. Następnie można wykazać, że 
cząsteczki o równoległych spinach jądrowych (ortowodór) mają rotacyjne stany energe¬ 
tyczne odpowiadające wyłącznie nieparzystym liczbom Z 1 ), podczas gdy cząsteczki o anty- 

x ) Spin jądrowy wpływa na przestrzenną symetrię cząsteczki, co znajduje odbicie w braku co drugiej 
wartości J dla poszczególnych wartości wypadkowego spinu. Wyczerpujące wyjaśnienie zależności między 
spinem i strukturą nadsubtelną można znaleźć w teorii grup, nie omawianej w tej książce. 
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równoległych spinach jądrowych (parawodór) mają rotacyjne stany energetyczne odpo¬ 
wiadające wyłącznie parzystym liczbom J. Z analizy widma wynika, że przejścia do nie¬ 
parzystych J wykazują trypletowe rozszczepienie energii odpowiadające trzem sposobom 
sprzężenia spinu jądrowego z J. Dla spinu jądrowego obowiązuje reguła multipletowości: 

multipletowość = 2S + 1. 

Istnieją trzy możliwe symetryczne i jedna antysymetryczna funkcja opisująca spin jądrowy, 
podobnie jak dla spinu elektronowego. Dalsze rozważania na temat chemicznych i fizycz¬ 
nych własności orto- i parawodoru można znaleźć na str. 408. 

Ze względu na mały moment bezwładności wodoru nadsubtelna struktura w jego 
widmie nie jest wyraźna, lecz przejawia się jako zmiana natężenia co drugiej linii. Natęże¬ 



nie tych linii jest w przybliżeniu trzy razy mniejsze od natężenia linii przypadających po¬ 
między nimi. Ponieważ dla homojądrowych cząsteczek dwuatomowych widmo czysto 
rotacyjne nie istnieje 5 , przeto nadsubtelną strukturę widm tych cząsteczek należy rozpatry¬ 
wać w połączeniu ze zjawiskiem Ramana (patrz str. 274) lub w połączeniu z widmami pas¬ 
mowymi właściwymi dla równoczesnego przejścia elektronowo-oscylacyjno-rotacyjnego. 

Dalsze nadsubtelne rozszczepienie zaobserwowano jako efekt asymetrycznego roz¬ 
kładu ładunku w jądrze. Asymetria ta jest opisywana jako kwadrupolowy m o - 
ment elektryczny jądra; sprzężenie między kwadrupolowym momentem jądro¬ 
wym i polem elektrycznym, właściwe jądrom i elektronom, przejawia się zarówno jako 
rozszczepienie struktury rotacyjnej dla heterojądrowych cząsteczek dwuatomowych, 
jak też jako słabe widmo kwadrupolowe w obszarze częstości radiowych dla homojądro¬ 
wych i heterojądrowych cząsteczek dwuatomowych (patrz str. 296). 

Natężenie widm pasmowych, Natężenie widm pasmowych może być interpretowane 
w oparciu o zasadę Francka-Condona. Rozkład natężenia wskazuje na istnienie przejść 
uprzywilejowanych, których badanie jest źródłem danych o stanach oscylacyjnych cząstecz¬ 
ki. Dane te, wraz z uzyskanymi z widma rotacyjnego, wystarczają do określenia stopnia 
anharmoniczności oscylacji cząsteczkowej; można więc określić wartości stałych siło¬ 
wych (patrz str. 12) dowolnych dwu łączących się stanów cząsteczkowych. Należy jednak 
zauważyć, że rozkład natężenia zależy od temperatury i w celu dokładnego określenia 
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stałych cząsteczek konieczne jest zachowanie równowagi termicznej. Z drugiej zaś strony, 
jeżeli znane są stałe cząsteczkowe, rozkład natężenia w widmie może posłużyć jako do¬ 
kładna metoda pomiaru wysokich temperatur, takich jak temperatury elektrycznych 
wyładowań łukowych. 

WPŁYW ZEWNĘTRZNEGO POLA MAGNETYCZNEGO NA ROTACYJNE 
WIDMA CZĄSTECZEK DWUATOMOWYCH 

Dotychczas rozpatrywano cząsteczkę nie biorąc pod uwagę jej orientacji w przestrzeni. 
Jeżeli cząsteczka ma wypadkowy moment magnetyczny i poddana jest działaniu czynnika” 
orientującego, takiego jak słabe zewnętrzne pole magnetyczne, to składowa całkowitego 



Rys. 7.16. Zjawisko Zeemana dla przypadku a) Hunda 


momentu pędu jest skwantowana w kierunku pola, a linie ulegają rozszczepieniu. Wpływ 
ten rozważony zostanie tylko dla dwóch stosunkowo prostych sprzężeń; sprzężenia te 
spotyka się zarówno w dwuatomowych, jak i wieloatomowych cząsteczkach. Znane są 
one jako przypadki Hunda a) i b). Istnieją również inne sprzężenia, lecz wymienione są 
najpospolitsze. Reprezentują one mianowicie przypadki skrajne, a w praktyce spotyka 
się różne sprzężenia pośrednie. Wszystkie opisane sprzężenia są sprzężeniami magnetycz¬ 
nymi. 

Brak zewnętrznego pola magnetycznego 

a) Oś cząsteczki jest skojarzona z polem magnetycznym dostatecznie silnym, aby 
nastąpiło sprzężenie momentu orbitalnego i spinowego. Całkowity elektronowy moment 
pędu Q wokół osi cząsteczki jest sumą składowych orbitalnego i spinowego momentu 
pędu: 

Q + Z (rys. 7.14). 

b) Pole skojarzone z osią cząsteczki nie jest dostatecznie silne, aby nastąpiło sprzęże¬ 
nie spinu. Wektor A (str. 229) łączy się wektorowe z N 1 ), dając wypadkowy moment 

1 ) Współdziałanie między rotacyjnym i orbitąlnym momentem pędu powoduje tzw. dublowanie A, 
gdy A # 0. 
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pędu K, nie obejmujący spinu. Wielkość S łączy się wektorowo z K, dając całkowity mo~ 1 
ment pędu J (rys. 7.15). | 

Obecność zewnętrznego pola magnetycznego ; 

Zjawisko Zeemana (słabe pole magnetyczne), a) Wektory Q i N wykonują | 
ruch precesyjny wokół J, a J wykonuje ruch precesyjny wokół kierunku pola (rys. 7.16}. 



Rys. 7.17. Zjawisko Zeemana dla przypadku b) Hunda 



Rys. 7.18. Efekt Paschena-Backa dla przypadków a) i b) Hunda 


M jest skwantowaną składową J. b) Wektory A i N wykonują ruch precesyjny wokół K; 
K i S wykonują ruch precesyjny wokół J, a J wykonuje ruch precesyjny wokół kierunku 
pola (rys. 7.17). ' . 
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Efekt Paschena-Backa (silne pole magnetyczne), a) i b) K iS nie są sko¬ 
jarzone, lecz są bezpośrednio sprzężone z polem. Wektory K i S każdy z osobna wykonują 
ruch precesyjny wokół kierunku pola (rys. 7.18). 

WPŁYW ZEWNĘTRZNEGO POLA ELEKTRYCZNEGO NA WIDMA ROTACYJNE 
CZĄSTECZEK LINIOWYCH. ZJAWISKA STARKA 

Rotacja dwuatomowej lub wieloatomowej cząsteczki liniowej może zachodzić tylko 
wokół osi prostopadłej do osi cząsteczki. Ponieważ oś elektrycznego momentu dipolo¬ 
wego (jeżeli taki istnieje) jest osią cząsteczki, więc nie istnieje składowa momentu dipolo¬ 
wego w kierunku wektora momentu pędu; zatem zewnętrzne pole elektryczne nie wywiera 
wpływu na kierunek wektora momentu pędu. Ponieważ oś cząsteczki obdarzonej trwałym 
momentem dipolowym ulega rotacji w płaszczyźnie zawierającej składową pola, przeto 
jakikolwiek wpływ pola na trwały moment dipolowy uśrednia się do zera. 

Dla cząsteczek liniowych nie obserwuje się zatem zjaw iska Starka pierw¬ 
szego rzędu. Jednak stosowane pole elektryczne wywołuje powstanie niewielkiego 
momentu dipolowego, który ma składową w kierunku wypadkowego wektora momentu 
pędu; w wyniku tego powstaje niewielkie rozszczepienie. Jest to tzw. zjawisko 
Starka drugiego rzędu; daje się je wykryć tylkę w przypadku, gdy nie za¬ 
chodzi zjawisko pierwszego rzędu. Zjawisko można dogodnie obserwować za pomocą 
widm mikrofalowych; ma ono wielkie znaczenie w wyznaczaniu cząsteczkowych momentów 
dipolowych (patrz str. 339). 





Rozdział 8 


WIDMA CZĄSTECZKOWE (2) 


WIDMA CZĄSTECZEK WIELO ATOMOWYCH 

Analiza widm cząsteczek wieloatomowych jest zadaniem imponująco szerokim i wy¬ 
maga raczej innej metody przybliżenia niż stosowana w przypadku widm cząsteczek 
dwuatomowych. Pomimo to zasady powstawania widm pozostają takie same, a zatem 
widma cząsteczek wieloatomowych można rozpatrywać jako warianty widm cząsteczek 
dwuatomowych. Wydaje się, że uzasadnione jest również założenie, iż widmo cząsteczki 
wieloatomowej, tak jak i widmo cząsteczki dwuatomowej, tworzy się w wyniku zmian 
oscylacji, rotacji i przejścia elektronowego, które zachodzą łącznie lub osobno. Słuszne 
jest również założenie, że oscylację cząsteczki wieloatomowej można rozpatrywać jako 
wiele nałożonych oscylacji harmonicznych jej części składowych. 

W celu określenia struktury cząsteczki wieloatomowej należy poznać geometryczny 
i przestrzenny układ znajdujących się w niej atomów. Biorąc powyższe pod uwagę, jednym 
z najważniejszych zadań stawianych przed spektroskopią jest wykorzystanie obserwo¬ 
wanego widma do określenia tzw. „symetrii” cząsteczki. Widmo cząsteczkowe jest jednak 
tak złożone, że nie można by na podstawie prostej kodyfikacji położeń linii wnioskować 
o możliwym geometrycznym kształcie cząsteczki. Znacznie bardziej owocne jest zbliżenie 
się do tego zagadnienia od innej strony. Metoda określania konfiguracji atomów w cząs¬ 
teczce obejmuje trzy następujące etapy: 

1) Teoretyczne rozważanie wszystkich możliwych konfiguracji, które może przyjmować 
dana cząsteczka. 

2) Obliczanie liczby możliwych oscylacji i rotacji związanych z każdą możliwą kon¬ 
figuracją. 

3) Wybór prawidłowej konfiguracji drogą korelacji z rzeczywistymi oscylacjami 
i rotacjami cząsteczki, określonymi na podstawie obserwowanych widm. Nie jest to po¬ 
stępowanie łatwe, ponieważ należy zdawać sobie sprawę, że istnieje wiele czynników za¬ 
kłócających. Jednak w większości przypadków można — korzystając z danych chemicz¬ 
nych — trafnie określić najbardziej prawdopodobną konfigurację cząsteczkową; po¬ 
twierdzenie tego uzyskuje się obserwując widmo rzeczywiste. 

Podane wyżej trzy etapy analizy widm cząsteczkowych będą następnie szczegółowo 
rozpatrzong. 

SYMETRIA CZĄSTECZEK 

Możliwe ugrupowania atomów w cząsteczce można rozpatrywać jako abstrakcyjne 
układy geometryczne. Układy te można między sobą rozróżniać na podstawie tzw. włas¬ 
ności symetrii. W istocie nie ma potrzeby wyobrażać sobie, że układ geometryczny 
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zawiera jeszcze coś oprócz punktów i linii, lecz dopóki punktów nie zastąpimy atomami, 
z których składa się cząsteczka, nie da się ocenić znaczenia własności symetrii figury w za¬ 
stosowaniu do konfiguracji cząsteczki. Jako skróconą metodę określania własności sy¬ 
metrii dowolnej konfiguracji danej cząsteczki stosuje się szeroko teorię grup. Teoria ta 
zajmuje się czysto abstrakcyjnym manipulowaniem wyobrażonymi figurami oraz wpływem 
wszystkich możliwych przekształceń na ich własności symetrii. Najdogodniej jest mieć 
je wszystkie opracowane i ujęte w tablicach, tak aby wyniki można było bezpośrednio 
stosować do wyboru możliwej konfiguracji cząsteczki. Poniżej podano przegląd niektórych 
terminów (i ich omówienie) spotykanych zazwyczaj podczas rozpatrywania tych zagadnień. 

Elementy symetrii. Cząsteczka może mieć jedną lub więcej następujących własności: 

a) płaszczyznę symetrii, .' 

b) oś symetrii, 

c) punkt symetrii lub środek symetrii. 

Własności te nazywane są elementami symetrii; znane są jeszcze inne jej 
elementy, ale wymienione powyżej są najważniejsze. 

Płaszczyzna symetrii. Jeżeli cząsteczka ma płaszczyznę symetrii, to połowa cząsteczki 
znajdująca się po jednej stronie płaszczyzny jest lustrzanym odbiciem połowy cząsteczki 
umieszczonej po drugiej stronie płaszczyzny, a całkowita zamiana par atomów między 
jedną a drugą połową cząsteczki daje konfigurację nieodróżnialną od konfiguracji pier¬ 
wotnej. 

Oś symetrii. Jeśli cząsteczka, ma oś symetrii, to oś ta może być dwukrotna, trzykrotna, 
czterokrotna itd. Na przykład jeżeli oś jest dwukrotna, to obrót cząsteczki o kąt 2 tu/ 2 
sprowadzają do konfiguracji, nieodróżnialnej od konfiguracji pierwotnej. Ten sam wynik 
osiąga się przy obrocie o 2tu/3 w przypadku osi trzykrotnej i przy obrocie o kąt 2 tc/ 4 
w przypadku osi czterokrotnej. 

Punkt symetrii. Jeżeli cząsteczka ma punkt symetrii, to linia prosta wykreślona z do¬ 
wolnego atomu w cząsteczce i przechodząca przez punkt symetrii przejdzie następnie 
przez identyczny atom znajdujący się w takiej samej odległości po drugiej stronie punktu. 

Dogodne jest podzielenie cząsteczek na grupy o wspólnych niektórych elementach 
symetrii. Nie wszystkie kombinacje elementów symetrii są możliwe; np. nie dadzą się po¬ 
godzić: jedna oś trzykrotna i jedna oś czterokrotna; żadna cząsteczka nie może mieć 
równocześnie obu tych elementów symetrii. Ten rodzaj rozumowania narzuca pewne 
ograniczenia na liczbę i uformowanie możliwych grup symetrii. Istnienie pewnych ele¬ 
mentów symetrii nieuchronnie pociąga za sobą istnienie innych elementów; np. linia 
przecięcia się dwóch płaszczyzn symetrii stanowi oś symetrii. 

Przekształcenia symetryczne i grupy symetrii. Przekształceniem syme¬ 
trycznym nazywa się czynność taką, jak obrót wokół osi lub odbicie na płaszczyźnie, 
czynność, w wyniku której wytwarza się konfiguracja nie różniąca się od konfiguracji 
pierwotnej. Cały zbiór takich przekształceń określany jest przez matematyków jako g r u - 
p a. Należy podkreślić, że przekształcenie symetryczne jest abstrakcyjnym procesem 
wyobrażonym, podobnym do manipulacji figurami w czystej geometrii. Grupy symetrii 
są również pojęciami całkowicie abstrakcyjnymi. Rozróżnia się je między sobą na pod¬ 
stawie specjalnej nomenklatury, która nie będzie tu wyjaśniona. Tablice grup, ich nomen¬ 
klaturę oraz poszczególne własności symetrii można znaleźć w podręcznikach dotyczących 
teorii grup. 
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Względne położenia atomów w danej cząsteczce określają liczbę przekształceń, które 
można pojęciowo dla tej cząsteczki przeprowadzić. Liczbę i rodzaj tych przekształceń 
można określić z widma cząsteczki, ą zatem w ten sposób za pomocą teorii grup można 
wnioskować o położeniach atomów. Grupy, na które można podzielić różne cząsteczki 
zgodnię z ich własnościami symetrii, noszą nazwę grup punktowych. 

OSCYLACJE CZĄSTECZEK WIELOATOMOWYCH 

Drgania normalne. Oscylacja cząsteczkowa cząsteczki wieloatomowej jest wypadkową 
drgań wszystkich atomów, z których składa się cząsteczka. Za ruch atomu uważa się ruch 
jądra i przyjmuje się, że jądra poruszają się prostym ruchem harmonicznym po liniach 

prostych. Oscylacja cząsteczkowa może być 
prosta lub złożona o stale zmieniającej się 
formie. Mówi się, że cząsteczka wykazuje 
pewne drganie normalne, gdy wszyst¬ 
kie jej składowe atomy oscylują harmonicz¬ 
nie z tą samą częstością i w tej samej fazie. 
Oscylacje różnych atomów mogą jednak róż¬ 
nić się amplitudą; ponieważ częstości oscy¬ 
lacji i jej fazy są takie same, przeto atomy 
w tym samym momencie osiągają położenia 
odpowiadające maksymalnemu przesunięciu, 
a także przechodzą równocześnie przez po¬ 
łożenia odpowiadające przesunięciu zero¬ 
wemu. Dla danej cząsteczki może istnieć 
kilka drgań normalnych o różnych częstoś¬ 
ciach. Nałożenie się dwóch lub więcej drgań 
normalnych na ogół nie daje w wyniku drga- 

. i i- • • nia normalnego. Jeżeli, jak to się zdarza 

Rys. 8.1. a) Drgania normalne liniowej cząs- 

teczki trój atomowej XY 2 . Liczba oscylacyjnych w P ewn Y c h przypadkach, kilka drgań nor- 
stopni swobody wynosi 3iV-5 =4 (N oznacza malnych ma tę samą częstość, pkreśla się je 
liczbę elementów cząsteczki), b) Drgania normal- jako zwyrodnienie. Na przykład je- 
ne zgiętej cząsteczki trójatomowej XY 2 . Liczba żeli tę samą częstość mają dwa drgania nor- 
oscylacyjnych stopni swobody wynosi 3 N-6 = 3 maln6) wówczas mówi się , że są one p 0 d- 

wojnie zwyrodniałe. Dla różnych 
grup symetrii obliczono szczegółowo liczbę zwyrodniałych i niezwyrodniałych drgań 
normalnych. Na rys. 8.1 przedstawiono drgania normalne liniowej i zgiętej cząsteczki 

trójatomowej Xr 2 - 

Stopnie swobody. Stopień swobody można zdefiniować jako ruch cząstki o gładkiej 
powierzchni, który można mechanicznie zatrzymać. Na przykład gładka kula ma trzy 
stopnie swobody translacji, lecz nie ma swobody rotacji; jeżeli jest ona doskonale 
gładka, to nie można stwierdzić, czy ulega ona rotacji, czy też nie. Gładka płaszczyzna 
kołowa ma trzy translacyjne i dwa rotacyjne stopnie swobody. 

Do opisania położenia pojedynczej cząstki w dowolnym momencie potrzeba trzech 
współrzędnych; podobnie, gdy cząstka porusza się, niezbędne są trzy współrzędne do 
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opisania tego ruchu. Cząstka ma trzy stopnie swobody i ruch jej można rozłożyć na trzy 
składowe. Zatem jeżeli rozpatrywany jest układ złożony z N cząstek, to do opisu ich 
ruchu potrzeba 3N współrzędnych, a cały układ ma 3 N stopni swobody. Tak więc cząstecz¬ 
ka o N atomach ma 3 N stopni swobody, z których 3 związane są z translacją cząsteczki 
jako całości, a 3 — z rotacją cząsteczki jako całości. Stąd liczba stopni swobody oscylacji 
W ynosi 3 N — 6. Dla liniowej cząsteczki liczba stopni swobody oscylacji równa jest 3 N - 5, 
ponieważ cząsteczka liniowa ma tylko dwa stopnie swobody rotacji 1 ). 

Częstość drgania normalnego. Ciało poruszające się prostym ruchem harmonicznym 
podlega działaniu siły wstecznej, proporcjonalnej do przesunięcia. Siłę tę można zapisać 
jako — ky, gdzie y oznacza przesunięcie, a k — stałą siłową (por. str. 12). 

Przesunięcie każdego atomu w cząsteczce wywołane oscylacją może być opisane za 
pomocą współrzędnych x l9 y x i z v Siłę wsteczną, powodującą powrót atomu do położenia 
odpowiadającego przesunięciu zerowemu, można rozłożyć na trzy składowe wzdłuż 
osi y i z. W najogólniejszym przypadku każdą z tych trzech składowych można opisać 
za pomocą trzech przesunięć, ponieważ na siłę wsteczną-w jednym kierunku mogą oddzia¬ 
ływać przesunięcia w dwóch innych kierunkach. Trzy składowe można więc zapisać w na¬ 
stępującej postaci: 

* pi _ _ L- n Y _ ^ _ i- li- 

r x . = K xx -*1 K xy si fi xz z 1 j 

F i — __ k Hy — k 11 V — k lir ' * 

r y ~~ K yx K yy si — K yz z u 

p i — _ L- u r _ k n v — k u? 

r z — K zx x i K zy si ft zz z i j 

gdzie k oznacza odpowiednią stałą siłową. Do tej pory przyjmowano, że rozpatrywany 
atom jest jedynym poruszającym się atomem. W rzeczywistości poruszają się wszystkie 
atomy, a więc należy wprowadzić wyrazy ujmujące zależność przesunięcia jednego atomu 
od przesunięć atomów pozostałych. Przez cały czas zakłada się, że przesunięcia te są nie¬ 
wielkie, dzięki czemu równania mogą przyjąć postać liniową. Można napisać cały szereg 
następujących równań 2 ): 

k X x n *i ~ k xy n y x - k xz n z x - k xx 12 x 2 - k xy 12 y 2 - k xz 12 z 2 - ... - k xz 1 N z N , 

kyx 11 Xl ' kyy^yi kyz U Z! ky x 12 X2 kyy 12 y% ky z 12 Z 2 ... kyz^Ztf, 

kzx n *i - k zy n ^i - k zz n z x - k zx 12 x 2 ~ k Z y 12 y z - k zz 12 z 2 - ... - k zz m z N , 


Fz N = — k zx N1 x 1 - kzj»yi - k zz N1 Zi - k zx * 2 x 2 - k zy N2 y, - k zz ”*z % - ... - k zz ™z N . ( 8 . 1 ) 

Ponieważ liczba cząstek wynosi N, przeto istnićje 3N równań z 3 N niewiadomymi 
(przesunięcia). Jeżeli równania te połączy się, to uzyska się równanie 37V-tego rzędu. 
Rozwiązanie tego równania względem częstości podstawowej daje 3N możliwych wartości 
v 3 ). Istnieje zatem 3N możliwych drgań normalnych cząsteczki. Bliższe zbadanie tych 

*) Termin stopień swobody ma dwa inne znaczenia, nie związane z definicją podaną w po¬ 
wyższym paragrafie. Termin ten jest używany na określenie następujących wielkości: 

1) całkowita liczba parametrów albo „wyrazów kwadratowych”, od których zależy energia poje¬ 
dynczej cząstki, 

2) liczba zmiennych, które można zmienić bez naruszenia natury opisanego przez regułę faz układu 
w równowadze. Fakt, że termin „stopień swobody” opisuje trzy wielkości niepowiązane ze sobą, nie jest 
zjawiskiem zbyt szczęśliwym. 

' 2 ) E. Tell er, Hand-und Jdhr. d. Chem. Phys., 9, H, 43 (1934). 

3 ) ( F x i =Ą 7 z 2 v 2 m- L x x itd.) 
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równań za pomocą dokładniejszych metod matematycznych prowadzi do wniosku, że 
sześć z możliwych pierwiastków równa się zeru (pięć dla cząsteczki liniowej). Odpowiadają 
one translacyjnym i oscylacyjnym ruchom cząsteczki i są nazwane oscylacjami 
niewłaściwymi. Stwierdzono więc, że 1) liczba właściwych drgań normalnych jest 
równa liczbie stopni swobody oscylacji i 2) ponieważ te drgania normalne odpowiadają 
wszystkim możliwym wartościom v , przeto każdy ruch oscylacyjny cząsteczki można 
rozpatrywać jako pewną liczbę nałożonych drgań normalnych. 

Współrzędne oscylacji. Przesunięcie cząsteczki wykonującej oscylację zazwyczaj opisy¬ 
wane jest za pomocą tzw. współrzędnych normalnych: x, y i r. Reprezen¬ 
tują one okresowe zmiany współrzędnych kartezjańskich x 0 , y 0 i z 0 , gdzie: 

x =Wo cos2tt v x t, 

, y =*y 0 cos27U0j,f, 
z — z 0 cos2ti: v z *• 

Jeżeli równania zawierające stałe siłowe przedstawić za pomocą współrzędnych kartezjań¬ 
skich, to przybiorą one dosyć skomplikowaną postać, ponieważ nie wszystkie przesunięcia 
cząsteczek są mierzone od wspólnego punktu początkowego; przesunięcie każdej cząsteczki 
odniesione jest do jej położenia równowagi. Aby usunąć tę trudność, zarówno współrzędne 
kartezjańskie, jak i normalne, odnosi się do punktów i kątów w samej cząsteczce; w ten 
sposób zaniedbuje się translacyjny i rotacyjny ruch cząsteczki jako całości. Współrzędne 
takiego układu nazywane są współrz ę d nymi wewnętrznymi. 

Oscylacje symetryczne i antysymetryczne, Przepuśćmy, że podczas oscylacji cząsteczki 
ma być dokonane przekształcenie symetryczne. Jeżeli oscylacja nie ulega zmianie pod 
wpływem tego przekształcenia, wówczas mówi się, że jest ona symetryczna wzglę¬ 
dem przekształcenia symetrycznego. Drganie normalne, symetryczne względem wszystkich 
możliwych przekształceń symetrycznych, nazwane jest całkowicie symetry¬ 
cznym drganiem normalnym. 

Jeśli przekształcenie symetryczne zmienia drganie normalne na oscylację w położeniu 
przeciwnym względem płaszczyzny, osi lub punktu symetrii, wokół którego zachodzi 
przekształcenie (w rezultacie oznacza to zmianę znaku przesunięć oscylacji), powiada się 
wówczas, że drganie normalne jest antysymetryczne względem przekształcenia 
symetrycznego. Na rys. 8.1 a) przedstawiono drganie normalne, symetryczne względem 
symetrycznego przekształcenia odbicia od płaszczyzny symetrii AB, oraz drganie normalne, 
antysymetryczne względem symetrycznego przekształcenia odbicia od AB. 

Wpływ przekształcenia symetrycznego na drganie normalne. Przekształcenie syme¬ 
tryczne w cząsteczce teoretycznie może dać jeden z następujących skutków: 

a) drganie normalne może nie ulec zmianie, 

b) przesunięcia drgania normalnego mogą zmienić znak, 

c) dane drganie normalne może zmienić się na inne. 

Jeżeli drganie normalne nie jest zwyrodniałe, to przekształcenie symetryczne 
prowadzi jedynie do symetrycznej lub antysymetrycznej zmiany współrzędnych, natomiast 
drgania zwyrodniałe mogą również łączyć się liniowo w różnych stosunkach, 
dając w rezultacie nową oscylację. Zatem warunek c) odnosi się wyłącznie do drgań zwyrod¬ 
niałych. Liczba oscylacji zwyrodniałych zależy od elementów symetrii poszczególnej 
cząsteczki. Na przykład jeżeli cząsteczka ma trzykrotną oś symetrii, zawsze istnieją 
drgania podwójnie zwyrodniałe. 
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Możliwe drgania normalne, żwiązane z poszczególnymi grupami cząsteczkowymi 
(każda grupa reprezentuje specjalne połączenie elementów symetrii), są sklasyfikowane 
zgodnie z ich własnościami symetrii i podzielone na różne typy symetrii lub kla¬ 
sy symetrii, które oznacza się odpowiednimi literami i numerami. Na przykład 
istnieje kilka całkowicie symetrycznych drgań normalnych każdej cząsteczki. Oznacza się je 
jako A lub A l9 albo A 1 . 

Wpływ przekształceń symetrycznych na oscylacyjną funkcję falową. Oscylacyjna funkcja 
falowa jest funkcją energii potencjalnej i może być wyrażona we współrzędnych normalnych. 
Energia potencjalna układu podczas przekształcenia symetrycznego pozostaje oczywiście 
bez zmian; mówi się, że jest ona niezmienna względem przekształceń 
symetrycznych. Zatem funkcja falowa odpowiada przekształceniom symetrycznym 
w taki sposób, w jaki odpowiadają im współrzędne normalne; wielkość jej podczas prze¬ 
kształcenia symetrycznego nie ulega zmianie. O funkcji takiej również mówi się, że jest ona 
niezmienna względem przekształceń symetrycznych. Jeżeli funkcja falowa nie reprezentuje 
stanu zwyrodniałego, to może ona być jedynie symetryczna lub antysymetryczna względem 
przekształceń symetrycznych. Jeśli reprezentuje ona stan zwyrodnienia, może być syme¬ 
tryczna lub antysymetryczna względem przekształcenia symetrycznego, lecz istnieje też inna 
możliwość, a mianowicie przekształcenie symetryczne przekształci ją w inną funkcję falową, 
utworzoną przez liniową kombinację zwyrodniałych funkcji falowych. Powyższe obowiązuje 
również dla rotacyjnych i elektronowych funkcji falowych, które zostaną omówione 
w dalszej części tego rozdziału. 

Zasada Francka-Condona. Sformułowana dla cząsteczek dwuatomowych zasada 
Francka-Condona stosuje się również do cząsteczek wieloatomowych. Trzy założenia 
leżące u podstaw tej zasady, sformułowane zostały na str. 237. Założenie, że podczas 
przejścia elektronu nie zachodzi zmiana odległości między jądrami, oznacza niezmienność 
trzech współrzędnych określających położenie atomu w cząsteczce wieloatomowej podczas 
zmiany oscylacyjnej liczby kwantowej. Gdy nie zachodzi przejście elektronu, regułę 
wyboru stanowi Av = ±1. • 

Jeśli przyjąć, że symetria początkowego i końcowego stanu elektronowego niczym się 
nie różni, to skłonność do wzbudzenia właściwa jest jedynie zachowującym symetrię 
oscylacjom. Oznacza to, że drgania całkowicie symetryczne są uprzywilejowane. Jednak, 
gdy drgania nie są całkowicie symetryczne, wówczas istnieje również możliwość istnienia 
przejść elektronowych. Zachodzi to w przypadku, gdy początkowy i końcowy stan elektro¬ 
nowy nie mają tej samej symetrii, lecz mają wspólne pewne elementy symetrii. Przejścia, 
które wówczas zachodzą, prowadzą do zachowania elementów symetrii wspólnych dla 
obu stanów. 

Energia oscylacji. Całkowita energia oscylacji jest sumą energii wszystkich oscylują¬ 
cych atomów, tzn. sumą energii wszystkich oscylatorów harmonicznych; .można więc 
wyrazić ją, posługując się równ. (1.33), jako 

E = h]?v 

gdzie v Jest oscylacyjną liczbą kwantową, mogącą przybierać wartości 0, 1, 2, ... 

Jeżeli amplituda jest duża, cząsteczki poruszają się ruchem anharmonicznym i należy 

dodać wyrazy zawierające wyższe potęgi ^ + (patrz str. 234). Pełne wyrażenie na 
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energię oscylatora anharmonicznego nie jest ograniczone wyłącznie do sumy energii 
wszystkich drgań normalnych, lecz obejmuje również wyrazy mieszane, zawierające os¬ 
cylacyjne liczby kwantowe więcej niż jednego drgania normalnego. 

Energia potencjalna stanów oscylacyjnych. Energię potencjalną stanu oscylacyjnego 
w cząsteczce wieloatomowej najlepiej reprezentuje powierzchnia energii potencjalnej. 
Zmianę energii potencjalnej w jednym kierunku można przedstawić jako dwuwymiarową 
krzywą, powstałą w wyniku przecięcia tej powierzchni. Wszystkie nie mające kształtu 

płaskich figur cząsteczki oraz niektóre 
cząsteczki liniowe wykazują dwa mini¬ 
ma na krzywych energii potencjalnej 1 ), 
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atomów wchodzących w skład cząstecz¬ 
ki. Zjawisko to znane jest jako p o d-' 
woj en ie inwersyjne. Polega 
ono na wymianie wszystkich jąder po¬ 
przez środek masy cząsteczki; nie moż¬ 
na zamienić konfiguracji przed inwersją 
w konfigurację po inwersji przez zwykły 
obrót cząsteczki. Istnieje pewna moż¬ 
liwość takiej zamiany dzięki efektowi 
tunelowemu (patrz str. 203), co uwi¬ 
dacznia się jako rozszczepienie pozio¬ 
mów energetycznych. Jeżeli wymienia¬ 
jące się atomy są różne, powstają izo¬ 
mery optyczne, które można w pewnych 
przypadkach rozdzielić. Obie formy 
cząsteczki mają te same stany rotacyj¬ 
ne. Na rys. 8.2 przedstawiono zmianę 
potencjału cząsteczki piramidalnej XY 3 
w funkcji odległości atomu X od płasz¬ 
czyzny Y z . 

Występowanie dwóch minimów po¬ 
tencjału pozwala wnioskować, że istnie¬ 
ją dwa położenia równowagi atomów w cząsteczce. Każdej z tych konfiguracji odpowiada 
pewna funkcja falowa; występowanie dwóch wartości energii wyjaśnia się istnieniem dwóch 
możliwych kombinacji liniowych tych funkcji falowych. Jeżeli y) +x oznacza jedną funkcję 
falową, a y)__ x — drugą, to całkowita cząsteczkowa funkcja falowa dana jest równaniem 

* •. w = y>+x -f v-x ' 

lub . 

W = V+x - V-x- 

Ponieważ energia zależy od kwadratu funkcji falowej, przeto różnica pomiędzy dwiema 
wartościami energii zależy od iloczynu y) +x f_ x . Energia oscylatora anharmonicznego 


Rys. 8.2. Krzywa energii potencjalnej piramidalnej czą¬ 
steczki XY 3 . Energię wykreślono w funkcji odległości 
atomu X od płaszczyzny Y. Na wykresie uwidoczniono 
dwa minima potencjału i rozszczepienie poziomów ener¬ 
gii oscylacji; rozszczepienie niższych stanów oscylacyj¬ 
nych jest wyolbrzymione 


*) W pewnych przypadkach występują więcej niż dwa minima; liczba rozszczepionych składowych 
energii jest równa liczbie minimów potencjalnych. ' 
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Fot. 6. Anomalne rozszczepienie 
Zeemana linii D sodu; a) w nieo¬ 
becności pola magnetycznego, b) 
w polu magnetycznym. (B a c k i 
Lande, Zeemaneffekt und Mul- 
tiplettstruktur der Spektrallinien, 


Fot. 7. Efekt Paschena-Backa dla Fot. 8. Efekt Sterna-Ger- 
dubletu 2 S— 2 P berylu. Widoczne lacha; rozszczepienie stru- 
jest rozszczepienie dubletu we wzra- mienia atomów litu w nie- 
stającym polu. [K a p i t z a, jednorodnym polu magne- 
Shelkoy i Laurman, Proc . tycznym (wg Taylora) 

Roy. Soc., Al67 (1938).] 


Fot. 9. Część widma pasmowego wodoru w temp. 300°C (u góry) i w temp. 85°C (u dołu). [McLennan, 
Smith i L e a. Proc. Roy. Soc., A113 (1926).] 


Fot. 10. Pasmo 3680 A helu, wykazujące struk¬ 
turę subtelną. [McLennan, Smith i Lea. 
Proc . Roy. Soc., A113 (1926).] 































Fot. 11. Serie absorpcyjne Rydberga dla CS 2 , zbiegające się do 856,5 A. [Tanaka, Jursa 
i Le Blanc, /. Chem. Phys., 28 (1958).] 



Fot. 12. Widma Ramana halogenków litowców. Cyfry wskazują przesunięcie częstości w cm -1 . Promie¬ 
niowanie wzbudzające Hg (2 = 2536,5 A). Inne linie rtęci oznaczono literą X (wg Krishnana i Narayanana) 













IN 
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wzrasta ze wzrostem wartości liczby 5 kwantowej v, w wyniku czego rośnie również wartość 
funkcji falowej oraz różnicaenergii między dwiema wartościami rozszczepionymi (rys. 8 . 2 ). 
Widmo inwersyjne, ze względu na rozszczepienie poziomów energetycznych, 
jest bardzo wrażliwe na wysokość bariery potencjalnej, przez którą musi przejść jądro. 
Wysokość ta zależy od położenia atomów w czą¬ 
steczce, wskutek czego jest ona bardzo wrażliwa Hi H 2 H3 N 

na niewielkie odśrodkowe zniekształcenia- Wy- \, \ f /j \. 

woływane rotacją cząsteczki. W rezultacie wid- ' 'n' H\ Ł 2 H 3 

m o inwersyjne wykazuje znaczną złożoność. W 
. t j • t • r + n. Rys. 8^3. Inwersja cząsteczki amoniaku 

wielu przypadkach rozdzielenie linii jest albo 

bardzo niewielkie, albo nie do odczytania. 

Widmo inwersyjne amoniaku zostało zbadane bardziej szczegółowo niż inne tego 
typu widma. Rozszczepienie poziomów energetycznych jest znaczne, ponieważ niska jest 
tu bariera potencjału. Przyjmuje się, że w jednej płaszczyźnie leżą trzy atomy wodoru, 
mając atom azotu po jednej stronie płaszczyzny (rys. 8.3). W wyniku inwersji atom azotu 
przechodzi przez barierę potencjału w płaszczyźnie atomów wodoru do stałego położenia 
po drugiej stronie płaszczyzny; o cząsteczce takiej mówi się, że oscyluje ona pomiędzy dwiema 


N Hi H2 Ha 

Rys. 8.3. Inwersja cząsteczki amoniaku 


Q Q Q ~ CeHs 

Li A I = ^opropyl 

\ • M-= metyl 


M M 

Rys. 8.4. Izomery optyczne metyloizo- 
propylofenyloaminy 


H 2 Hi 



Rys. 8.5. Inwersja cząsteczki metanu 


formami. Ruch atomu azotu kompensowany jest ruchem atomów wodoru, dzięki czemu 
układ jako całość nie jest obdarzony pędem liniowym. Nie daje się rozdzielić tych dwóch 
typów cząsteczki metodami chemicznymi, można więc zaledwie powiedzieć, że formy te 
istnieją niezależnie od siebie. Jeżeli atomy wodoru w cząsteczce zostaną zastąpione innymi 
atomami lub grupami (rys. 8.4), wówczas w wyniku inwersji wytworzy się cząsteczka bę¬ 
dąca lustrzanym odbiciem cząsteczki pierwotnej. Cząsteczki te będą izomerami optycz¬ 
nymi cząsteczek; w tym szczególnym przypadku nie wykryto izomerii optycznej; okazuje 
się przy tym, że bariera potencjału nie jest dostatecznie wysoka, aby zapobiec natychmias¬ 
towej racemizacji izomerów. 

Podczas rozważania inwersji każdy atom w cząsteczce traktuje się jako atom indywi¬ 
dualny, nawet jeśli w cząsteczce znajdują się atomy podobne. Na przykład cząsteczka metanu 
ma widmo inwersyjne, które nie daje się rozszyfrować. Cząsteczka, ta składa się z atomu 
węgla umieszczonego w środku pomiędzy czterema atomami wodoru znajdującymi się w czte¬ 
rech narożach tetraedru. Oznaczając atomy wodoru przez 1 , 2, 3, 4, jak na rys. 8.5, wi¬ 
dzimy, że zachodzenie procesu inwersji powoduje wytworzenie konfiguracji, której nie 
można by otrzymać przez zwykły obrót całej cząsteczki. W przypadku cząsteczki tetrae- 
drycznej bariera potencjału jest wysoka. Jeżeli każdy z czterech atomów wodoru w cząstecz¬ 
ce metanu zastąpiony zostanie innym atomem lub grupą, to dwie spowinowacone przez 


17 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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inwersję formy daje się rozpoznać jako parę izomerów optycznych. Każdą formę można 
wydzielić i przechować nieograniczenie długo w temperaturze pokojowej; jeżeli temperatu¬ 
ra wzrośnie, może zajść racemizacja. 

ZAS1 OSO WANIĘ 1EORII DRGAŃ NORMALNYCH DO ODTWARZANIA 
BUDOWY CZĄSTECZKI 

Prócz przypadku, gdy cząsteczka wykonuje tylko drgania całkowicie symetryczne, nie 
można (badając samą oscylację cząsteczek) określić wyczerpująco ich budowy. Należy 
wówczas rozpatrywać oscylację w połączeniu z rotacją (widma rotacyjno-oscylacyjne w pod¬ 
czerwieni), korelując wyniki z obserwacjami widm mikrofalowych (widma czysto rotacyjne) 
i widm Ramana (por. str. 274). Jednak omówienie praktycznej wartości powiązania między 
■ przekształceniami symetrycznymi i drganiami normalnymi jest pomocne na tym etapie 
rozważań. 

Pierwszym krokiem do odtworzenia budowy cząsteczki jest wysunięcie na podstawie 
danych chemicznych przypuszczenia na temat kształtu cząsteczki oraz liczby elementów 
symetrii w niej zawartych. Cząsteczkę można wówczas, tytułem próby, zaliczyć do którejś 
grupy symetrii, a ponieważ symetria cząsteczki narzuca pewne ograniczenia (zgodnie 
z rodzajem grupy) na możliwe drgania normalne i funkcje falowe, przeto pozostaje spraw¬ 
dzenie zgodności obserwowanych oscylacji i rotacji z danymi dla obranej grupy. 

Następnym krokiem jest ustalenie (na podstawie tablic) liczby drgań normalnych 
wspólnych dla cząsteczek należących do tej grupy. W szczególnych przypadkach można 
zastosować pewne ułatwiające uproszczenia. Na przykład niektóre cząsteczki wieloato- 
mowe, a szczególnie cząsteczki większe, można podzielić na zespoły identycznych jąder, 
które mogą zamieniać się położeniami w wyniku przekształcenia symetrycznego. Ponadto, 
jeżeli jądro usytuowane jest na płaszczyźnie lub osi symetrii, może ono poruszać się wzdłuż. 
płaszczyzny lub osi oscylacji tylko wtedy, gdy oscylacja jest symetryczna do tej płaszczyzny 
lub osi. Ruch prostopadły do płaszczyzny lub osi może zachodzić wówczas, gdy oscylacja 
jest antysymetryczna do tej płaszczyzny lub osi; dotyczy to przypadku niezwyrodniałej oscy¬ 
lacji. Pewne uproszczenie można uzyskać zakładając 1 ), że oscylacje zachodzą: 1) wzdłuż 
kierunku osi walencyjnych, powodując rozciąganie wiązań, 2) prostopadle do tych 
wiązań, powodując deformację kątów walencyjnych lub 3) jako drgania skrętne wokół 
kierunku wiązania walencyjnego. Założenie to, zaniedbujące wszystkie siły między- 
atomowe prócz działających wzdłuż lub prostopadle do wiązań walencyjnych, dobrze 
spełnia zadanie pierwszego przybliżenia dla szeregu cząsteczek wieloatomowych, a wyniki 
dają wystarczająco dobrą zgodność z .wynikami otrzymanymi bezpośrednio z widm. 
Niezależnie od rzeczywistej natury przesunięcia, omówione powyżej uproszczone założenie 
prowadzi do prawidłowego podziału oscylacji na różne klasy symetrii. 

Zachodzące wzdłuż kierunku wiązania cząsteczkowego drganie nazywane jest drga¬ 
niem walencyjnym lub drganiem rozciągającym wiązanie; 
drganie prostopadłe do wiązania nazywa się drganiem deformacji lub częściej 
drganiem zginającym w i ą z a n i e. Drganie może być ponadto w a h 1 i w e, 
gdy atomy albo grupy atomów na końcu wiązania oscylują albo „wahają się” wokół sta- 

Ł ) Z. Mecke, J. Phys . Oiem, % B16, 409, 421 (1932). 
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lego punktu w wiązaniu; tętn i ą c e, gdy drganie jest trójwymiarowe robejmuje kilka 
identycznych wiązań, takich jak np. w metanie. Okazuje się, że jeśli drganie zachodzi prosto- 6 
padle do wiązania o stałej długości, to siła wsteczna jest mniejsza, a więc i stała siłowa jest 
mniejsza niż dla drgania zachodzącego wzdłuż kierunku wiązania powodującego jego 
rozciąganie. Mecke zaobserwował, że częstość drgania rozciągającego wiązanie zawsze 
przewyższa częstość drgania zginającego wiązanie. Dla danego wiązania charakterystyczne 
jest raczej drganie rozciągające niż drganie powodujące jego zginanie. Zasadniczo najlepsze 
wyniki uzyskuje się przyjmując, że drganie zachodzi wzdłuż kierunku sił walencyjnych, 
które uważa się za siły wsteczne. Alternatywnym pojęciem jest pojęcie sił central¬ 
nych. W myśl teorii sił centralnych zakłada się, że siła wsteczna, działająca na roz¬ 
ważany atom, jest wypadkową działania sił przyciągających i odpychających wszystkich 
pozostałych atomów w cząsteczce. Istnieje dowód występowania sił przyciągających między 
pewnymi parami atomów, a sił odpychających między innymi parami atomów. Jest to 
zgodne z teorią symetrycznych i antysymetrycznych orbitalów molekularnych. W pewnych 
przypadkach, w celu zapewnienia jak najlepszej zgodności z wynikami doświadczalnymi, 
wydaje się być konieczne połączenie tych dwóch teorii; na ogół bardziej zadowalająca jest 
teoria wiązań walencyjnych. 

Gdy ustalono już teoretycznie prawdopodobną liczbę i rodzaj drgań normalnych 
cząsteczki, należy uczynić trzeci krok zmierzający do odtworzenia budowy cząste¬ 
czki. Wyprowadzono więc analogicznie do podanych na str. 253 równania i roz¬ 
wiązano je dla częstości drgań normalnych. Teoretycznie wyznaczone częstości na¬ 
leży następnie porównać z częstościami zaobserwowanych linii spektralnych. Obli¬ 
czenia teoretyczne są jednak bardzo trudne. Udało się przeprowadzić je tylko dla 
kilku cząsteczek o wysokim stopniu symetrii i złożonych z niewielu atomów, lecz w więk¬ 
szości przypadków nie można tego uczynić. Jeżeli przyjąć założenie, że działają tylko siły 
7,walencyjne”, uzyskuje się zredukowane liczby stałych w końcowym równaniu na częstość 
i rozwiązanie równania będzie wówczas możliwe. W rozwiązaniu ogólnym liczba niezna¬ 
nych stałych jest jednak zwykle większa niż liczba wartości v ; w tym przypadku równania 
nie można rozwiązać. W pewnych przypadkach możliwe jest obliczenie stałych siłowych 
z danych doświadczalnych, lecz w praktyce stosuje się do identyfikacji symetrii cząsteczki 
jakościową metodę „prób i błędów”. Widmo cząsteczki łącznie z widmami cząsteczek 
izotopowych rozpatruje się w celu wybrania zbiorów częstości podstawowych, które odpo¬ 
wiadają znanym dobrze klasom symetrii. Częstości te porównuje się następnie z częstościa¬ 
mi przewidywanymi na podstawie symetrii prawdopodobnego modelu cząsteczki. Stosu¬ 
jąc tę metodę zazwyczaj daje się ustalić właściwą dla rozważanej cząsteczki symetrię bez 
konieczności wykonywania obliczeń. Użyteczne dane, dotyczące częstości drgań normal¬ 
nych cząsteczki, można niekiedy uzyskać poddając cząsteczkę promieniowaniu o różnych 
długościach fal. Jeżeli częstość promieniowania jest równa jednej z częstości drgań nor¬ 
malnych, zachodzi rezonans z silną absorpcją. W celu ustalenia klas symetrii dla oscylacji 
stosuje się często absorpcję spolaryzowanego promieniowania w podczerwieni. Dane 
można uzyskać również badając układ linii subtelnej struktury pasm oscylacyjno-rota- 
cyjnych oraz obserwując polaryzację linii widma Ramana (patrz str. 274). 

. Rolę pewnych atomów w oscylacji cząsteczki można określić stosując izotopy jednego 
lub więcej atomów składowych, Stopień zmiany widma oscylacyjnego jest miarą stopnia 
7 udziału rozpatrywanego atomu w oscylacji. 


17* 
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Częstości charakterystyczne dla pewnej grupy atomów można obserwować w różnych 
cząsteczkach, z których każda zawiera tę grupę. W tabl. 8.1 podano przykłady grup atomów 
o charakterystycznych częstościach. Z danych zawartych w tablicy widać, że charakte¬ 
rystyczna częstość zmienia się w znacznej mierze ze zmianą otoczenia grupy atomów 


Tablica 8.1 

Częstości charakterystyczne 


Grupa atomów 

Cząsteczka, w skład 
której wchodzi grupa 

Częstość charakte¬ 
rystyczna, cm -1 

S—H 

RSH 

2573 

Ce=N 

RCN 

2444 

nh 2 

rnh 2 

3372 

C=0 

rcoch 2 

1710 


RCHO 

1720 


RCOOCH 3 

1735 


RCOC1 

1780 

C=C 

rhc=ch 2 

1642 • 

G=C 

HC==CH 

1960 

. j 

RC==CH 

2100 


RC=CR 

2230 - 


w cząsteczce. Jeżeli grupa alifatyczna R w cząsteczce RHC=CH 2 zastąpiona zostanie gru¬ 
pą aromatyczną, z którą grupa C=C może wejść w rezonans, wówczas charakterystyczna 
częstość spada do ok. 1600 cm -1 . 

Stałość charakterystycznej częstości pozostaje w związku ze stałością stałej siłowej 
wiązania. Różne atomy o mniej więcej takim samym ciężarze mogą się wzajemnie zastę¬ 
pować w danym rodzaju grupy nie zmieniając znacznie charakterystycznej częstości. Na 
przykład dla homojądrowych lub heter oj ądr owych grup dwuatomowych o pojedynczym 
wiązaniu, złożonych z atomów węgla, azotu lub tlenu, charakterystyczna częstość wynosi 
ok. 1000 cmr 1 , dla grup dwuatomowych o podwójnym wiązaniu — ok. 1650 cm -1 , a dla 
grup o potrójnym wiązaniu — ok. 2150 cm" 1 . Stałość charakterystycznej częstości danej 
grupy atomowej jest najwyraźniej zaznaczona, gdy oscylujące masy albo stałe siłowe różnią 
się znacznie od wartości dla cząsteczki w stanie spoczynku. Jeżeli grupa zawiera atom cięż¬ 
kiego pierwiastka związany z atomem lekkiego, takim jak atom wodoru, to w przybliżeniu 
można przyjąć, że oscylacja jest oscylacją samego atomu wodoru. 

WIDMA ROTACYJNE CZĄSTECZEK WIELOATOMOWYCH 
[ WIDMA^CZYSTO ROTACYJNE 

Podobnie jak w przypadku cząsteczek dwuatomowych, istnieje dla cząsteczek wielo- 
atomowych liniowe widmo czysto rotacyjne, leżące w dalekiej podczerwieni. 

Cząsteczka podlegająca rotacji może być w ograniczonym sensie rozpatrywana jako 
rotator wirujący i w oparciu o tę analogię cząsteczkę wieloatomową można zaliczyć do 
jednej z następujących czterech klas: 

a) rotatory symetryczne, , 
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b) rotatory sferyczne, 

c) cząsteczki liniowe, , 

d) rotatory asymetryczne. 

Rozróżnienie tych klas opiera się na porównaniu momentów bezwładności cząsteczki 
wokół trzech podstawowych osi. Momenty te oznaczone są symbolami I x , I y i I z (często 
także I A , 1 B i ^c)- 

Podstawowe osie są odniesione do symetrii cząsteczki; np. jeżeli istnieje oś symetrii, 
to stanowi ona podstawową oś bezwładności. Jeśli istnieje płaszczyzna symetrii prosto¬ 
padła do osi symetrii, wówczas pozostałe dwie osie podstawowe leżą na tej płaszczyźnie. 



Poza przypadkiem, gdy cząsteczka ma trwały elektryczny moment dipolowy, widmo czysto 
rotacyjne nie istnieje. Jeżeli cząsteczka z momentem dipolowym ma pojedynczą oś symetrii, 
to moment dipolowy działa wzdłuż tej osi; jeśli natomiast cząsteczka ma więcej niż jedną 
oś symetrii, to moment dipolowy musi być równy zeru, ponieważ nie może ona mieć 
dwóch momentów dipolowych. Dla cząsteczki podlegającej rotacji, mającej oś symetrii 
i trwały moment dipolowy, zwykle przyjmuje się, że osią tą jest oś z. 

Rotatory symetryczne. Dla rotatora symetrycznego dwa momenty bezwładności są 
równe, natomiast trzeci moment wokół osi symetrii jest odmienny. 

Jeżeli I y jest większe od I z , wówczas mówi się, że rotator jest wydłużony; jeżeli 
I z jest większe niż I y -— rotator jest spłaszczony (rys. 8.6). Na przykład CH 3 C1 
jest wydłużonym rotatorem symetrycznym, a BC1 3 — spłaszczonym rotatorem symetrycz¬ 
nym. Oś symetrii (oś z) jest często nazywana osią figury i stanowi ona także oś 
momentu dipolowego. Całkowity moment pędu J jest skwantowany. Jeśli nie zachodzi 
przyrost lub ubytek energii w układzie jako całości, wielkość J pozostaje niezmienna, 
a jego kieruiiek, który w ogólnym przypadku nie pokrywa się z osią figury, jest ustalony 
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w przestrzeni. Oś momentu dipolowego podlega rotacji z momentem pędu N wokół kie¬ 
runku prostopadłego do jego własnej osi. Rotacja taka powoduje precesję osi figury wokół 
kierunku wektora całkowitego momentu pędu (rys. 8.7). 

Rotatory sferyczne. W tym przypadku I z — I x ~ I r Istnieje nieskończona liczba 
osi symetrii, a zatem nie występuje moment dipolowy. Chociaż cząsteczka może podlegać 
rotacji, to jednak nie obserwuje się widma czysto rotacyjnego. Cząsteczka-rotator 
sferyczny daje jednak widmo rotacyjno-oscylacyjne, ponieważ oscylacja jej jest wystarczają¬ 
cą przyczyną występowania zmiennego momentu dipolowego (por. str. 269). Przykładami 
cząsteczek-rotatorów sferycznych są: CH 4 , CC1 4 i SF 6 . 

Cząsteczki liniowe. Zachowanie się cząsteczek liniowych jest podobne do zachowania 
się cząsteczek dwuatomowych. Uwzględniany jest tylko jeden moment bezwładności 
(w odniesieniu do współrzędnych wewnętrznych), ponieważ I x = I y , a I z = 0. Cząsteczkami 
liniowymi są: CO a , C 2 H 2 i C 2 N 2 . 

Rotatory asymetryczne. Dla rotatora asymetrycznego I z ^I x ^k I y Nie istnieją 
jakiekolwiek ogólne wskazówki dotyczące kierunku podstawowych osi; każdą cząsteczkę 
należy rozpatrywać z punktu widzenia jej własnych cech. Do klasy tej należy wielka liczba 
cząsteczek wieloatomowych; asymetrycznymi rotatorami są np. H a O, H 2 CO, NO a i CH 2 C1 2 . 

Należy zaznaczyć, że chociaż w rzeczywistości cząsteczka jest rotatorem asymetrycznym, 
to może przypadkowo odpowiadać warunkom dla rotatorów sferycznych lub symetrycz¬ 
nych, dzięki zbiegowi okoliczności, w przypadku którego aktualny rozkład mas atomów 
mógł spowodować równość momentów bezwładności wokół podstawowych osi. Możli¬ 
wość ta zwykle nie występuje i w dalszym rozważaniu będzie pominięta. 


4 

ENERGIA CZĄSTECZKI PODLEGAJĄCEJ ROTACJI 


Rotator symetryczny. Wyrażenie na energię cząsteczki podlegającej rotacji (rotatora 
symetrycznego) można wyprowadzić za pomocą podanej niżej metody półklasycznej. 
Ten sam wynik można również uzyskać przeprowadzając ścisły dowód w oparciu o me¬ 
chanikę falową. 

Energia kinetyczna podlegającego rotacji ciała może być zapisana jako 


E 


^<+ 7 ^ + 



2 

Z 5 


gdzie oo x , (D y i cd z są składowymi prędkości kątowej w kierunkach x}y i z . Jeżeli P jest 
momentem pędu, wówczas P = !co , a ponieważ P jest wielkością wektorową, przeto 
E można zapisać jako 




( 8 . 2 ) 


Wektor Kjest składową całkowitego momentu pędu wokół osi symetrii (osi z) i odgrywa 
tę samą rolę co wektor A, stanowiący składową całkowitego momentu pędu wokół osi 
cząsteczki (patrz str. 229) w cząsteczce dwuatomowej. K może przybierać wartości +/, 
/ — 1, / — 2, ..., Dla danej wartości J istnieje więc 2 J + 1 możliwych stanów ener¬ 
getycznych. Niefortunnie litery K używa się także na określenie całkowitego momentu 
pędu, bez spinu, elektronów w liniowej lub dwuatomowej cząsteczce. Swobodniejsze 
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korzystanie z alfabetu spowodowałoby mniej zamieszania, lecz praktyka ta została już 
ustalona i trzeba zgodzić się na stosowanie zazwyczaj używanej nomenklatury. 

Dla rotatora symetrycznego słuszna jest "zależność 




Na rys. 8.7 przedstawiono układ wektorów, przy czym 

N a = P a + P*. 

Jeżeli J jest całkowitym momentem pędu, to 

|J|* = |Ki s + |N|>. 

Stąd, ponieważ I x = I y , ' 

£ _1NP i '!K| a 
2 I X + 24 ' „ 

Korzystając z poniższych wzorów: 

J = ]//(/ + 1) — i K = —, 
2 « 2 ™ ’ 

otrzymuje się ostatecznie 


u 2 h 2 K z 

87r 2 4 8rc 2 



(8.3) 


Pierwszy człon wyrażenia na energię jest podobny do wyrażenia wyprowadzonego na 
energię cząsteczki dwuatomowej, podlegającej rotacji (por. str. 34). W szczególnym 
przypadku rotatora sferycznego wyrażenie na energię cząsteczki powinno być takie samo 
jak dla cząsteczki dwuatomowej, ponieważ I x = I y ~ I z . 

Oś momentu dipolowego cząsteczki-rotatora symetrycznego jest osią symetrii (osią z), 
a zatem zmiana momentu pędu wokół tej osi nie wywiera wpływu, na moment dipolowy. 
Jedną z reguł wyboru warunkujących zmiany konieczne do wytworzenia widma czysto 
rotacyjnego przez cząsteczkę-rotator symetryczny jest więc warunek AK = 0. Inną regułę 
wyboru stanowi AJ = 0, ±1. Dla absorpcji regułą wyboru jest AJ = +1. Gdy istnieje 
możliwość wytworzenia widma emisyjnego, regułą wyboru jestJ/= —1, lecz gdy tem¬ 
peratura zostanie podniesiona dostatecznie wysoko, aby wytworzyć się mogło widmo 
emisyjne, wówczas większość cząsteczek wieloatomowych ulega rozpadowi. Niektóre 
widma emisyjne otrzymano za pomocą techniki mikrofalowej, posługując się metodą 
wiązki cząsteczkowej. 

Częstość linii w widmie czysto rotacyjnym można obliczyć ze zmiany energii odpowiada¬ 
jącej zmianie / do / + 1 (patrz str. 238): 

v = E ' ~ — = — — [(/ + 1) (/ + 2) - ĄJ + 1)1 = — h — QJ + 2) = 2B(J + 1), 
h 8 v?I x 8tt s I x r 1 

gdzie B = h/Sn 2 I x . Częstość nie zależy od liczby kwantowej K, a widmo jest podobne do 
widma czysto rotacyjnego cząsteczki dwuatomowej. Teoretycznie widmo powinno skła¬ 
dać się z serii linii równo oddalonych od siebie, przy czym odległość między nimi powinna 
wynosić 2 B, jak dla widma rotacyjnego cząsteczki dwuatomowej. W praktyce zarówno 
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dla cząsteczek dwuatomowych, jak i dla cząsteczek wieloatomowych trzeba uwzględnić 
odśrodkowe rozciąganie wiązań podczas rotacji. W obu przypadkach rozciąganie wzrasta 
z częstością rotacji, jednak między wielo atomowymi cząsteczkami liniowymi a wieloato- 
mowymi cząsteczkami nieliniowymi występuje znaczna różnica. W przypadku cząsteczki 
liniowej trzeba uwzględnić niezależny od K wyraz na odkształcenie odśrodkowe; włączenie 
tego wyrazu do wyrażenia na energię powoduje niewielkie przesunięcie linii absorpcyjnych. 
W przypadku wieloatomowej cząsteczki nieliniowej; oprócz tego wyrazu należy włączyć 
do równania na energię i inne, zależne od K wyrazy. Wielkości I x i I y stają się funkcjami 
energii, a wszystkie główne przejścia ulegają rozszczepieniu na 2/+ 1 składowych, od¬ 
powiednio do. 2J + 1 możliwych wartości K. Na przykład jeżeli J = 2, to K może przyj¬ 
mować wartości 0, 1 i 2. W widmie dalekiej podczerwieni, trudnym do obserwacji poza 
techniką mikrofalową, rozszczepienie, jeśli nie jest dostateczne, aby je dobrze rozróżnić, 
przejawia się jako natężenie nieodczytywanych linii. Natężenie to wzrasta ze wzrostem 
wartości /. Jeżeli można zastosować rejestrację mikrofalową, uzyskuje się o wiele większą 
rozdzielczość i powstałe na skutek rozszczepienia części składowe są wyraźnie oddzielone 
od siebie. Dla cząsteczek liniowych rozszczepienie nie zachodzi, ponieważ rotacja nie za¬ 
leży od K. Widmo czysto rotacyjne może zatem stanowić podstawę do bezpośredniego 
określenia kształtu cząsteczki. 

Jeżeli zostaną zarejestrowane częstości odpowiednich linii w widmie podczerwieni, 
wówczas można obliczyć moment bezwładności cząsteczki wokół osi prostopadłej do osi 
symetrii. Stosując wyrażenie na energię [równ. (8.3), str. 263], można otrzymać I x w prze¬ 
liczeniu na częstości i obliczyć wartość./*. Można wówczas wyznaczyć odległości między 
jądrami. Najdokładniej można je wyznaczyć rejestrując widma cząsteczki, której atomy 
składowe są różnymi izotopami. 

Funkcje falowe cząsteczek-rotatorów symetrycznych zależą od pewnych kątów, od¬ 
powiadających nachyleniom rotatora względem osi x, y i z. Kąty te nazywane są kąta¬ 
mi Eulera. 

Cząsteczki liniowe. Wyrażenie na energię liniowej cząsteczki podlegającej rotacji 
ma tę samą postać, co wyrażenie na energię dwuatomowej cząsteczki podlegającej rotacji 
(patrz str. 237). 7 

Cząsteczki-rotatory asymetryczne. Widma tych cząsteczek są najbardziej skompli¬ 
kowane i każde z nich należy traktować jako przypadek szczególny. Dla różnych cząste¬ 
czek należy stosować różne metody obliczania liczb falowych. Niekiedy dla jednego ro¬ 
dzaju cząsteczki jedna metoda jest odpowiednia dla stanów energetycznych o dużych 
liczbach kwantowych, a inna dla stanów energetycznych o małych liczbach kwantowych. 
Jak to wykazano poniżej, bardzo , ważne jest uwzględnienie symetrii każdej cząsteczki. 
Osiągnięto pewne pozytywne rezultaty rozpatrując rotator asymetryczny jakp rotator 
symetryczny, który podlega precesji wokół stałego kierunku z nutacją, co oznacza, ze kąt, 
który tworzy oś rotatora ze stałym kierunkiem, zmienia się okresowo. Reguła wyboru 
AK — 0 przestaje obowiązywać; K może przybierać wszystkie wartości od +J do — 
AJ = 0, ±1 nawet tylko dla absorpcji. Zainteresowany czytelnik winien szukać dalszych 
wiadomości związanych z tym zagadnieniem w podręcznikach specjalnych oraz w wielu 
artykułach oryginalnych opublikowanych w ostatnich czasach. 

Struktura nadsiibtelna wywołana spinem jądrowym. Poza wspomnianą już złożonością 
widm technika mikrofalowa ujawnia dalsze nadsubtelne rozszczepienie linii absorpcyjnych 
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w czysto rotacyjnych widmach cząsteczek wieloatomowych. Przyczyny występowania tego 
rozszczepienia są przypisywane albo sprzężeniu magnetycznemu pomiędzy jądrowym, 
jnomentem magnetycznym a polem magnetycznym wytworzonym przez rotację cząsteczki, 
albo, w pewnych przypadkach, sprzężeniu pomiędzy jądrowym momentem kwadrupo- 
lowym (patrz str. 296) a polem elektrycznym w reszcie cząsteczki. Opis tego efektu nie 
mieści się w zakresie tej książki, lecz efekt ten jest bardzo interesujący ze względu na dos¬ 
tarczanie wiadomości o jądrze. Tam gdzie występuje kilka jąder, istnieje kilka form cząste¬ 
czek, które rozróżnia się na podstawie ich wypadkowego spinu jądrowego (analogicznie 
do ortowodoru i parawodoru — patrz str. 408). Każda z form ma swój własny zbiór 
stanów energii rotacyjnej. 


POZIOMY ROTACYJNE CZĄSTECZEK WIELOATOMOWYCH 
ORAZ WARUNKI SYMETRII 

Opisując widma cząsteczek wieloatomowych przyjęto mówić o stanach energetycznych 
jako o poziomach i, chociaż celowo unikano tej nomenklatury w poprzednich 
rozdziałach tej książki, zastosowano ją w podanym dalej streszczeniu niektórych ważnych 
reguł wyboru właściwych zmianom energii rotacyjnej. Czytelnik spotka w literaturze 
informacje o parzystych i nieparzystych poziomach rotacyj¬ 
nych. Odpowiadają one parzystym i nieparzystym wartościom rotacyjnej liczby kwan¬ 
towej /. Pełne wyprowadzenie reguł wyboru opiera się na teorii grup, która nie będzie tu¬ 
taj rozwinięta. 

Dodatnie i ujemne poziomy rotacyjne. Poziom rotacyjny nazywa się dodatnim, 
jeżeli rotacyjna funkcja falowa cząsteczki nie zmienia znaku, gdy przeprowadzimy (w wy¬ 
obraźni) odbicie w środku symetrii wszystkich cząstek (jąder i elektronów), z których 
składa się cząsteczka. Poziom rotacyjny nazywamy ujemnym, jeżeli rotacyjna funkcja 
falowa zmienia znak podczas takiego (wyobrażonego) odbicia. Tak więc poziom rotacyjny 
jest albo dodatni, albo ujemny i, jak wykazano dalej w tym rozdziale, pewne reguły wyboru 
zależą od tego rozróżnienia. 

Opisane powyżej pomyślane odbicie stosuje się do funkcji falowych zarówno dwuato- 
mowych, jak i wieloatomowych cząsteczek w celu rozstrzygnięcia, czy poziom energetyczny 
jest dodatni, czy ujemny. Jest to w istocie przekształcenie symetryczne, lecz we wszystkich 
niepłaskich cząsteczkach inwersja zachodzi w rzeczywistości z wytworzeniem dwóch-form 
cząsteczki (por. str. 257). 

Poziomy rotacyjne „symetryczne lub antysymetryczne względem jąder”. Poziomy ro¬ 
tacyjne są ponadto ograniczone wpływem innego przekształcenia symetrycznego na ro¬ 
tacyjną funkcję falową cząsteczki. Tym przekształceniem jest wymiana wszystkich jąder 
po jednej stronie środka symetrii z wszystkimi jądrami po drugiej stronie. Jeżeli na skutek 
tego pojęciowego przekształcenia funkcja falowa pozostaje bez zmiany, mówi się, że jest 
ona symetryczna względem jąder; jeżeli zaś funkcja zmienia swój znak, 
mówimy, że jest ona anty symetry c z na względem jąder. Własność ta 
określona jest przez liczbę i kierunek spinów jądrowych. Przekształcenie symetryczne sto¬ 
suje się do cząsteczek dwuatomowych i wieloatomowych, z wyjątkiem cząsteczelc-rota- 
torów asymetrycznych, nie mających środka symetrii. Dodatnie i ujemne poziomy mają 
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symetrię przeciwną 1 ); jeżeli poziom dodatni jest symetryczny, to poziom ujemny jest 
antysymetryczny, natomiast przy antysymetrycznym poziomie dodatnim poziom ujemny 
jest symetryczny. 

REGUŁY WYBORU SYMETRII 2 ) 

Na określenie dozwolonych lub zabronionych zmian używa się nas tępujących symboli 
skrótowych: <-> (dozwolone), H-» (zabronione)* Symbole te, używane w połączeniu ze 
znakami + lub —, odnoszą się do zmian zachodzących pomiędzy poziomami dodatnimi 
i ujemnymi; użyte w połączeniu ze słowami „symetryczny” lub „antysymetryczny” 
opisują one zmiany pomiędzy stanami o własnościach symetrycznych lub antysymetrycz- 
nych. 

Przykład 

+ H-*+ ." H- - + <->- 

Symbole te opisują następujące zmiany energii: 

zabronione — dodatnia do dodatniej i ujemna do ujemnej, 

dozwolone — dodatnia do ujemnej i ujemna do dodatniej. 

Reguły wyboru dla cząsteczek liniowych, cząsteczek-rotatorów symetrycznych i cząste- 
czek-r otątorów sferycznych różnią się od reguł wyboru dla cząsteczek-rotatorów asyme¬ 
trycznych. 

Reguły wyboru dla cząsteczek liniowych, cząsteczek-rotatorów symetrycznych i cząste¬ 
czek-rotatorów sferycznych. 

1) Zmiany mogą zachodzić tylko pomiędzy poziomami dodatnimi i ujemnymi 

+ — +JrF* 4* — — 

2) Zmianyjpomiędzy poziomami symetrycznymi i antysymetrycznymi są zabronione 

antysymetryczne symetryczne 

Homojądrowa cząsteczka, mająca środek symetrii, nie może spełnić równocześnie obu 
tych reguł, co wyrażone innymi słowami oznacza, że nie istnieje moment dipolowy ani 
widmo rotacyjne takich cząsteczek. 

Każda cząsteczka liniowa i każda cząsteczka-rotator symetryczny ma (poza powyżej 
wymienionymi regułami) swoje własne reguły wyboru odpowiednie do jej szczególnego 
rodzaju symetrii. 

Reguły wyboru dla cząsteczek-rotatorów asymetrycznych. Przyjęto tutaj nieco inną 
klasyfikację. Pojedyńcze przekształcenie symetryczne, niezbędne do określenia, czy poziom 
rotacyjny w cząsteczce liniowej albo w cząsteczce-rotatorze symetrycznym jest dodatni, 
czy ujemny, zastępuje się przez dwa przekształcenia symetryczne. Natomiast poziom 

1 ) O tym, czy dodatnie poziomy są symetryczne, czy też antysymetryczne względem jąder, decyduje 
symetria ustawienia się spinów jądrowych i wartość liczby kwantowej spinu jądrowego, a konieczność 
połączenia określonej symetrii względem jąder z określoną symetrią funkcji rotacyjnej wynika z rozciągnię¬ 
cia zakazu Pauliego na cząsteczkę. Zakaz Pauliego w sformułowaniu kwantowo-mechanicznym określa 
symetrię pełnej funkcji falowej cząsteczki (razem z funkcją falową spinów jądrowych) względem wyobrażo¬ 
nej zamiany poszczególnych elementów. Rodzaj tej symetrii, zgodnie z zakazem Pauliego, zależy od tego, 
czy zamieniane elementy mają spinową liczbę kwantową całkowitą, czy też ułamkową (jprzyp . red.). 

2 ) Nie odnoszą się one do widm Ramana. 

266 


energetyczny oznacza się zgodnie z zachowaniem się funkcji falowej, gdy kolejno przepro¬ 
wadza się oba przekształcenia. Możliwe poziomy oznacza się krótko jako 

Istnieją dwie grupy reguł wyboru. Jedną stosuje się, gdy istnieje oś symetrii, drugą — 
gdy osi takiej nie ma. 

Oś symetrii istniej e. . 

1) Jeżeli oś momentu dipolowego jest osią najmniejszego momentu bezwładności, 
wówczas jedynymi możliwymi zmianami są: 

4~ 4~ <—> ,— 4- i 4~ — <-> — —. 

2) Jeżeli oś momentu dipolowego jest osią pośredniego momentu bezwładności, 
wówczas jedynymi możliwymi zmianami są: 

+ 4- **-> — — i * ^ 4- — <—> — +. , 

3) Jeżeli oś momentu dipolowego jest osią największego momentu bezwładności, 

wówczas jedynymi możliwymi zmianami są: ' 

4“ 4“ ^^ 4" — 1 — + ^ — — • 

Oś symetrii nie istniej e. Poziomy o tej samej symetrii nie mogą przecho¬ 
dzić jedne w drugie 

4“ 4- 4- 4- 4- - H► 4- — 

ROTACJA HAMOWANA 

Jeżeli cząsteczka zawiera jedną lub więcej grup atomów, które mają swobodę rotacji 
w stosunku do reszty cząsteczki, i jeżeli rotacja zachodzi bez zmiany momentu dipolowego, 
nie wywiera to wpływu na widmo rotacyjne. Jeśli wewnętrznej rotacji przeciwdziała bariera 
potencjału, której wysokość jest duża w porównaniu z wew¬ 
nętrzną energią skrętną cząsteczki, wówczas mogą wystąpić po¬ 
wolne drgania skrętne nie wywierające wpływu na widmo. Gdy 
energia wewnętrznej rotacji jest duża w porównaniu z wysokoś- 

cią bariery potencjału, może nastąpić całkowity obrót. Krzywa Ry$ g g płaska cząsteczka> 
energii potencjalnej płaskiej cząsteczki (rys. 8.8) wykazuje dwa która może wykonywać ro _ 
minima potencjału; wymiana Y x na Y 2 nie może być wywołana tację hamowaną 

tylko przez wewnętrzną rotację części cząsteczki. Rotacja ta 

jest hamowana przez barierę potencjału; samo zjawisko znane jest pod nazwą rota¬ 
cji hamowanej. Jeżeli jeden obrót całkowity przechodzi przez * położeń równo¬ 
wagi, oddzielonych przez x barier potencjału, wówczas na krzywej energii występuje x 
minimów potencjału. Rotację części cząsteczki w stosunku do pozostałej reszty można 
sobie wyobrazić jako posuwanie się z pokonywaniem szeregu „zapadek”, odpowiada¬ 
jących kolejnym barierom potencjału. Rotację hamowaną tego typu wykazuje np. etan. 
W przypadku, w którym atomy podlegające rotacji i atomy „stacjonarne” są różnego 
rodzaju, a bariery potencjału są dostatecznie wysokie, aby zapewnić stałość położeniom 
równowagi, wtedy podczas wymiany zostają wytworzone izomery geometryczne. Jeżeli 
podlegające rotacji atomy lub grupy atomów są tego samego rodzaju, zachodzi rozsz¬ 
czepienie poziomów, analogicznie do podwojenia inwersyjnego (por. str. 257). Rozszcze¬ 
pienie to jest wynikiem liniowej kombinacji funkcji falowych. Rozszczepienie zwykle nie 
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daje się bezpośrednio obserwować, lecz można je wykryć mierząc natężenie linii wid¬ 
ma. Widmo jest bardzo złożone. 

Szczególną rolę odgrywa rotacja hamowana w dziedzinie chemii organicznej. Zjawisko 
to zaobserwowano najpierw na przykładzie alkoholu metylowego, a później i w przypadku 
innych związków. Analiza tego zjawiska została wykorzystana do określania wysokości 
barier potencjału pomiędzy grupami atomów w cząsteczce. 

WIDMA ROTACYJNO-OSCYLACYJNE CZĄSTECZEK 
WIELO ATOMOWY CH 

Gdy cząsteczka podlega rotacji, podlegają rotacji również współrzędne opisujące 
konfigurację cząsteczki. Na przykład w cząsteczce liniowej oś cząsteczkowa w dalszym 
ciągu pozostaje osią z bez względu na ciągłą zmianę jej kierunku w przestrzeni. W wyniku 
rotacji, zarówno cząsteczki, jak i współrzędnych, jądro podlegające rotacji znajduje się 
pod działaniem dwóch dodatkowych sił. Pierwsza z nich jest potocznie zwana siłą 
odśrodkową. (Uwzględnienie tej siły pociąga za sobą konieczność wprowadzenia 
stałej rozciągania, o której wspomniano już na str. 264). Druga dodatkowa siła nosi nazwę 
siły Coriolisa, nazwę pochodzącą od nazwiska jej odkrywcy. 

Działanie siły Coriolisa odczuwane jest przez człowieka znajdującego się blisko obwodu 
obracającego się pola, kiedy usiłuje on poruszać się. Jeżeli człowiek znajduje się w odleg¬ 
łości x od środka obrotu, a następnie pochyli się on wprzód tak, że jego głowa znajdzie 
się w odległości y od środka obrotu (x < y), czuje on jak gdyby uderzenie w bok głowy. 
Ponieważ prędkość kątowa człowieka jest stała, musi rosnąć jego prędkość liniowa wraz 
ze zwiększeniem odległości od środka obrotu i w ten sposób zmiana odległości od x do y 
pociąga za sobą przyspieszenie z towarzyszącym mu wrażeniem działania siły. Jeżeli cząs¬ 
teczka w tym samym czasie podlega rotacji i oscylacji, wchodzą w grę siły Coriolisa, 
ponieważ oscylacja zachodzi wzdłuż „promienia” ruchu kątowego. Jeśli współrzędne 
cząsteczki podlegającej rotacji odniesione są do osi obrotu, to w celu przekształcenia tych 
współrzędnych do zwykłego stacjonarnego układu kartezjańskiego trzeba założyć istnienie 
dodatkowej siły, która działa prostopadle do kierunku oscylacji i prostopadle do osi 
rotacji. Po wprowadzeniu tej siły kompensującej w równaniach można stosować współ¬ 
rzędne cząsteczki odniesione do osi rotacji, tak jak gdyby cząsteczka nie podlegała rotacji. 
Nie ma potrzeby uwzględniać w rozważaniach siły Coriolisa, gdy rozpatruje się cząsteczkę 
dwuatomową, ponieważ siła taka jedynie obróciłaby cząsteczkę jako całość. Dla liniowej 
cząsteczki wieloatomowej siła Coriolisa powoduje przesunięcie środka względem reszty 
cząsteczki. Gdy skompensowana została rotacja współrzędnych (przez wprowadzenie 
siły Coriolisa), stwierdzono, że jądra w trakcie oscylacji poruszają się po elipsach zamiast 
po liniach prostych. Zatem istnieje określony oscylacyjny moment pędu 
związany z występowaniem drgań. Oznacza się go literą /; znane są dla niego odpowiednie 
reguły wyboru. Efektem sprzężenia ogólnej rotacji z rotacją wywołaną działaniem siły 
Coriolisa jest rozszczepienie linii, które powiększa się ze wzrostem wartości J, ponieważ 
siła Coriolisa rośnie wraz z prędkością rotacji. Efekt ten znany jest pod nazwą podwo¬ 
jenia typu /. Podczas równoczesnej oscylacji i rotacji siły odśrodkowe i siły Coriolisa 
działają na cząsteczki liniowe, cząsteczki-rotatory symetryczne, cząsteczki-rotatory sfe¬ 
ryczne oraz na cząsteczki-rotatory’ asymetryczne. 
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Obserwowane widmo rzeczywiste zależy od symetrii rozważanej cząsteczki; na skutek 
występowania spinu jądrowego wszystkie widma wykazują zwykłą strukturę nadsubtelną. 

Wiełoatomowe cząsteczki liniowe. Widma takich cząsteczek składają się z wielu pasm 
znajdujących się w dostępnej dla fotografii podczerwieni. Rotacyjno-oscylacyjne widma 
wieloatomowych cząsteczek liniowych są podobne do widm. cząsteczek dwuatomowych, 
lecz zawierają dodatkowe linie, wynikające z dodatkowych możliwych oscylacji, które 
może wykonywać wieloatomowa cząsteczka liniowa. Atomy nie tylko oscylują wzdłuż 

liczba falowa (cm" 1 ) (próżnia) 

5000 4000 3500 3000 2600 2400 2200 2000 1800 



dtugośc fali (mikrony) 

Rys. 8.9. Widmo 1S N 15 N0 w podczerwieni (wg Begitma i Fletchera) 

osi między jądrami, lecz również prostopadle do niej; oscylacja ta może spowodować 
zmianę momentu dipolowego. Oscylacja taka nazywana jest niekiedy oscylacją 
prostopadłą. Dozwolone jest przejście dla AJ = 0 oraz dla AJ = ±1; poza gałę¬ 
ziami P i R widma pojawia się między nimi gałąź Q , odpowiadająca AJ == 0. Gałąź Q wy¬ 
stępuje w widmie w postaci silnej centralnej linii znaj duj ącej się między gałęziami P i R, 
ponieważ linie dla Zl/ = 0 dla różnych wartości J przypadają tuż obok’siebie. Na rys. 8.9 
przedstawiono część rotacyjno-oscylacyjnego widma liniowej niesymetrycznej cząsteczki 

n 2 o. 

Dla cząsteczek-rotatorów symetrycznych istnieją stany oscylacyjne zwyrodniałe ze 
względu na symetrię cząsteczek; wywołane działaniem siły Coriolisa rozszczepienie tych 
stanów jest bardzo wielkie. Występuje również wzajemne oddziaływanie pomiędzy oscyla¬ 
cyjnym momentem pędu i rotacyjnym momentem pędu. Wytwarzane rzeczywiste widmo jest 
określone własnościami symetrii rotatorów symetrycznych w ogólności, a własnościami 
rozważanej cząsteczki w, szczególności. Podwojenie inwersyjne wykazują takie cząsteczki 
jak amoniak. Reguły wyboru są w pierwszym przybliżeniu takie same jak dla wieloato- 
.mowej cząsteczki liniowej: Av = ±1, AJ = 0, ±1, lecz rotacyjna reguła wyboru jest 
nieco zmodyfikowana zależnie od tego, czy zmiana momentu dipolowego zachodzi w kie¬ 
runku równoległym (AIC — 0), czy prostopadłym do osi rotatora (AK = ±1). Na rys. 8.10 
przedstawiono kilka pasm rotacyjno-oscylacyjnych NH 3 . 

Cząsteczki-rotatory sferyczne. Na cząsteczki te również działają siły odkształcenia 
odśrodkowego i siły Coriolisa. Niektóre ze zwyrodniałych stanów oscylacyjnych są roz¬ 
dzielone; występuje tam wyraźnie rozszczepienie Coriolisa poziomów rotacyjnych dla 
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każdej wartości /. Regułami wyboru są: Av = ±1 i AJ = 0, ±1. Badano głównie 
cząsteczki o strukturze tetraedrycznej, dla których w wielu przypadkach można było 
określić stałe rotacyjne, momeiity bezwładności i odległości między jądrami 1 ). 

Cząsteczki-rotatory asymetryczne. Jak zawsze, widma tych cząsteczek są bardzo zło¬ 
żone. Działanie sił odśrodkowych i sił Coriolisa jest widoczne, lecz nie można podać 
jakichkolwiek ogólnych praw obowiązujących dla całej klasy. Każda symetria cząsteczki 
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Rys. 8.10. Pasma rotacyjno-oscylacyjne amoniaku pomiędzy 2940 a 3070 cm -1 (wg Tidwella i Benedicta) 

ma znaczenie, znaczenie ma nawet zupełny brak symetrii. Reguły wyboru zależą od tego, 
czy moment dipolowy leży wzdłuż osi największego, pośredniego, czy najmniejszego mo¬ 
mentu bezwładności. Wykonano szczegółowe badania wielu takich widm; aby się z nimi 
zapoznać, czytelnik powinien sięgnąć do oryginalnych publikacji na ten temat. 


WIDMA PASMOWE CZĄSTECZEK WIELOATOMOWYCH 

Widma te pojawiają się w obszarze widzialnym i w obszarze nadfioletu. Występują 
one na skutek zachodzenia równoczesnych zmian stanu elektronowego, oscylacji i rotacji. 
Przeprowadzenie analizy tych widm nie jest łatwe. Poniżej wymieniono poważniejsze 
trudności: 

a) Liczba oscylacyjnych i rotacyjnych częstości, które mogą być związane z przejściami 
elektronowymi, jest bardzo duża. 

b) Oscylacje wykazują silne efekty anharmoniczne z powodu równoczesnego, wzbu¬ 
dzenia wielkiej liczby drgań normalnych. 

c) Istnieje silna zależność wzajemna między oscylacją i rotacją; w pewnych przypad- 
*kach oscylacja skrętna przechodzi w rotację. 

d) Często istnieje wiele możliwych sposobów dysocjacji wieloatomowej cząsteczki, 

1 ) Wszystkie cząsteczki o strukturze tetraedrycznej powinny wykazywać podwojenie inwersyjne, lecz 
bariera potencjału jest bardzo wysoka, dzięki czemu rozszczepienia nie można zauważyć. 
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zatem liczne jej stany wzbudzone są nietrwałe i widma pasmowe stają się rozmyte lub 
ciągłe. 

e) Dla wielkich cząsteczek linie leżą często bardzo blisko siebie, a widma pasmowe 
często są pozornie ciągłe. Na przykład linie wywołane przez rotację stają się coraz bliższe 
siebie, gdy wzrasta wielkość cząsteczki. 

f) Często obserwowana jest predysocjacja (por. str. 244). 

Przeprowadzono jednak wiele starannych i pożytecznych badań nad widmami pasmo¬ 
wymi wielu cząsteczek wieloatomowych. W szeregu przypadków analiza była cennym 
wkładem do określenia struktury poszczególnej cząsteczki. Reguły wyboru we wszystkich 
przypadkach uwarunkowane są symetrią badanej cząsteczki. Symetrię oscylacji rozważano 
już poprzednio i wykazano, że oscylacyjne reguły wyboru zależą od elementów symetrii 
wspólnych dla stanu początkowego i końcowego (por. str. 254). Reguły wyboru dla równo¬ 
czesnych zmian stanu elektronowego, oscylacji i rotacji przyjmują, że symetria stanu 
początkowego i końcowego jest taka sama, ponieważ, zgodnie z zasadą Francka-Condona, 
najbardziej prawdopodobna jest zmiana stanu elektronowego, zachodząca bez jakich¬ 
kolwiek zmian położeń jąder. Jeżeli cząsteczka pozostaje podczas przejścia w najniższym 
stanie oscylacyjnym, symetria nie zostaje naruszona, ponieważ najniższy stan oscylacyjny 
jest całkowicie symetryczny. Jeżeli natomiast podczas przejścia elektronu oscylacyjny stan 
cząsteczki ulega wzbudzeniu, wówczas symetria, a zatem i energia końcowego stanu elektro¬ 
nowego, zostaje naruszona. Oprócz oscylacji ariharmonicznych reguły wyboru przejścia 
elektronowego mogą naruszyć inne zakłócające czynniki, takie jak zderzenia pomiędzy 
cząsteczkami lub wzajemne oddziaływanie przejścia elektronowego i rotacji, chociaż 
oddziaływanie to jest zwykle niewielkie; mogą zajść wówczas przejścia wzbronione. Na¬ 
tężenie tych wzbronionych przejść zwiększa się często w miarę wzrostu temperatury. 

Reguły multipletowości są podobne do reguł dotyczących widm atomowych i użyto 
dla nich tej samej symboliki. Chociaż otrzymanie dokładnych wyrażeń matematycznych 
na funkcje falowe różnych stanów elektronowych nie jest możliwe, w wielu przypad¬ 
kach można jednak otrzymać dokładne dane o własnościach symetrii danego stanu. 
Stany klasyfikuje się zgodnie z ich symetrią i rozróżnia się stosując nomenklaturę 
symetrii. 

Można by pomyśleć, że pojawienie się spektroskopii mikrofalowej z jej wspaniałymi 
metodami określania momentów bezwładności i odległości między jądrami uczyni badanie 
widm pasmowych zbędnym; jednak nie można otrzymać widm mikrofalowych, gdy nie 
istnieje cząsteczkowy moment dipolowy. Badanie widm pasmowych jest jedynym spektro¬ 
skopowym sposobem uzyskania informacji na temat wzbudzonych stanów cząsteczki. 
Ich analiza wykazuje, że gdy cząsteczka jest wzbudzona, wówczas moment bezwładności, 
stała rotacyjna i odległość między jądrami zmieniają swoją wartość. W gazowej spektro¬ 
skopii mikrofalowej cząsteczki znajdują się na ogół w stanie 127. Doświadczenia nad re¬ 
zonansem paramagnetycznym przeprowadzane są głównie na jonach w kryształach i dla¬ 
tego nie mogą one dostarczać danych o kształtach i wielkościach cząsteczek. 

Efekt izotopowy. Ponieważ energia stanu elektronowego zależy od odległości między 
jądrami, a nie od ich mas, przeto zmiana izotopu nie wpływa na przejście zachodzące 
w wyniku zmiany wyłącznie stanu elektronowego. Gd masy jądra zależą przejścia oscyla¬ 
cyjne i rotacyjne, dzięki czemu zmiana izotopu jest pomocna w rozróżnieniu efektów 
przejścia elektronowego, oscylacji i rotacji. 
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PRZEJŚCIA ELEKTRONOWE BEZ ZMIAN ROTACYJNYCH 
I OSCYLACYJNYCH 

Niektóre przejścia elektronowe w cząsteczce są przyczyną występowania widm nie¬ 
zależnych od stanów rotacyjnych i oscylacyjnych. Widma te można podzielić na dwie 
klasy. 

Serie Rydberga. Cząsteczkowe serie Rydberga 1 ) są widmami liniowymi, podobnymi 
do atomowych serii Rydberga (patrz str. 86). Trudno je obserwować nawet w widmie 
absorpcyjnym, ponieważ pojawiają się one w „próżniowym” nadfiolecie. Linie odpowia¬ 
dają przesunięciu elektronów z powłoki walencyjnej do sjanów energetycznych bliskich 
jonizacji, a następnie powrotowi do powłoki walencyjnej. W stanie wzbudzonym elektron 
znajduje się w dalszym ciągu w obszarze oddziaływania pola cząsteczki, lecz dostatecznie 
daleko, aby było można pole uważać w przybliżeniu za pole ładunku punktowego. Stany 
wzbudzone można zatem w przybliżeniu opisać za pomocą orbitalów atomowych. Gdy 
obserwacja takiego widma jest możliwa, można uzyskać użyteczne dane, dotyczące po¬ 
tencjałów jonizacji cząsteczki i rozkładu ładunku. Na fot. 11 przedstawiono część serii 
absorpcyjnych Rydberga dla CS 2 . 

Widma przenoszenia ładunku. Przejście odpowiada zmianie z obojętnego (kowalentnego) 
stanu cząsteczki, który można oznaczyć jako AB , do stanu jonowego (A+, B-) z towarzy¬ 
szącym tej zmianie przeniesieniem elektronu z jednego do drugiego atomu. Gdy występuje 
wiele wiązań, może zajść wiele takich przejść; widma w związku z tym powstałe nazywane 
są widmami przenoszenia ładunku. 

Grupy chromoforowe i widma przenoszenia ładunku. W cząsteczkach wieloatomow^ch 
może zajść absorpcja promieniowania związana z przejściem elektronu silnie umiejsco¬ 
wionego w grupie atomów. Otrzymane w rezultacie widmo jest niezależne od reszty 
cząsteczki, do której grupa jest przyłączona. Widmo takie znajduje się zwykle w obszarze 
widzialnym lub bliskiego nadfioletu, występują w nim dokładnie umiejscowione pasma 
absorpcyjne, przy czym absorbowana barwa zależy od budowy grupy. Grupy te nazy¬ 
wane są grupami chromoforowymi. Szczegółowa analiza widma dostar¬ 
cza ważnych danych na temat wiązania elektronowego wewnątrz grupy. 

Zazwyczaj związki silnie zabarwione, nie wyłączając związków zawierających grupy 
chromoforowe, charakteryzują się intensywną absorpcją w ściśle umiejscowionym obszarze 
widma. Przypuszcza się, że absorpcja ta zachodzi na skutek przenoszenia ładunku. Emitują¬ 
ce promieniowanie cząsteczki często wykazują wysoką polaryzowalność (por. str, 275), 
która powinna sprzyjać takiemu przeniesieniu. Wysunięto przypuszczenie, że intensywna 
barwa związana jest z rezonansem pomiędzy różnymi możliwymi strukturami cząsteczki. 
Zmiana od jednej struktury do drugiej zachodzi pod wpływem przeniesienia elektronu 
między atomami tego samego pierwiastka, występującymi w różnych stanach walencyj¬ 
nych. Przenoszeniu ładunku przypisuje się inicjowanie wielu reakcji fotochemicznych; 
sądzono nawet, że tworzenie się różnych kompleksów cząsteczkowych jest spowodo¬ 
wane rezonansem pomiędzy alternatywnymi strukturami, wywołanym przenoszeniem 
ładunku. 

x ) W cząsteczkach wieloatomowych obserwuje się niekiedy zmiany oscylacyjne w połączeniu z przejścia¬ 
mi Rydberga. 1 ‘ 
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ZJAWISKO ZEEMANA I ZJAWISKO STARKA 

Dla wszystkich widm cząsteczek wieloatomowych obserwuje się zjawiska Zeemana 
rStarka; zjawiska te są niezmiernie skomplikowane i nie będą tutaj szerzej rozpatrywane. 
Są one w widmach wieloatomowych cząsteczek liniowych takie same jak i w widmach 
cząsteczek dwuatomowych (por. str. 249). Rotatory symetryczne mają składową momentu 
dipolowego w kierunku wektora całkowitego momentu pędu, a zatem występuje dla nich 
silnie zaznaczone zjawisko Starka pierwszego rzędu. Stanowi to znaczną pomoc przy 
określeniu momentów dipolowych (patrz str. 336). 

ZWIĄZANE Z WŁASNOŚCIAMI CZĄSTECZKOWYMI 
ZAGADNIENIA POZNAWANE NA DRODZE 
BADANIA WIDM CZĄSTECZKOWYCH 

I. WIDMA CZYSTO ROTACYJNE 

a) Rotacyjne stany energetyczne f) Rotacja hamowana 

b) Momenty bezwładności . g) Zjawisko Zeemana 

c) Długości i kąty wiązań * h) Zjawisko Starka 

d) Stosunki mas i) Momenty dipolowe 

e) Inwersja 


n. WIDMA ROTACYJNO-OSCYLACYJNE 


a) Częstości drgań normalnych 

b) Stałe siłowe 

c) Symetria cząsteczek 


d) Energia dysocjacji 

e) Energia potencjalna cząsteczek 


III. WIDMA PASMOWE 


a) Wzbudzone stany atomu 

b) Zmiana długości wiązań, kątów wią¬ 
zań i krzywych energii potencjalnej 
wraz ze zmianą stanu elektronowego 

c) Ciepła dysocjacji 


d) Identyfikacja izotopów 

e) Polaryzowalność 

f) Refrakcja cząsteczkowa 

g) Symetria cząsteczek 

h) Stałe równowagi reakcji chemicznych 


IV. WIDMA RAMANA 


a) Częstości drgań normalnych oscylacji 
i rotacji 

b) Polaryzowalność 


c) Stałe siłowe 

d) Symetria cząsteczek 

e) Rotacja hamowana 
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Rozdział 9 


WIDMA RAMANA, WIDMA MIKROFALOWE I WIDMA REZONANSU 

MAGNETYCZNEGO 


WIDMA RAMANA 

Obserwacja rozpraszania światła przez materię wykazuje występowanie dwojakiego 
efektu: 

a) rozproszone światło ma tę samą częstość co światło padające, a rozpraszająca cząs¬ 
teczka nie zyskuje ani nie traci energii, 

b) rozproszone światło ma częstość różną od częstości światła padającego, a rozpra¬ 
szająca cząsteczka zyskuje lub traci energię. Zmiana energii jest niewielka. 

Pierwszy rodzaj rozpraszania znany jest jako rozpraszanie Rayleigha, 
drugi zaś — jako rozpraszanie Ramana. Efekt Ramana można obserwować 
w następujących warunkach. 

Jeżeli gaz, przezroczystą ciecz lub ciało stałe oświetlać źródłem światła dającego widmo 
liniowe, wówczas część światła zostanie rozproszona. Gdy światło rozproszone, obser¬ 
wowane prostopadle do wiązki padającej, zanalizować metodami spektroskopowymi, 
to stwierdzi się obecność linii pierwotnych. Jednak każdej linii o częstości v towarzyszą 
jedna lub dwie słabe linie dodatkowe, odpowiadające v ± v 0 , gdzie v 0 jest częstością jakiejś 
oscylacji lub rotacji rozpraszającej cząsteczki. Jeżeli w procesie rozpraszania cząsteczka 
zyskuje energię hv 0 , wówczas zawiera ona linię o częstości v— v 0 , jeżeli natomiast cząsteczka 
traci energię, to w widmie znajduje się linia o częstości v.+. v 0 . Linia o częstości v — v 0 
nazywana jest linią stokesowską, a linia o częstości v + v 0 linią anty- 
stokesowską. Opisane zjawisko najłatwiej jest obserwować rozpraszając światło 
monochromatyczne. Jeżeli spektrograf charakteryzuje się dużą rozdzielczością, wówczas 
można zaobserwować pojedynczą rozproszoną linię Rayleigha, ze słabym widmem jed¬ 
nakowo odległych od niej linii, leżących po obu jej stronach. Stwierdzono, że charaktery¬ 
styczna dla substancji rozpraszającej różnica częstości między linią Rayleigha a daną 
linią Ramana jest proporcjonalna do kwantu energii rotacji albo oscylacji cząsteczki 
rozpraszającej 1 ). Chociaż teoretycznie linie Ramana można wytworzyć w każdej części 

1 ) Nie należy efektu Ramana mylić z fluorescencją, która zachodzi jedynie wtedy,, gdy cząsteczka 
absorbuje promieniowanie o częstości krytycznej v c . W wyniku absorpcji cząsteczka zajmuje wyższy stan 
energetyczny, skąd powraca do stanu podstawowego, być może w większej niż jeden liczbie etapów, emitując 
równocześnie własne widmo fluorescencyjne o częstościach niższych niż v c . W przypadku fluorescencji 
światło padające musi nie tylko mieć szczególną częstość, lecz zostaje ono prawie w całości zaabsorbowane 
przez cząsteczkę. Rozpraszanie Rayleigha i rozpraszanie Ramana są przykładami rzeczywistego rozpra¬ 
szania, podczas gdy fluorescencją jest normalnym widmem emisyjnym, wytworzonym przez cząsteczki, 
które uprzednio zostały wzbudzone przez promieniowanie o krytycznej długości fali. 
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widma, to jednak wybór ograniczony jest do pewnego stopnia długościami fal łatwych 
do uzyskania źródeł promieniowania monochromatycznego. Na fot. 12 przedstawiono 
widma Ramana niektórych halogenków metali alkalicznych. 

POLARYZACJA 

Zanim szczegółowo rozpatrywać będziemy widma Ramana, należy ustalić zależność 
tniędzy terminami „polaryzacja” i.,,moment dipolowy” w odniesieniu do cząsteczki. 
Polaryzacja oznacza tutaj rozdzielenie ładunku dodatniego i ujemnego w cząsteczce, 
w wyniku czego ma ona dodatnie i ujemne pole elektryczne 1 ). Moment dipo¬ 
lowy jest momentem elektrycznym cząsteczki, powstałym w następstwie polaryzacji. 
Cząsteczka może mieć trwały moment dipolowy lub może uzyskać indukowany moment 
dipolowy w wyniku spolaryzowania przez zewnętrzne pole elektryczne, które powoduje 
rozdzielenie środków ładunku dodatniego i ujemnego (patrz str. 330). Nawet cząsteczka 
z trwałym momentem dipolowym podlega dalszej "polaryzacji, gdy zostanie umie¬ 
szczona w zewnętrznym polu. Jeżeli M jest .momentem elektrycznym uzyskanym przez 
cząsteczkę, umieszczoną w zewnętrznym polu E, to M = aE, gdzie a jest stałą charakte¬ 
rystyczną dla cząsteczki. Stała ta nazywana jest polaryzował no ścią. 
Można ją zdefiniować jako moment elektryczny przypadający na 
jednostkę pola. 

Polaryzowalność a występowanie linii Ramana. Powiązanie między polaryzowalnością 
i częstościami obserwowanych linii Ramana może być przedstawione w następujący 
klasyczny sposób. 

Gdy światło pada na cząsteczkę, wówczas pole elektryczne E promieniowania padają¬ 
cego powoduje polaryzację cząsteczki.’ Ponieważ pole to jest zmienne, więc 


E — E 0 cos 2t xvt, 

gdzie v jest częstością światła padającego. Jeżeli a oznacza polaryzowalność cząsteczki, to 


M — aE 0 cos 2t xvt. 


Przyjęto tutaj, że cząsteczka jest prosta, sferyczna i nie ma trwałego momentu dipolowego 
oraz że nie uwzględnia się rotacji i oscylacji. Promieniowanie rozproszone przez taką 
cząsteczkę powinno zatem mieć częstość v , rozpraszanie powinno być sprężyste, a polary¬ 
zowalność tej cząsteczki, a, powinna być stała. 

Jednak, oczywiście, polaryzowalność podlega w cząsteczce okresowym wpływom 
rotacji i oscylacji. 

Jeżeli zatem 

a = a 0 (1 + y cos 2tc v 0 t), 

gdzie y jest stałą, wówczas 

M — eto (1 + y cos 2 tt v 0 t) E 0 cos 2tz vt = 

= a 0 E 0 cos 2Ti;vtE 0 cós2nvt cos 2izv 0 t = 


= a 0 E 0 cos 2tu vt + E 0 [cos 2tt: (v + v 0 ) t + cos 2tz (v — v 0 ) t]. 


x ) Czytelnik powinien zauważyć, że słowo „polaryzacja” Używane jest w dwóch znaczeniach: a) po¬ 
laryzacja promieniowania padającego i rozproszonego i b) rozdzielenie ładunku dodatniego i ujemnego 
w cząsteczce.. . ^ . 
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Wyrażenie na M wykazuje obecność zarówno rozpraszania Rayleigha, jak i rozpraszania 
Ramana. Pierwsi człon tego wyrażenia opisuje rozpraszanie Rayleigha, drugi natomiast — 
rozpraszanie Ramana. Stała y jest charakterystyczna dla danego przejścia'Ramana i jest 

rzędu “-“T. Wielkość OqĘ 0 odgrywa rolę amplitudy, a ponieważ natężenie jest pro- 
10 100 

porcjonalne do kwadratu amplitudy, zatem natężenie rozproszonej linii Rayleigha jest 
proporcjonalne do Natężenie rozproszonych linii Ramana jest proporcjonalne do 
y^all 4, dzięki czemu linie te są o wiele słabsze niż rozproszone linie Rayleigha. Zgodnie 
z prostą teorią klasyczną natężenia linii stokesowskich i antystokesowskich powinny być 
takie same; tymczasem zaobserwowano, że dla dużych wartości v 0 linie stokesowskie są 
o wiele silniejsze niż linie antystokesowskie. Dzieje się tak dlatego, ponieważ prawdopodo¬ 
bieństwo występowania cząsteczki w stanie podstawowym jest większe niż prawdopodo¬ 
bieństwo, że będzie ona znajdować się w stanie wzbudzonym, a linie antystokesowskie 
powstają tylko w przypadku rozpraszania światła przez cząsteczki w stanie wzbudzonym. 

Dotychczas przyjmowano, że a jest stałe i że polaryzowalność cząsteczki jest taka 
sama we wszystkich kierunkach. Jest to słuszne dla cząsteczek o symetrii sferycznej, na¬ 
tomiast dla wszystkich pozostałych polaryzowalność w różnych kierunkach jest różna, 
ą wypadkowy moment elektryczny na ogół nie pokrywa się z kierunkiem wektora elektrycz¬ 
nego promieniowania padającego. Dogodnie jest opisywać cząsteczkę za pomocą e 1 i p- 
js o i d y polaryzowalność i. Jest to pomyślana bryła, której trzy półosie dane 
są trzema wartościami 1/j/a w kierunkach trzech podstawowych osi: x, y i z. Zmiana 
^polaryzowalności, taka jak zachodząca w wyniku oscylacji cząsteczki, może być następnie 
opisana jako deformacja elipsoidy. W szczególnym przypadku cząsteczki dwuatomowej, 
której oś cząsteczkowa leży wzdłuż kierunku pola polaryzującego promieniowania padają¬ 
cego, polaryzacja cząsteczki zachodzi całkowicie w kierunku osi cząsteczki i równa się 
zeru w kierunku prostopadłym do tej osi. Wówczas elipsoida polaryzowalności nie ma 
szerokości: dla wszystkich pozostałych orientacji cząsteczki a przybiera pewną wartość, 
zarówno wzdłuż, jak i prostopadle do pola; na ogól wartości te różnią się między sobą. 


' NATĘŻENIE WIDM RAMANA 

Chociaż wiele czynników, takich jak symetria, spin jądrowy, zwyrodnienie stanów 
energetycznych itd., częściowo zmienia natężenie linii Ramana, to wyniki analizy tych 
natężeń wykazują, że w zjawisku Ramana proces przeniesienia energii zachodzi w dwóch 
etapach: A do B i B do C. Aczkolwiek przeniesienie energii odpowiada różnicy energii 
dwóch stanów A i C, prawdopodobieństwo przeniesienia, a stąd i natężenie odpowiadającej 
temu linii, zależy od iloczynu prawdopodobieństwa przejścia z A do B i B do C. Proces 
AB jest procesem absorpcji energii, a proces BC — procesem emisji energii. 

Stopień depolaryzacji. W najprostszym przypadku Cząsteczki sferycznej rozproszone 
promieniowanie Rayleigha, obserwowane prostopadle do wiązki padającej, jest zawsze 
całkowicie spolaryzowane w płaszczyźnie prostopadłej do wiązki padającej. Dzieje się 
tak dlatego, ponieważ wektor E leży w tej płaszczyźnie niezależnie od tego, czy wiązka 
padająca jest spolaryzowana, czy też nie (por. str. 98). Jest to słuszne tylko dla cząsteczki 
sferycznej, dla której a jest stale, a elipsoida polaryzowalności jest kulą. Gdy jest to rze- 
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czywista elipsoida, rozproszone światło jest w mniejszym lub większym stopniu zde- 
polaryzowane zarówno dla rozproszenia Rayleigha, jak i dla rożprośzenia Ramana. 

Jeżeli oś z jest kierunkiem rozchodzenia się światła padającego, wówczas stóp i e ń 
depolaryzacji q określony jest jako stosunek natężenia rozproszonego światła, 
spolaryzowanego prostopadle do płaszczyzny xy, 1 ± , do natężenia rozproszonego światła, 
spolaryzowanego równolegle do tej płaszczyzny, ijj. Stopień depolaryzacji zależy od tego, 
czy światło padające było spolaryzowane, czy nie, a zatem dogodnie jest przyjąć za standard 
światło całkowicie niespolaryzowane. Born i inni wykazali, że dla całkowicie niespolary- 
zowanego światła 

6/? a 

6 45a? + 1fó ’ '■■■• 

gdzie a i /3 są funkcjami polaryzowalności cząsteczki rozpraszającej; £ zależy od sy¬ 
metrii cząsteczki 1 ) i przybiera wartość maksymalną, gdy a = 0 , a więc dla największego 
możliwego stopnia depolaryzacji q — 6/7. Minimalna wartość stopnia depolaryzacji wynosi 
zero, gdy = 0. Odpowiada to rozproszeniu Rayleigha. 


OSCYLACYJNY EFEKT RAMANA 


W poniższym rozważaniu przyjęto, że cząsteczka pozostaje w stanie podstawowym. 

Jeżeli oscylacyjny efekt Ramana ma w ogóle wystąpić, jest rzeczą nieodzowną, by 
oscylacja zmieniała kształt, wielkość albo orientację elipsoidy polaryzowalności tak, aby 
indukowany moment dipolowy cząsteczki zmieniał się okreso¬ 
wo. Nie rozpatrywana tutaj szczegółowo teoria opiera się na 
rozważaniach symetrii. Prowadzi ona do ważnego wniosku, że 
dla oscylacji całkowicie symetrycznych (patrz str. 254) q może 
przybierać każdą wartość pomiędzy 0 a 6/7; wyjątek stanowi 
regularna grupa punktowa, dla której w przypadku takich 
oscylacji q — 0. W przypadku oscylacji, które nie są całkowicie 
symetryczne, linie Ramana, jeżeli w ogóle występują, wykazują 
maksymalną depolaryzację. Takie ujęcie pozwala wyjaśnić — w 
oparciu o rozważanie prawdopodobieństwa—małe natężenie 


Rys. 9.1. Obszar rozciągłości B—H w widmie Ramana [ n BH 4 ]“; 1) światło 
padające spolaryzowane prostopadle, 2) światło padające spolaryzowane 
równolegle (wg Emery’ego i Taylora) 



2000 2200 2400 cm~ 


linii antystokesowskich w porównaniu z liniami stokesowskimi. Poza szczególnym przy¬ 
padkiem cząsteczek sferycznych (patrz niżej) oscylacyjny efekt Ramana nie występuje 
bez równoczesnego efektu rotacji; jednak można się spotkać w podręcznikach traktują¬ 
cych o tym przedmiocie ze zwyczajowym ujęciem, wg którego oscylację rozpatruje się 
oddzielnie, a następnie teoretycznie nakłada się na nią rotację. Widma Ramana są bardzo 

x ) Stała a nie jest równoznaczna z a użytym na str. 275. 
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cenne jako pomoc w identyfikacji oscylacji cząsteczkowych. Teorię komplikuje fakt, 
że należy uwzględnić obecność nadtonów oraz kombinację częstości, które jednak zwykle 
są słabe. Na rys. 9.1 przedstawiono obszar rozciągania się wiązania B—-H w widmie 
Ramana [ 11 BH 4 ]~. 

ROTACYJNE WIDMA RAMANA 

Widma czysto rotacyjne nie są tak czytelne jak oscylacyjne widma Ramana. 

Cząsteczki liniowe. Jeżeli ma się pojawić widmo Ramana, rotacja musi spowodować 
zmianę polaryzowalności cząsteczki w odniesieniu do pewnego ustalonego kierunku, tj. 
zmianę orientacji elipsoidy polaryzowalności. Jeżeli zachodzi rotacja wokół osi cząsteczki, 
wówczas nie obserwuje się zmiany orientacji elipsoidy polaryzowalności; nie występuje 
także widmo Ramana. Jeżeli rotacja odbywa się wokół osi prostopadłej do osi cząsteczki, 
zachodzi zmiana orientacji elipsoidy polaryzowalności, a zatem widmo Ramana wystę¬ 
puje zarówno dla dwuatomowych cząsteczek homojądrowych, jak i dla dwuatomowych 
cząsteczek heterojądrowych. 

Każda zmiana rotacyjnej energii cząsteczki musi towarzyszyć zmianie całkowitego 
momentu pędu cząsteczki, J (z wyłączeniem spinu jądrowego), od jednej skwantowanej 
wartości do innej. Tak więc możliwe wartości momentu pędu elipsoidy polaryzowalności, 
chociaż skwantowane, nie mają całkowitej liczby kwantowej (por. str. 229). Regułą wy¬ 
boru dla rotacyjnego widma Ramana cząsteczek liniowych jest AJ, = 0, ±2. Elipsoida 
polaryzowalności powraca do swojego wyjściowego położenia dwukrotnie w czasie jed¬ 
nego obrotu cząsteczki, a zatem zmiany polaryzowalności zachodzą z częstością równą 
podwojonej częstości rotacji cząsteczki. Reguły wyboru symetrii: + «-> +, — <-> —, 
+ H-* —, są dokładnie przeciwne regułom wyboru dla widm w podczerwieni (por. str.266). 
Linie widma są równo odległe od siebie i dwukrotnie dalej od siebie odsunięte niż linie 
widma czysto rotacyjnego w podczerwieni. 

Cząsteczki-rotatory symetryczne. Oś symetrii musi być jedną z półosi elipsoidy pola¬ 
ryzowalności; stąd rotacja wokół tej osi nie zniekształca elipsoidy i nie działa na induko¬ 
wany moment dipolowy. Na widmo Ramana nie wpływa zatem zmiana wartości K. 
Istnieją następujące reguły wyboru: 

AK =0; AJ = 0, ±1, ±2 (AJ — ±1 nie. występuje dla K = 0) 

Dla czysto rotacyjnego widma absorpcyjnego, podobnie jak dla czysto rotacyjnego widma 
w podczerwieni, proces musi rozpoczynać się od absorpcji energii, a więc mają znaczenie 
jedynie dodatnie wartości J/. Reguła wyboru symetrii jest taka sama jak dla cząsteczek 
liniowych. 

Cząsteczki-rotatory sferyczne. Elipsoida polaryzowalności staje się kulą, a wszystkie 
cząsteczki umieszczone w polaryzującym polu uzyskują indukowany moment dipolowy; 
ponieważ kierunek pola pozostaje stały, przeto kierunek indukowanego dipolu również 
nie zmienia się niezależnie od rotacji cząsteczki. Ponieważ cząsteczka ma symetrię kulistą, 
zatem nie ma ona trwałego momentu dipolowego; orientacja elipsoidy polaryzowalności 
pod wpływem rotacji nie ulega więc zmianie i nie występuje dla niej rotacyjne widmo 
Ramana. • ' 

Cząsteczki-rotatory asymetryczne. Oś symetrii (jeżeli istnieje) pokrywa się z jedną 
z osi elipsoidy polaryzowalności; może jednak nie występować żadna oś symetrii. Widma 
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Ramana są prawdopodobnie bardzo skomplikowane, lecz tylko w nielicznych przypad¬ 
kach zostały one zarejestrowane oraz zanalizowane. 

Podsumowując można stwierdzić, że gdziekolwiek istnieje elipsoida polaryzowalności, 
która nie jest kulą, i gdziekolwiek zachodzi zmiana orientacji elipsoidy na skutek rotacji, 
tam występuje rotacyjne widmo Ramana. 


ROT AC Y JNO-OSCYLACY JNE WIDMA RAMANA 

Wzajemne oddziaływanie rotacji i oscylacji jest podobne jak w przypadku widma 
w podczerwieni. Efekt rotacyjny powinien przejawiać się jako subtelna struktura pasm 
na skutek zmian oscylacyjnych, lecz dla większości widm Ramana struktura rotacyjna 
nie daje się rozszyfrować. Pasma oscylacyjne są wąskie i bardziej podobne do linii niż 
do pasm. Reguły wyboru, wyprowadzone dla zmian czysto oscylacyjnych i czysto rota¬ 
cyjnych, pozostają w przybliżeniu takie same. Jeżeli ma wystąpić oscylacyjne widmo Ra¬ 
mana, wówczas kształt elipsoidy polaryzowalności musi zmieniać się periodycznie podczas 
oscylacji. Wpływ zmiany kształtu na widmo zależy od symetrii rozważanej cząsteczki. 
Na przykład w przypadku cząsteczki-rotatora symetrycznego obserwuje się silną, ostro zary¬ 
sowaną gałąź Q w widmie Ramana całkowicie symetrycznych oscylacji, podczas gdy widmo 
Ramana niecałkowicie symetrycznych oscylacji jest rozmyte. Zwyrodniałe stany oscyla¬ 
cyjne są zawsze niecałkowicie symetryczne, a zatem dają szerokie maksima. W ten sposób 
pożytecznych informacji może dostarczyć już wstępne obejrzenie oscylacyjnego widma 


Tablica 9.1 


Gałąź 

O 

P 

. 

Q 

R 

S 

AJ 

-2 

—1 

0 

+i 

i 

+2 


Ramana. Dla cząsteczki sferycznej otrzymuje się czysto oscylacyjne widmo bez rotacji, 
gdy oscylacja jest całkowicie symetryczna, taka jak np. „tętniąca” oscylacja metanu. 
Elipsoida polaryzowalności, będąca w tym przypadku kulą, podczas oscylacji zachowuje 
swój kształt, lecz zmienia swoją wielkość. Widmo składa się z linii stokesowskicłr i anty- 
stokesowskich (v ± v 0 ); nie ma ono subtelnej struktury rotacyjnej. Struktura rotacyjna 
byłaby wykazana, gdyby kula ulegała zniekształceniu podczas oscylacji. 

W widmach Ramana są również widoczne gałęzie: P, Q i R, wprowadzone do rozważań 
w związku z wykresem Fortrata (patrz str. 237 i 241). Ponadto wprowadzone są dwie do¬ 
datkowe gałęzie O i S, odpowiadające zmianie/]/ = ±2. W tabl. 9.1 przedstawiono zmianę 
/, odpowiadającą różnym gałęziom. W przypadku cząsteczki liniowej gałęzie P i R nie 
występują. 

Analiza widm rotacyjno-oscylacyjnych jest bardzo trudna. Ponadto jest ona skompli¬ 
kowana przez obecność nadtonów i częstości złożonych, chociaż te są zazwyczaj słabe. 
Reguły wyboru nię będą tutaj omawiane. Zaobserwowano widma Ramana, odpowiadające 
przejściom elektronowym, którym towarzyszą równoczesne zmiany oscylacyjne i rotacyjne; 
widma te są jednak zbyt skomplikowane, aby mogły stanowić dużą pomoc w określaniu 
struktury cząsteczki. ' . 


279 




WIADOMOŚCI UZYSKIWANE Z BADANIA WIDM RAMANA 1 

Na str. 273 podano w skrócie wiadomości otrzymywane w wyniku zbadania widm | 
różnych typów. Wiadomości uzyskiwane z widm Ramana mają największą wartość, gdy Ę 
rozpatruje się je w powiązaniu z wiadomościami uzyskiwanymi z widm w podczerwieni. | 
Reguły wyboru wskazują, pewne przejścia, które są dozwolone w widmach w podczer¬ 
wieni, wzbronione są w widmach Ramana i odwrotnie. Dla cząsteczek mających środek 
symetrii przejścia Ramana i przejścia w podczerwieni nawzajem wykluczają się; co doz¬ 
wolone jest w jednym zakresie, wzbronione jest w drugim. Na przykład widmo dwutlenku 
węgla wykazuje trzy silne pasma absorpcyjne, odpowiadające trzem drganiom normalnym; | 
dwa z nich pojawiają się w podczerwieni, a jedno, odmienne, w widmie Ramana. Rozwa- i| 
żania teoretyczne pozwalają wnosić, że trójatomowa cząsteczka plaska może wykonywać ^ 
tylko trzy drgania normalne; wywnioskowano zatem, że cząsteczka dwutlenku węgla jest 3 
płaska i ma środek symetrii. Ten prosty rodzaj argumentowania nie może być stosowany 
w każdym przypadku, ponieważ postać widma uwarunkowana jest własnościami symetrii |f 
rozważanej cząsteczki i tylko one mogą ograniczać liczbę możliwych przejść. Jednak ’4 
ostateczne wnioski, takie jak ‘wyprowadzono dla dwutlenku węgla, można potwierdzić 
wieloma sposobami, np. przez dalszą analizę widma, dyfrakcję promieni rentgenowskich 
i elektronów oraz na drodze chemicznej. Stopień depolaryzacji (patrz str. 277) również |f 
bezpośrednio wskazuje na własności symetrii cząsteczki. W wielu przypadkach znajomość 
częstości drgań normalnych prowadzi do obliczenia stałych siłowych. Obliczenia są dość 
skomplikowane, lecz dla różnych typów wiązań stałe siłowe można z grubsza oszacować. 
Porównanie stałych siłowych daje pewien pogląd o względnych siłach wiązań różnych : 
typów. Niekiedy daje się ustalić stale siłowe cząsteczki kompleksowej na podstawie zna¬ 
jomości takich stałych dla szeregu połączonych prostszych cząsteczek; metoda ta, chociaż 
niedokładna, jest pomocna w obliczeniu możliwych częstości oscylacji dla cząsteczki 
kompleksowej. 

Niektóre częstości Ramana są charakterystyczne dla poszczególnych grup atomów 
w cząsteczce. Chociaż częstość charakterystyczna dla danej grupy zależy w pewnym stop¬ 
niu od reszty cząsteczki, z którą grupa ta jest związana, mimo to można na podstawie 
obserwacji widm Ramana szeregu pokrewnych związków przypisać niektóre częstości 
drgań normalnych cząsteczki obecności w niej pewnych grup atomów. Wiele użytecznych 
wiadomości można uzyskać zastępując poszczególne grupy atomów w cząsteczce innymi 
grupami lub izotopami oraz obserwując odpowiadające temu zmiany widma Ramana. 
Efekt Ramana okazał się pożytecznym narzędziem w badaniu rotacji hamowanej (patrz 
str. 267). Zastosowania tego szerzej nie rozpatrywano, ponieważ dotyczy ono głównie , 
chemii organicznej. 


SPEKTROSKOPIA MIKROFALOWA 

Badanie widm czysto rotacyjnych zostało bardzo ułatwione przez wprowadzenie tech¬ 
niki mikrofalowej. Rozwinęła się ona znacznie na użytek radiolokacji podczas drugiej 
wojny światowej i od tej pory datuje się jej adaptacja do celów spektroskopii. Większość 
widm czysto rotacyjnych leży w obszarze dalekiej podczerwieni, gdzie promieniowanie może 
być uznane albo za fale podczerwone o bardzo dużej długości, albo za bardzo krótkie 


280 






Fot. 13. Widmo mikrofalowe; a) 12 CD 3 16 OH, b) 12 CH 3 16 OD. a) Obraz składowych 
pierwszorzędowych zjawiska Starka (50 V). b) Obraz składowych drugorzędowych 
zjawiska Starka (600 V). [Venkateswauli, Edwards i Gordy, J. Chem. 

Phys., 23 (1955).] 














Fot. 16. Nadsubtelna struktura w widmie rezonansu paramagnetycz¬ 
nego miedzi, wywołana przez elektryczne oddziaływanie kwadrupolo- 
we. [Bleaney, Powers i Ingram, Proc. Phys. Soc. Lond., 
A64 (1951).] 


Fot. 17. Widmo czystego rezonansu kwadrupoTowegó 35 UT“w ~cfrTorku 
cyjanurowym; a) bez rozszczepienia Zeemana, b) z rozszczepieniem 
Zeemana. [Adrian, J. Chem . Phys., 29 (1958).] 








fale radiowe; nazwa pochodzi od metody użytej do ich wytwarzania i wykrywania. Obecnie 
bada się je niemal wyłącznie za pomocą techniki radiowej, więc mówi się o nich jako 
o mikrofalach, ponieważ z punktu widzenia radiooperatora długość ich jest bardzo 
mała. Zakres długości fal wynosi od ok. 1 mm do 30 cm. Stosując metody mikrofalowe 
uzyskuje się o wiele większą rozdzielczość linii w widmie niż otrzymaną za pomocą star¬ 
szych metod analizy w podczerwieni. 

Doświadczenia z zakresu techniki mikrofalowej można podzielić na dwie klasy: 
gazowa spektroskopia mikrofalowa i rezonans paramag¬ 
netyczny. Gazowa spektroskopia mikrofalowa jest związana ze zmianami rotacyjnej 
energii cząsteczek gazu, który poddany jest działaniu promieniowania o krytycznej częstości. 
Widma rezonansu paramagnetycznego otrzymuje się, gdy substancje, których cząsteczki 
zawierają jeden lub więcej niesparowanych elektronów, umieszczone zostaną w polu mag¬ 
netycznym i poddane działaniu promieniowania o częstości mikrofalowej. Magnetyczne 
momenty spinowe niesparowanych elektronów są sprzężone z przyłożonym polem mag¬ 
netycznym; absorpcja energii mikrofalowej o właściwej częstości stanowi przyczynę 
występowania przejść pomiędzy poziomami Zeemana. Badana substancja może znajdo¬ 
wać się w stanie stałym, ciekłym lub gazowym. Obserwowane widma w spektroskopii 
mikrofalowej są prawie zawsze widmami absorpcyjnymi; kwant energii w obszarze mikro¬ 
falowym jest bardzo mały, co stanowi przyczynę trudności wytworzenia odpowiedniego 
widma emisyjnego. 

Mikrofale łatwo wytwarza się za pomocą klistronowej lampy elektro¬ 
nowej. Obwód,należy zaprojektować z wielką uwagą, aby dało się utrzymać przez auto¬ 
matyczne dostrojenie stałą częstość wysyłanego promieniowania, a także aby w razie po¬ 
trzeby móc łatwo przejść do innej wartości, którą z kolei trzeba utrzymać na stałym po¬ 
ziomie. W praktyce można bardzo szybko zmieniać częstość w małym zakresie, tzw. 
klistr ono wym zakresie wahań napięcia siatki. 

Gdy potrzebne są bardzo krótkie fale o długościach rzędu kilku milimetrów, częstość 
na wyjściu z- klistronu jest zwielokrotniona przez krystaliczny generator harmoniczny. 
Częstość mikrofal można mierzyć z dokładnością do 1 na 10 7 , dzięki czemu można wykreślić 
widmo absorpcyjne o bardzo wysokim stopniu rozdzielania. Szczegóły wytwarzania i wy¬ 
krywania mikrofal podano w podręcznikach specjalnych. Cały aparat do wytwarzania 
i wykrywania często nazywany jest spektrometrem mikrofalowym. Kon¬ 
strukcja danego spektrometru zależy od celu, do jakiego stosuje się mikrofale. 

* 

GAZOWA SPEKTROSKOPIA MIKROFALOWA 

Gaz poddaje się działaniu możliwie jak -najbardziej monochromatycznego promienio¬ 
wania. Częstość promieniowania może być zmieniana w klistronowym zakresie wahań 
napięcia siatki. Promieniowanie przechodzi przez gaz, a następnie odbierane jest przez 
czuły detektor. „Widmo 55 można zapisać, wykreślając wskazania detektora w zależności 
od częstości padających mikrofal. Gdy częstość ta jest równa pewnej naturalnej częstości 
rotacji napromienianej cząsteczki, zachodzi absorpcja energii przez cząsteczkę i detektor 
notuje zmniejszone wskazania. Rejestrowane mogą być nie tylko zmiany amplitudy, lecz 
także zmiany fazy. Można wykonać całkowicie automatyczny aparat i rejestrować widmo 
absorpcyjne za pomocą oscylografu katodowego. Dzięki, bardzo dużej rozdzielczości 
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zastosowanego układu wyraźnie zaznaczona jest nawet nadsubtelna struktura, wynikła 
z oddziaływania pola elektrycznego w cząsteczce i kwadrupolowego momentu jądrowego 
(por. str. 284). 

Teoria zmian energetycznych w obszarze mikrofalowym jest analogiczna do teorii 
wyprowadzonej dla widm czysto rotacyjnych w podczerwieni (patrz str. 237 i 262). Skoro 
istnieje tak duża rozdzielczość w widmie mikrofalowym, powinno być możliwe bardzo 
dokładne zmierzenie momentów bezwładności cząsteczki. Mając dane dla wielu cząsteczek 
izotopowych, można by obliczyć z bardzo dużą dokładnością długości i kąty wiązań. 
Jednak ta właśnie duża rozdzielczość ujawnia konieczność korekcji prostej teorii widm 
rotacyjnych. Jeżeli ma być wyprowadzony wzór, który przyporządkuje każdą linię poło¬ 
żeniu, w którym ją się obserwuje w rzeczywistości, to należy uwzględnić zniekształcenie 
odśrodkowe, a w pewnych przypadkach zniekształcenie cząsteczki wywołane działaniem 
sił Coriolisa. Jeżeli tej korekcji nie można wykonać dokładnie, nie można uzyskać do¬ 
kładności obliczenia długości i kątów wiązań, porównywalnej z dokładnością danych 
otrzymanych z pomiarów wykonanych spektrometrem mikrofalowym. 

Należy również pokonać pewne trudności praktyczne. W celu dokładnego zmierzenia 
częstości rezonansowych nie tylko rozdzielczość spektrometru musi być duża, lecz także 
linie muszą być ostre i wąskie. Stwierdzono, że do poszerzenia linii przyczyniają się różne 
efekty, których wpływ należy zmniejszyć tak dalece, jak tylko jest to możliwe. W celu 
osiągnięcia dużej rozdzielczości należy spełnić następujące warunki: . . 

1) ciśnienie gazu powinno być niskie (<1 mm Hg), 

2) gaz powinien znajdować się w niskiej temperaturze, 

3) moc wytwarzana przez klistron powinna być mała, 

4) szybkość zmiany częstości nie powinna być ani zbyt duża, ani zbyt mała; wartość 
optymalną, powodującą najmniejsze poszerzenie, można ustalić eksperymentalnie. 

WYNIKI OTRZYMYWANE METODĄ GAZOWEJ 
SPEKTROSKOPII MIKROFALOWEJ 

Widma rotacyjne bardzo lekkich dwuatomowych i liniowych cząsteczek o małych 
momentach bezwładności leżą poza obszarem mikrofalowym; metoda ta jest ogólnie 
stosowana dla tych cząsteczek, które zawierają więcej niż jeden dość ciężki atom. 

Cząsteczki dwuatomowe. Uzyskuje się dość dobrą zgodność między obserwowaną 
a wyliczoną poprawką na zniekształcenie odśrodkowe. Ponieważ zniekształcenie wzras¬ 
ta wraz ze zwiększaniem się momentu pędu, przeto momenty bezwładności można 
najłatwiej określić posługując się liniami odpowiadającymi przejściom o małych war¬ 
tościach J. 

Liniowe cząsteczki wieloatomowe. Zgodność między obserwacją a teorią zniekształ¬ 
cenia odśrodkowego nie jest zbyt dobra. Linie często wykazują podwojenie typu / na skutek 
występowania oscylacji zginających, wywoływanych przez siły Coriolisa (por. str. 268). 
Przez podstawienie izotopów oraz zarejestrowanie odpowiadających temu podstawieniu 
widm można dokonać dokładnego porównania mas izotopowych. Ź drugiej zaś strony, 
drogą podstawienia izotopów o znanej masie daje się wyznaczyć długości wiązań oraz 
potwierdzić liniowy charakter cząsteczki; jeżeli masy izotopów nie różnią się zbytnio, wów¬ 
czas można przyjąć, że zniekształcenie odśrodkowe jest takie samo dla każdego podsta- 
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wienia, a zatem może być wyeliminowane z obliczeń. Pożądane jest wykonanie kilku doś¬ 
wiadczeń z różnymi izotopami. 

Dla cząsteczek liniowych może nie wystąpić zjawisko Starka pierwszego 
rzędu (por. str. 249). Zjawisko Starka drugiego rzędu (kwadratowe), pochodzące od dipolu 
indukowanego przez przyłożone pole elektryczne, występuje dla wszystkich cząsteczek 
oprócz tych, których osie międzyjądrowe ustawione są wzdłuż kierunku pola. Nie mogą one 
mieć indukowanej składowej dipolu wzdłuż osi rotacji, jeżeli pole jest do niej prostopadłe. 

Cząsteczki-rotatory symetryczne. I w tym przypadku teoria zniekształcenia ńie daje 
\ dobrej zgodności z obserwacją, a w widmie występuje podwojenie typu /. Ąby uzyskać 
wartości odległości między jądrami składowych atomów, trzeba wykonać wiele pomiarów 
z użyciem różnych izotopów. Otrzymanie z widm wartości momentu bezwładności I z 
wokół osi symetrii nie jest możliwe, ponieważ trwały dipol leży wzdłuż tej osi. Można na¬ 
tomiast wnioskować o wartości momentu bezwładności I y wokół osi, prostopadłej do osi 
symetrii. Stosunek IJI y można wyznaczyć z widma podczerwieni, a stąd obliczyć I z oraz 
długości i kąty wiązań. Metodę’ tę wykorzystano do obszernych badań nad gazowymi 
halogenkami. Rotatory symetryczne wykazują zjawisko Starka zarówno pierw¬ 
szego, Jak i drugiego rzędu. Moment dipolowy można obliczyć ze zjawiska Starka pierw¬ 
szego rzędu (patrz str. 339). 

Dokładnie zbadano widmo inwersyjne amoniaku; wyprowadzony na zniekształcenie 
odśrodkowe wzór dąfe wyniki dobrze odpowiadające obserwowanym liniom. Amoniak 
jest, mówiąc ściśle, rotatorem symetrycznym, lecz zajmuje on specjalne miejsce ze względu 
na efekt inwersji, który występuje na skutek oscylacji pomiędzy dwiema formami cząsteczki 
odpowiadającymi dwóm możliwym położeniom atomu azotu w stosunku do atomów 
wodoru (patrz str. 257). Występuje tam nie tylko rozdwojenie widma absorpcyjnego, 
lecz zachodzi również absorpcja w wyniku przejść pomiędzy poziomami energetycznymi, 
odpowiadającymi tym dwu formom. Teoretycznie powinno to dać jedną częstość 
inwersji, która jest taka sama dla wszystkich poziomów. W rzeczywistości jest ona 
rozszerzona w widmo, ponieważ częstość inwersji zależy od zniekształcenia odśrodkowego 
jako bardzo wrażliwa na zmianę odległości pomiędzy jądrami. Zniekształcenie odśrodkowe 
wzrasta wraz z rotacyjną liczbą kwantową. 

Cząsteczki-rotatory asymetryczne. Jak zwykle w tych przypadkach, występuje znaczna 
trudność w rozwiązaniu problemu; każdy z nich należy rozpatrywać z uwzględnieniem 
jego własnych cech. Niekiedy można ustalić wielkości i kierunek momentów dipolowych 
ze zjawiska Starka. 

Zjawisko Zeemana. Zanim zajdzie absorpcja promieniowania mikrofalowego, większa 
część cząsteczek gazu znajduje się w stanie 127, a więc nie mają one wypadkowego momentu 
magnetycznego. Zjawisko Zeemana w gazowej spektroskopii mikrofalowej jest niewielkie, 
ponieważ zachodzi ono tylko na skutek sprzężenia przyłożonego pola magnetycznego 
z jądrowym momentem magnetycznym oraz z polem magnetycznym powstałym w wyniku 
rotacji cząsteczki jako całości. Nawet dla niewielu substancji takich jak tlen, które mają 
jeden lub więcej niesparowanych elektronów w cząsteczce, zjawisko Zeemana, choć większe, 
jest nadal małe w porównaniu ze zjawiskiem Starka. 

Rozszczepienie nadsubtelne. Wszystkie widma mikrofalowe wykazują rozszczepienie 
nadsubtelne, nawet gdy nie ma przyłożonego pola elektrycznego i magnetycznego. Daje się 
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rozróżnić dwa zjawiska; zjawisko Zeemana powstałe w wyniku sprzężenia jądrowego 
momentu magnetycznego z polem magnetycznym obracającej się cząsteczki oraz większe 
od poprzedniego zjawisko, spowodowane występowaniem wzajemnego oddziaływania 
jądrowego kwadrupolowego momentu elektrycznego i otaczającego jądro pola elektrycz¬ 
nego cząsteczki. Kwadrupolowy moment elektryczny jest miarą braku jednorodności 
w rozkładzie ładunku jądrowego. Określanie tych momentów z widm rezonansu czysto 
kwadrupolowego będzie omówione na str. 296. Analizą nadsubtelnej struktury widm 
mikrofalowych sugeruje, że w pewnych jądrach występuje jeszcze bardziej skomplikowany 
rozkład ładunku, przypisywany momentowi oktupolowemu. 

Na fot. 13 przedstawiono składowe Starka oraz efekt zamiany izotopów w widmie 
mikrofalowym. 

WIADOMOŚCI UZYSKIWANE METODĄ GAZOWEJ 
SPEKTROSKOPII MIKROFALOWEJ 

Doświadczenia z dziedziny gazowej spektroskopii mikrofalowej dostarczają wiadomości 
o następujących wielkościach i zjawiskach: * 

1) momenty bezwładności, a stąd długości i kąty wiązań, 

2) momenty dipolowe, 

3) cząsteczkowe poziomy energetyczne, 

4) inwersja, 

5) bariery energetyczne i rotacja hamowana, 

6) zniekształcenie odśrodkowe, 

7) wzajemne elektryczne oddziaływanie kwadrupolowe, i w nielicznych przypadkach 
oddziaływanie oktupolowe. 

REZONANS PARAMAGNETYCZNY 

Jeśli s ub stancja di a magnetyczna (patrz str. 114) znajduje się w zewnętrz¬ 
nym polu magnetycznym (rzędu 10 000 gausów), zjawisko Zeemana jest małe, ponieważ 
zewnętrzne pole jest sprzężone tylko z niewielkim polem magnetycznym, powstałym 
w wyniku ruchu spinowego jąder i rotacji cząsteczki jako całości. Występuje jedynie 
niewielkie rozszczepienie poziomów energetycznych odpowiadające wartości rzędu kwantu 
promieniowania o częstości radiowej (10~ 7 eY). 

Gdy w zewnętrznym polu magnetycznym tego samego rzędu znajduje się substan¬ 
cja paramagnetyczna, zjawisko jest dużo większe, ponieważ zewnętrzne pole 
jest sprzężone ze znacznym trwałym momentem magnetycznym. Rozszczepienie poziomów 
energetycznych jest zatem dużo większe niż w przypadku substancji diamagnetycznej, 
a różnica energii pomiędzy rozszczepionymi poziomami jest rzędu kwantu promieniowania 
o c z ę s t o ś c i m i k r o f a 1 o w e j (10~ 3 —10~ 5 eV). Jeżeli substancja paramagnetyczna 
jest umieszczona w zewnętrznym polu magnetycznym i równocześnie poddana działaniu 
promieniowania mikrofalowego o zmiennej częstości, wówczas absorpcja występuje dla 
każdej częstości, przy której kwant energii wystarczałaby wywołać przejście ze składowej 
Zeemana o niższej energii do składowej o wyższej energii. Jeżeli magnes o momencie 
M zostanie umieszczony w polu o natężeniu H, to energią nagromadzoną w polu jest pro- 
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porcjonalna do iloczynu MH przy czym stała proporcjonalności zależy od kąta, jaki 
magnes tworzy z polem zewnętrznym. Gdyby można było zwiększyć moment magnetyczny 
magnesu, układ zyskałby energię, natomiast utraciłby energię, gdyby moment magnetyczny 
można było zmniejszyć. 

Gdy substancja paramagnetyczna jest umieszczona w polu o natężeniu H i absorbo¬ 
wane jest promieniowanie o częstości v , wówczas przyrost energii można wyfazić jako 
przyrost momentu magnetycznego x natężenie pola 

hv — gftH, (9.1) 

gdzie p oznacza magneton Bohra (por. str. 110), a g jest liczbą, którą można z tej zależności 
określić. 

Równanie (9.1) opisuje zmianę energii podczas przejścia od jednej składowej Zeemana 
do drugiej; g jest współczynnikiem rozszczepienia spektro s k o- 
powego. Współczynnik ten jest bardzo bliski, lecz nie dokładnie taki sam, jak współ¬ 
czynnik rozszczepienia Landego opisany na str. 114. Współczynnik Landego odniesiony 
jest do elektronu w atomie swobodnym, a paramagnetyczny współczynnik rozszczepienia 
spektroskopowego, g, odniesiony jest do elektronu w atomie, jonie łub cząsteczce, których 
stany energetyczne są częściowo zmienione w wyniku działania zewnętrznego pola elektrycz- 
. nego pochodzącego od sąsiadujących atomów, jonów albo cząsteczek w stanie ciekłym 
lub stałym. Jedynie w kilku przypadkach rezonansu paramagnetycznego w gazach pod 
niskim ciśnieniem g ma tę samą wielkość co współczynnik Landego. Jednak we wszystkich 
przypadkach wartość g można uznać za liczbę magnetonów Bohra, które odpowiadają 
zmianie energii podczas przejścia, i we wszystkich przypadkach g równe 2 wskazuje, że 
rezonans paramagnetyczny zachodzi z udziałem tylko spinowego momentu pędu. Wartość g 
mniejsza od 2 wskazuje ha istnienie pewnego sprzężenia spinowego z orbitalnym mo¬ 
mentem pędu. Dokładne oznaczenie wartości g jest więc celowe dlatego, że może ona 
dostarczyć wiadomości o siłach wiążących dla stanu stałego i ciekłego. 

Jeżeli ciało paramagnetyczne jest jednoatomowym jonem w krysztale, poziomy ener¬ 
getyczne są już zaburzone przez wpływ działania pola elektrycznego wewnątrz kryształu. 
Pole to współdziała z ładunkiem elektronu i zmienia sprzężenie LS (patrz str. 107). W wyniku 
tego częstości absorpcji odpowiadające różnicy energii pomiędzy dwoma poziomami 
Zeemana są różne od wartości, które powinny wystąpić, gdyby jon był swobodny. Jeżeli 
pole elektryczne kryształu jest bardzo silne, może ono rozdzielić pierwotnie zwyrodniałe 
poziomy tak dalece, że po przyłożeniu zewnętrznego pola magnetycznego rozszczepienie 
w wyniku połączonego działania pola elektrycznego i pola magnetycznego jest zbyt 
wielkie, by kwant energii mikrofalowej wystarczał do spowodowania przejścia z jed¬ 
nego poziomu Zeemana do drugiego. Jednak jeżeli w jonie istnieje nieparzysta liczba nie- 
sparowanych elektronów, to żadne pole elektryczne nie może zupełnie usunąć zwyrodnienia, 
ponieważ nieparzysty elektron zawsze ma dwa możliwe spiny. Niektóre stany energetyczne 
Zeemana są więc dostatecznie bliskie siebie, aby zaszedł rezonans paramagnetyczny. Po¬ 
nieważ jony jednoatomowe nie mają momentu dipolowego, przeto nie zachodzi w zewnęt¬ 
rznym polu elektrycznym rozszczepienie Starka pierwszego rzędu. * 

Widmo rezonansu paramagnetycznego może dostarczyć danych dotyczących każdego 
atomu, cząsteczki lub grupy charakteryzującej się obecnością jednego lub więcej niespa- 
rowanych spinów elektronowych. Metoda ta nadaje się szczególnie do badania kryształów 
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i wolnych rodników, ponieważ istnieje bardzo niewiele trwałych gazów, które w stanie 
podstawowym obdarzone są elektronowym momentem pędu. Na przykład NO jest je¬ 
dyną trwałą dwuatomową cząsteczką, która ma wypadkowy orbitalny moment pędu; 
kilka cząsteczek, np. 0 2 , NO a i C10 2 ma tylko wypadkowy spinowy moment pędu. Znanych 
jest jednak wiele nietrwałych rodników, takich jak OH, GH itd., które występują przejściowo 
w ciałach stałych, poddawanych działaniu promieniowania jonizującego; czas istnienia 
tych rodników jest dostatecznie długi, by można było wykazać rezonans paramagnetyczny. 



W niektórych przypadkach wolne rodniki można wykryć w roztworze ciekłym. Metoda 
rezonansu paramagnetycznego stosowana jest głównie do badania takich zagadnień jak: 
a) elektronowe konfiguracje pierwiastków przejściowych, ziem rzadkich, aktynowców 
i pewnych kompleksów metalicznych, b) określanie wartości g (współczynników rozszcze¬ 
pienia spektroskopowego) dla wolnych rodników i ustalanie stopnia delokalizacji niespa- 
rowanego elektronu w rodniku, c) struktura substancji ferromagnetycznych i antyferro¬ 
magnetycznych. 

Widmo rezonansu paramagnetycznego otrzymuje się zazwyczaj wykreślając natę¬ 
żenie, kształt i szerokość linii absorpcji, w zależniości od mocy przyłożonego pola magne¬ 
tycznego przy stałej częstości oddziałującego promieniowania. Podobne widmo można 
wytworzyć, utrzymując stałe pole i zmieniając częstość, lecz wybiera się na ogół metodę 
zmiennego pola. Pomiary powtarza się w różnych temperaturach. 

W praktyce dogodnie jest przeprowadzać szereg doświadczeń z użyciem kryształów 
o różniących się orientacjach. Trzeba pokonywać znaczne trudności eksperymentalne, szcze¬ 
gólnie jeśli chodzi o uzyskanie wąskich i ostrych linii absorpcyjnych. Nie oznacza to by¬ 
najmniej, że eksperymentator dąży do zatarcia subtelnej struktury linii. Przeciwnie, naj¬ 
więcej zainteresowania poświęca się wyjaśnieniu struktury subtelnej i strukturze nadsub- 
telnej. Aby to było wykonalne, sprawą pierwszorzędnej wagi jest wyeliminowanie jakiego¬ 
kolwiek fałszywego poszerzenia lub rozmycia linii. Wobec tego celowe jest posiadanie 
źródła promieniowania mikrofalowego o małej mocy, podobnie jak w gazowej spektro¬ 
skopii mikrofalowej; należy również tak zaprojektować aparat, aby pole było możliwie 
jednorodne. Na rys. 9.2 przedstawiono widmo rezonansu paramagnetycznego ze strukturą 
subtelną dla NO a , a na fot. 14 pokazano strukturę nadsubtelną w części, widma rezonansu 
paramagnetycznego dla roztworu MnSQ 4 . 
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Istotnymi przyczynami poszerzenia linii są następujące zjawiska: 

1) Relaksacja spinowo-sieciowa. Efekt ten zachodzi w wyniku wymiany 
energii pomiędzy ruchem termicznym sieci a ruchami spinowymi elektronów w jonie 
paramagnetycznym. Czas, w ciągu którego zachodzi wymiana energii pomiędzy układem 
spinowym a siecią kryształu, nazywany jest czasem relaksacji spinowo- 
-sieciowej. Gdy absorbowane jest promieniowanie mikrofalowe, czas przebywania we 
wzbudzonym stanie energetycznym („czas trwania” stanu energetycznego) może być 
zredukowany przez relaksację spinowo-sieciową, z czego wynika poszerzenie poziomu 
energetycznego. Oscylacje sieci w zwykłych temperaturach mogą być również wystarcza¬ 
jąco silne, aby spowodować przejścia między poziomami Zeemana bez absorpcji promie¬ 
niowania mikrofalowego. Oba te efekty zmniejszają się znacznie wraz z obniżeniem 
temperatury. 

2) Relaksacja s p i n o w o - s p i n o w a. Efekt ten jest niekiedy opisywany 
jako wzajemne oddziaływanie „dipol-dipol”. Zachodzi on na skutek magnetycznego sprzę¬ 
żenia spinów sąsiednich jonów. Efektu tego nie daje się usunąć zmieniając temperaturę, 
natomiast można go znacznie zmniejszyć rozcieńczając jony paramagnetyczne jonami 
diamagnetycznymi odpowiedniej soli, która z daną solą tworzy roztwór stały. 

3) Oddziaływanie wymiany. Efekt ten zależy od sił wymiany pomiędzy 
jonami, natomiast jego wielkość zależy od odległości między nimi oraz od ich wzajemnego 
podobieństwa. Linia może być ostra lub poszerzona, zgodnie z naturą sił wymiany w roz¬ 
ważanym przypadku. Efekt ten daje się odróżnić od poszerzenia spinowo-spinowego; 
w pewnych przypadkach siły wymiany mogą znacznie zmniejszyć efekt oddziaływania 
spinowo-spinowego. 

Dokładna znajomość mocy pola magnetycznego ma pierwszorzędne znaczenie. Można 
to osiągnąć, stosując pomysłową metodę, wykorzystującą rezonans protonowy. 
Jeżeli jądro wodoru (np. w cząsteczce wody) w polu magnetycznym absorbuje promienio¬ 
wanie o właściwej częstości, wówczas oś jego ruchu spinowego zmienia orientację w od¬ 
niesieniu do pola. Wymagana częstość dla każdego przypadku zależy od mocy pola 
magnetycznego. Ponieważ dla protonu zmierzono stosunek giromagnetyczny bardzo 
starannie, można więc obliczyć moc pola z dokładnością do 10 -5 . 


WYNIKI OTRZYMANE Z BADAŃ METODĄ REZONANSU 
PARAMAGNETYCZNEGO 

Rezonans paramagnetyczny w kryształach jonowych. Wartość g zmienia się znacznie 
wraz z kątem między kierunkiem zewnętrznego pola magnetycznego, H , a osią kryształu. 
Wartości g przyjęto określać jako g-^ gdy H jest równoległe do osi kryształu i g ± , gdy 
H jest prostopadłe do osi kryształu. W celu skorelowania obliczonej wartości g z wartością 
wyznaczoną doświadczalnie należy rozszerzyć prostą teorię, biorąc pod uwagę efekty: 

1) Magnetyczne sprzężenie elektronu spin-orbital. 

2) Magnetyczne sprzężenie spin-spin i siły wymiany między elektronami w jonie. 

3) Magnetyczne sprzężenie spinu elektronowego z jądrowym momentem magnetycznym. 

4) Wpływ silnego pola elektrycznego kryształu na jądrowy moment kwadrupolowy 
(por. str. 296), a więc na orientację jądra, wywołujący w ten sposób magnetyczne sprzę¬ 
żenie jądra i elektronu. 
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5) Wpływ silnego pola elektrycznego kryształu na sprzężenie LS w jonie. 

Każda dozwolona orientacja jądra w polu elektrycznym kryształu znajduje odbicie 
w strukturze nadsubtelnej, która jest bardzo dobrze rozdzielona. 

Zasadniczo można uzyskać dane o następujących zagadnieniach: 

1) Poziomy energetyczne w kryształach (do ich określenia pomocne są pomiary na¬ 
tężenia). 

2) Gharakter pól elektrycznych w kryształach. 

3) Liczba niesparowanych elektronów związanych z jonem. W pewnych przypadkach 
można określić rozkład tych elektronów w cząsteczce kompleksu. 

4) Stan walencyjny jonu. Gzęsto można o nim wnioskować, oznaczając sprzężenie 
orbitalne i spinowe. Jeżeli całkowity spin wynosi S, a sprzężenie orbital-spin jest niewielkie 
lub nie występuje, wówczas poziomy Zeemana znajdują się w równych odległościach 
i mają ogółem (25+1) składowych. Jeżeli sprzężenie orbital-spin jest znaczne, wówczas 
odstępy 'między poziomami Zeemana nie są jednakowe i różne jest każde z 25 przejść 
pomiędzy 25+1 stanami energetycznymi. Podobną zmianę równomiernego rozstawienia 
poziomów Zeemana powoduje działanie pola kryształu z mniej niż regularną symetrią. 
Stwierdzono, że niektóre elektrony walencyjne w atomach grupy aktynowców można 
traktować raczej jako elektrony 5 f niż 6d. 

5) Moc wiązania. Sprzężenie magnetyczne spinu elektronowego z jądrowym momentem 
magnetycznym powoduje nadsubtelne rozszczepienie każdej linii absorpcyjnej na (2J+ 1) 
składowych. Odstępy między tymi składowymi zależą od prawdopodobieństwa znalezienia 
elektronu w danym orbitalu oraz od kształtu orbitalu; tak więc są one miarą przemieszcze¬ 
nia ładunku w wiązaniu oraz miarą jego jonowego charakteru. Wykazano, że dla niektó¬ 
rych typów kompleksu odsunięcie elektronu od jądra i moc wiązania zwiększają się, gdy 
elektron walencyjny w kolejnych związkach porusza się od orbitalu 3 d, przez 4 d do 5d. 
Występowanie podobnego efektu zaobserwowano dla przejścia z orbitalu 4/do 5 f Takiego 
zwiększenia przenoszenia ładunku oraz mocy wiązania należałoby oczekiwać w wyniku 
zwiększenia promienia orbitalu. Dla danego typu kompleksu można również dokonać 
porównania mocy wiązań kompleksu z różnymi ligandami. 

6) Spin jądrowy i jądrowy moment kwadrupolowy. 

7) Wymiana sił pomiędzy sąsiadującymi jonami. Stwierdzono, że dwa paramagnetyczne 
jony mogą współdziałać w kierunku utworzenia połączonego układu stanów energetycz¬ 
nych. Miarą sił wymiany jest odległość pomiędzy liniami spektroskopowymi (albo sze¬ 
rokość linii, gdy nie są one właściwie rozdzielone). 

8) Symetria i struktura kompleksu paramagnetycznego. Bada się je śledząc zmiany 
w widmie absorpcyjnym, otrzymanym podczas obrotu kryształu. 

Rezonans paramagnetyczny wolnych rodników. Rezonans (często nazywany rezo¬ 
nansem spinu elektronowego) pochodzi od spinu jednego lub więcej 
niesparowanych elektronów w grupie chemicznej. Najłatwiej przeprowadzić doświadczenie 
z dużymi i stosunkowo trwałymi rodnikami organicznymi; stwierdzono natomiast, że 
pewne lżejsze rodniki są wystarczająco trwałe, by dać rezonans spinu elektronowego w nis¬ 
kich temperaturach. Doświadczenia najlepiej wykonywać, używając bardzo rozcieńczo¬ 
nych, stałych lub ciekłych roztworów w celu wyeliminowania — tak dalece jak to jest 
możliwe — wzajemnego oddziaływania wymiany. Stwierdzono, że wartość g jest w przy¬ 
bliżeniu równa 2, czyli równa wartości dla elektronu bez orbitalnego momentu pędu, a ana- 
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liza nadsubtelnej struktury wykazuje wpływ więcej niż jednego jądra. Dla roztworów stę¬ 
żonych struktura nadsubtelna nie występuje, a rezonanse są ostre. Wyniki te doprowadziły 
do wniosku, że elektron z niesparowanym spinem jest zdelokalizowany, a więc nie jest 
umiejscowiony na jakimkolwiek określonym atomie grupy. Rezonans można uzyskać nie 
tylko dla grup o nieparzystej liczbie elektronów, lecz również dla grup, zawierających 
parzystą liczbę elektronów z dwoma niesparowanymi spinami. 

Rezonans paramagnetyczny przewodników i półprzewodników. Zjawisko „naskórko- 
wości” bardzo utrudnia absorbowanie promieniowania mikrofalowego r przez metale. 
Doświadczeni nad rezonansem można jednak prowadzić przy użyciu metali, jeżeli na¬ 
promieniana próbka zostanie najpierw rozdrobniona na bardzo małe cząstki. Na fot. 16 
przedstawiono strukturę nadsubtelną w widmie rezonansu paramagnetycznego miedzi, 
wywołaną elektrycznym oddziaływaniem kwadrupolowym. 

Stwierdzono, że wartość g jest prawie równa 2, co pozwala wnioskować o bardzo małym 
wzajemnym oddziaływaniu spin-orbital. Jest to wynik, który można by otrzymać prowa¬ 
dząc rozważania w oparciu o teorię Blocha (por. str. 208), zakładającą istnienie deloka- 
lizacji elektronów przewodnictwa. Jednak szerokość linii nie jest zgodna z szerokością 
wynikającą z tej teorii; przypuszcza się więc, że ruch elektronów przewodzących zmienia 
częściowo pole promieniowania mikrofalowego. 

Doświadczenia rezonansowe prowadzone z użyciem półprzewodników (patrz str. 222) 
potwierdzają teorię, w myśl której o przewodzących własnościach półprzewodników de¬ 
cydują elektrony w zanieczyszczeniach (atomy donorów). Inaczej nie można by uzyskać 
rezonansu paramagnetycznego substancji diamagnetycznych. 

Rezonans paramagnetyczny substancji ferromagnetycznych i antyferromagnetycznych. 
Zarówno w substancjach ferromagnetycznych, jak i antyferromagnetycznych siły wymiany 
są bardzo duże. Całka wymiany dla substancji ferromagnetycznych ma wartość dodatnią, 
a sąsiadujące spiny elektronowe są ustawione względem siebie równolegle (por. str. 1078); 
natomiast całka wymiany dla substancji antyferromagnetycznych ma wartość ujemną, 
a przyległe spiny elektronowe są antyrównoległe (por.str.1079). Silne pola wewnętrzne moż¬ 
na badać za pomocą rezonansu paramagnetycznego; teoria jest skomplikowana, a wyniki 
otrzymane z rozważań o nią opartych nie są w pełni zgodne z doświadczeniem. Wystę¬ 
powanie różnicy między obliczoną i zaobserwowaną wartością g przypisuje się bardzo 
dużym silom wymiany pomiędzy sąsiadującymi elektronami. 

Rezonans cyklotronowy albo diamagnetyczny. Jeżeli doświadczenia rezonansowe pro¬ 
wadzone są z diamagnetycznymi ciałami stałymi metodą stałego pola (patrz str. 286), 
wówczas można wykryć precesję Larmora spinów elektronowych (por. str. 120). We wzorze 
na częstość 1 ) 

He 

v - - 

2tt m*c 

gdzie m* jest „efektywną” masą elektronu; wyznaczenie jej dla półprzewodników z doś¬ 
wiadczeń rezonansowych jest korzystne ze względu na uzyskanie danych o elektronach 
przewodnictwa 2 ) Przeprowadzono doświadczenia na germanie. 


x ) Częstość ta jest podwojoną częstością precesji orbitalnej, ponieważ stosunek geomagnetyczny dla 
spinu wynosi elm 0 c . 

2 ) Na ogół dla ciał stałych m* nie jest równe m Q — por. defekt spinowy w ferromagnetyzmie, str. 1077. 
19 Zarys współcz. chemii nieorganicznej oon 



Rezonans paramagnetyczny ośrodków F i V oraz innych napromienianych układów. | 

Napromienianie substancji krystalicznych promieniami rentgenowskimi, promieniami I 

. 

y i neutronami prowadzi do powstania anomalii w strukturze kryształu. Anomalie takie, 1 
jak ośrodki F i V można wykryć za pomocą rezonansu paramagnetycznego. Ośrodki | 
F są lukami w sieci krystalicznej — lukami zawierającymi elektron zamiast jonu ujemnego. | 
Ośrodki V są atomami schwytanymi w sieci. W kryształach halogenków metali alkalicz- | 
nych schwytanymi atomami są jony chlorowców, które straciły swój elektron walencyjny, j 

WIADOMOŚCI UZYSKIWANE Z DOŚWIADCZEŃ NAD | 

REZONANSEM PARAMAGNETYCZNYM | 

Badania nad rezonansem paramagnetycznym dostarczają wiadomości o następujących i 
zagadnieniach: 

1) Siły wiążące w stanie stałym. 
v 2) Pasma energetyczne w metalach. 

3) Elektrony przewodnictwa w metalach i półprzewodnikach. 

4) Momenty magnetyczne i elektryczne momenty kwadrupolowe. 

5) Pierwiastki przejściowe i pewne kompleksy metaliczne. 

6) Wolne rodniki. 

7) Współczynniki g w spektroskopii. 

8) Ferromagnetyzm i antyferromagnetyzm. J 


JĄDROWY REZONANS MAGNETYCZNY 

Jądrowy rezonans magnetyczny związany jest z absorbowaniem energii przez jądro 
znajdujące się w polu magnetycznym, a równocześnie poddawane działaniu promienio¬ 
wania o zmieniającej się częstości. Wyraźna absorpcja zachodzi wtedy, gdy kwant absor¬ 
bowanej energii jest równy energii niezbędnej do przejścia z jednego poziomu jądrowego 
Zeemana na drugi. Dla pola o natężeniu 10000 gausów energia ta jest rzędu kwantu częs¬ 
tości radiowej (10 -7 eV). Jądrowy rezonans magnetyczny wykazują wszystkie substancje, 
mające wypadkowy jądrowy moment magnetyczny, niezależnie od tego, czy są one para- 
magnetyczne, czy nie. Gdy bada się substancję paramagnetyczne, zaobserwowanie jądro¬ 
wego rezonansu magnetycznego nie jest łatwe, gdy zaś absorbujący atom ma jądrowy 
elektryczny moment kwadrupolowy, wówczas rezonanse są rozszerzalne. 

Wiadomo, że jądro ma swój spin i związane z nim własności magnetyczne; w przyto¬ 
czonym rozważaniu jądro będziemy traktować jako mały magnes, obdarzony momentem 
pędu. Moment pędu jest skwantowany, a więc 

i = ~VWTT), 

2tz 

gdzie I jest jądrową, spinową liczbą kwantową (nie mylić z momentem bezwładności). 

W zewnętrznym, polu magnetycznym składowa jądrowego momentu pędu w kierunku 
pola jest skwantowana. Przyjmuje ona wartość mhjlr :, gdzie m jest magnetyczną liczbą 
kwantową; m może przybierać jedną z wartości 11 — 1, 1 — 2, ..., — /. Istnieje (2/ +1) 
możliwych orientacji małego jądrowego magnesu względem pola, co powoduje występo- | 
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wanie (21+ 1) możliwych stanów energetycznych, równo oddalonych od siebie (porr 
str. 67). 

Stwierdzono, że wielkość gejlMc może reprezentować stosunek giromagnetyczny 
jądra ( g jest liczbą charakterystyczną dla rozważanego jądra). Wielkość g jest analogiczna 
do współczynnika rozszczepienia Landego, stosowanego w związku ze spinem elektrono¬ 
wym (patrz str. 113), lecz nie jest taka sama. M oznacza masę protonu* 

Załóżmy, że jądro podlega działaniu zewnętrznego pola magnetycznego, H; ponieważ 
składowa jego momentu pędu w kierunku pola jest skwantowana i 

moment magnetyczny = stosunek giromagnetyczny X moment pędu, 

przeto ' 

SB mh 

energia potencjalna jądra = — -~ — Hmga , 

2 Mc 2tc 

gdzie ^ jest jednostką magnetyzmu znaną jako magneton jądrowy, fjb = he/4rtMc, ana¬ 
logiczną do magnetonu Bohra (por. str. 110). Przejścia pomiędzy (21 + 1) możliwymi stana¬ 
mi Zeemana powodują powstanie widma jądrowego rezonansu magnetycznego. Reguła 
wyboru ma postać Am = ±1. 

Na str. 121 wykazano, że jeżeli do małego, obracającego się magnesu zostanie przy¬ 
łożone pole magnetyczne, wówczas para sił wywieranych przez pole na magnes wywołuje 
jego precesję wokół kierunku pola, a elektron wykonuje wokół kierunku przyłożonego 
pola magnetycznego ruch precesyjny z częstością Larmora. Można w podobny sposób 
wykazać, że obracające się jądro wykonuje ruch precesyjny wokół kierunku przyłożonego 
pola magnetycznego z właściwą częstością Larmora HgejAizMc. Jeżeli jądro absorbuje 
odpowiadający różnicy energii dwu sąsiadujących stanów Zeemana kwant energii hv Q , 
wówczas wystarcza doprowadzić dodatkowo energię niezbędną do utrzymania precesji 
jądra poruszającego się z częstością Larmora, by jądro zajęło nowe dozwolone położenie 
względem pola magnetycznego 

hv 0 — energia potencjalna w stanie (m) — energia potencjalna w stanie (m + 1) = — Hgpim -j- 

+ Hg[x(jn + 1) = Hg/x, 

Hge 

v 0 =-. 

4tu Mc 

Jądro wykonuje ruch precesyjny wokół kierunku pola ze stałą prędkością kątową, 
niezależną od skwantowanych zmian energii. 

Chociaż liczba kwantowa m może zmieniać się o +1 albo —1, absorpcja jest nieco 
bardziej prawdopodobna' niż emisja. Gdyby tak nie było, nie wystąpiłoby, statystycznie 
rzecz ujmując, widmo jądrowego rezonansu magnetycznego. Zgodnie z prawem Boltzmana, 
związek między liczbą jąder w wyższym stanie energetycznym, N l9 i liczbą jąder w niż¬ 
szym stanie energetycznym, N 0 , opisany jest równaniem 



gdzie: k — stała Boltzmana, T — temperatura bezwzględna. Liczba jąder znajdujących 
się w niższym stanie energetycznym jest nieznacznie większa od liczby jąder pozostających 
W wyższym stanie energetycznym; zatem liczba zmian energii absorpcji jest nieco większa 
niż liczba zmian energii emisji. Warunek ten nie byłby zachowany, gdyby jądra podnie¬ 
sione do wyższego stanu nie traciły szybko nadmiaru energii w wyniku sprzężenia jądrowej 
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precesji z termicznymi oscylacjami otaczającego je ośrodka. Wzajemne oddziaływanie 
pomiędzy spinem jądrowym a otaczającą siatką kryształu nazywane jest jądrową 
relaksacją s p i n o w o - s i e c i o w ą, a czas potrzebny na wymianę energii! 
pomiędzy nimi nosi nazwę czasu jądrowej relaksacji spinowo- 
- s i e c i o w ej. 

Dla celów doświadczalnych dogodnie jest używać promieniowania o częstości radiowej 
i pól magnetycznych rzędu 10000 gausów. Można stosować jedną z dwu metod: albo 
zachowuje się stałe pole, a zmienia częstość, albo utrzymuje się stałą częstość, a zmienia 
moc pola tak długo, dopóki nie nastąpi absorpcja. Natężenie absorpcji przedstawia się 
wykreślnie albo w zależności od częstości, albo w zależności od mocy pola (zależnie od 
zastosowanej metody). Ważne jest, aby w badanym ośrodku nie było atomów paramagne¬ 
tycznych. Linie w widmie rezonansowym są równoważne energiom niezbędnym do „prze¬ 
kręcenia” jądra z jednej orientacji w drugą. Ponieważ teoretycznie poziomy energetyczne 
są równo oddalone od siebie, przeto należałoby oczekiwać nałożenia się na siebie wszyst¬ 
kich linii, czemu odpowiadałoby pojawienie się jednej linii. Jednak w widmie występuje 
subtelna struktura, ponieważ jądro leży nie tylko w zewnętrznym polu magnetycznym, 
lecz także w polu magnetycznym jego sąsiadów. 

JĄDROWY REZONANS MAGNETYCZNY W KRYSZTAŁACH 

Jądra o spinie równym 1/2 nie są obdarzone momentem kwadrupolowym (por. str. 296). Ą 

Doświadczenia poprzednie dotyczyły jedynie prostych przypadków: par identycznych i 
jąder, każde o wypadkowym spinie równym 1/2, znajdujących się blisko siebie w komórce Ą 
elementarnej kryształu, w której żaden inny atom nie ma wypadkowego spinu. Na przykład I 
w krysztale gipsu (CaS0 4 ,2H 2 G) cząsteczki wody są tak ułożone, że protony występują j 
parami, a pola innych par niewiele wpływają na daną parę 1 ). f 

Rozważmy energię potencjalną jednego z protonów w polu stanowiącym sumę zew- 3 
nętrznego magnetycznego pola'i pola magnetycznego wytworzonego przez spin drugiego I 
protonu. Istnieją dwie możliwe wartości energii: jedna, gdy pole zewnętrzne wzmacnia 
pole innego protonu, druga — gdy pole zewnętrzne przeciwdziała polu drugiego pro- J 
tonu. Oba protony są obdarzone momentami magnetycznymi; zatem oba wykonują 4 
ruch precesyjny wokół kierunku pola zewnętrznego. Na str. 120 wykazano, że ruch : 
precesyjny wokół stałej osi może być rozłożony na dwie składowe: składową statyczną, ! 
będącą wektorem stałego ruchu kątowego wokół kierunku pola i wektor obracającego f 
się prostopadle do kierunku pola momentu pędu. Zatem precesja ciała naładowanego J 
odpowiada statycznemu polu magnetycznemu, leżącemu wzdłuż kierunku pola ze- | 
wnętrznego oraz drugiemu polu magnetycznemu, które leży prostopadle do pierwszego | 
i obraca się wokół niego: średnia wartość obracającego się pola jest równa zeru (rys. 9.3). | 
Statyczne pole drugiego elektronu może albo wzmacniać pole zewnętrzne, albo przeciw^ j 
działać mu. Tak więc energia potencjalna pierwszego elektronu może przybierać dwie 4 
wartości. Dla dwóch jednakowych jąder, takich jak np. protony, linia absorpcji jest zatem I 
dubletem, a rozdzielenie jej zależy od odległości między protonami oraz od kąta pomiędzy J 
osią łączącą protony a kierunkiem zewnętrznego pola. Z rozdzielenia dubletu można 1 

*) G.E. Pakę, >. Chem. Phys., 16 , 327 (1948). J 
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obliczyć odległość między protonami. Na rys. 9.4 przedstawiono protonowe widmo 
rezonansu magnetycznego sproszkowanego gipsu. 

Na poszerzenie linii wpływa wiele różnych czynników. Zgodnie z zasadą nieoznaczo¬ 
ności, nie można ściśle określić stanu energetycznego zajmowanego przez jądro w bardzo 
krótkim czasie. Szerokość linii absorpcji w dużym stopniu zależy od tego, jak długo absor- 
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Rys. 9.3. Precesja poła magnetycznego wywołanego przez spin jądrowy 


bujące jądro pozostaje w każdym ze stanów energetycznych rozpatrywanego przejścia. 
Jeżeli podlegające precesji jądro znajduje się bardzo blisko drugiego jądra wykonującego 
precesję o tej samej prędkości, pomiędzy sąsiadującymi spinami następuje wymiana energii. 
W rezultacie więc czas przebywania któregokolwiek jądra w którymkolwiek stanie energe- 



Rys. 9.4. Widmo protonowego rezonansu magnetycznego sproszkowanego gipsu (wg Pake’a) 

tycznym ulega skróceniu. Na szerokość linii w decydującym stopniu wpływa zmiana od¬ 
ległości pomiędzy jądrami wykonującymi ruch precesyjny. To wzajemne oddziaływanie 
nazywane jest jądrową relaksacją spinowo-spinową; czas zużyty 
na wymianę energii pomiędzy jądrami określany jest jako czas jądrowej re¬ 
laksacji spinowo-spinowej. Czas jądrowej relaksacji spinowo-spinowej 
jest o wiele krótszy niż czas relaksacji spinowo-sieciowej w kryształach i w większym 
stopniu decyduje o szerokości linii. 
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Zarejestrowano widma absorpcyjne dla grup złożonych z więcej niż dwu jąder; kształt 
otrzymanej krzywej absorpcji jest w każdym przypadku charakterystyczny dla liczby 
jąder w grupie. Na przykład gdy trzy jądra są ułożone w trójkąt, krzywa wykazuje trzy 
maksima; ułożenie czworościenne daje krzywą z płaskim maksimum. Gdy ugrupowanie 
jest skomplikowane, wówczas linie absorpcyjne zrastają się, wskutek czego nie można 
dokładnie określić struktury. Van Vleck wykazał, że w tych przypadkach pomiary szero¬ 
kości linii mogą mimo wszystko prowadzić do ustalenia odległości dzielącej jądra 1 ). 
Wielkość zmierzona doświadczalnie jest średnią kwadratową szerokości linii i określa się 
ją mianem drugiego momentu. Metodę Van Vlecka można zastosować do 
zlokalizowania atomów wodoru w kryształach, gdy na podstawie badań nad dyfrakcją 
promieni rentgenowskich i dyfrakcją elektronów ustalono położenia innych atomów. 

Krzywe absorpcji można zarejestrować bezpośrednio na oscylografie katodowym; 
charakterystyczne krzywe dla różnych kryształów niekiedy nazywa się kształtami 
linii.. Teoretycznie można obliczyć kształty linii dla różnych ugrupowań atomów w ba¬ 
danym krysztale; krzywe teoretyczne i doświadczalne można następnie porównać i ziden¬ 
tyfikować prawidłową strukturę kryształu. 

Jądra o spinie większym niż — mogą być obdarzone jądrowymi momentami kwadru- 

polowymi występującymi na skutek braku sferycznej symetrii rozkładu ładunku (patrz 
:str. 296). Moment kwadrupolowy sprzęga się z polem elektrycznym kryształu; sprzężenie 
to zależy od gradientu pola. Stała sprzężenia dla wszystkich (21 + 1) dozwolonych po¬ 
łożeń jądra w zewnętrznym polu magnetycznym nie przybiera tej samej wartości, ponieważ 
energia potencjalna naładowanego jądra zależy od jego orientacji w polu elektrycznym. 
Wyrazem tego efektu jest nadsubtelna struktura linii absorpcyjnej. Załóżmy np., że proton 

znajduje się w polu jądra o spinie równym y. Zwykła linia rezonansu protonowego jest 
rozszczepiona na skutek istnienia czterech dozwolonych położeń sąsiednich w zewnętrz- 


( 311 3 \ 

m = —— —]; są to linie struktury subtelnej. 

Każda z linii struktury subtelnej wykazuje strukturę nadsubtelną, przejawiającą się za¬ 
zwyczaj w postaci poszerzenia linii absorpcyjnej wynikającego z podwyższenia poziomów 
energetycznych na skutek wzajemnego oddziaływania kwadrupolowego. Dla spinu wy¬ 


noszącego i y poziomy energetyczne są nieznacznie podwyższone, natomiast dla spinu 


db y podwyższenie poziomów energetycznych jest znaczne. Jeżeli znane są stałe sprzę¬ 
żenia, można z dużą dokładnością ustalić położenia jąder. 

Kształty linii można obliczyć dla grup złożonych z jąder pozostających w stanie rezo¬ 
nansu, a w przypadkach, gdy zidentyfikowanie kształtu linii nie jest sprawą łatwą, można 
obliczyć z szerokości linii drugi moment i ustalić względne położenia atomów wodoru, 
nawet jeśli nie jest znany całkowity wzór strukturalny. W kryształach, w których cząsteczki 
znajdują się blisko siebie, zachodzi pewne poszerzenie linii w wyniku międzycząsteczkowej 
wymiany energii. Można je odróżnić od poszerzenia wewnątrzcząsteczkowego drogą 


badania absorpcji właściwej grupom, zawierającym w miejscu jednego lub więcej 
protonów takie jądra, jak np. deuteron. 


l )Van V1 e c k, Phys. Rev., 74, 1168 (1948). 
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Analiza struktury subtelnej może dostarczać wiadomości o wielkościach takich, jak 
ruchliwość jonów w stanie stałym, rotacja hamowana i szybkość reakcji wymiany. Szero¬ 
kość linii zmniejsza się ze wzrostem temperatury na skutek zwiększonego wpływu ruchu 
termicznego, który powoduje uśrednienie wzajemnego oddziaływania pól magnetycznych 
cz ą S tec Ze k i jonów. Dla uzyskania rozdzielenia struktury subtelnej konieczne jest pozosta¬ 
wanie jądra w jednym położeniu przez czas dłuższy niż 1 /Av, gdzie Av stanowi różnicę 
częstości między liniami, które mają być rozdzielone. W oparciu o powyższe wyznaczono 
ruchliwość protonów w związkach wodoru. Oczywiście dla pewnych substancji krysta¬ 
licznych w temperaturze krytycznej zachodzi ponowne orientowanie jonu w krysztale. 

JĄDROWY REZONANS MAGNETYCZNY W CIECZACH 

Ruch cząsteczkowy w cieczach jest w porównaniu z ruchem w ciałach stałych bardzo 
gwałtowny, co jest przyczyną występowania znacznie węższych, niż w przypadku ciał 
stałych, linii rezonansowych dla cieczy. Absorpcję można rozpatrywać jako absorpcję 
pojedynczej cząsteczki, nie podlegającej działaniu pól magnetycznych sąsiadów, ponieważ 
ruch termiczny powoduje zerowanie się ich pól. Pomimo tego w każdej cząsteczce pole 
magnetyczne działające na jądro nie jest takie samo jak pole przyłożone. Różni się ono 
współczynnikiem,-który zależy od chemicznego otoczenia jądra; zatem jeżeli w cząsteczce 
znajduje się kilka takich samych jąder np. w rodzaju protonów, wówczas dają one różne 
linie rezonansowe, jeżeli wewnątrz cząsteczki są połączone z różnymi grupami atomów. 
Zmianę położenia linii rezonansowej spowodowaną zmianą otoczenia chemicznego określa 
się często nazwą przesunięcia chemicznego. Jeżeli przyłożonym polem 
jest H, a polem działającym na jądro jest H\ to H' = H( 1 — a), gdzie a jest wielkością 
charakterystyczną dla danego związku. Wielkość <x zawiera dwa człony. Pierwszy jest zwią¬ 
zany z istnieniem diamagnetyzmu indukowanego w chmurze elektronowej otaczającej 
jądro i jest prawie stały dla każdego typu kompleksu. Drugi człon pojawia się na skutek 
zmiany paramagnetyzmu w chmurze elektronowej, zmiany wynikłej z podniesienia przez 
przyłożone pole niektórych elektronów do stanów wzbudzonych 1 ). Badano również za¬ 
leżność zmian energetycznych od temperatury. 

Linie absorpcji charakteryzują się występowaniem struktury nadsubtelnej, istnienie 
której spowodowane jest wzajemnym oddziaływaniem jądra i jego elektronów oraz jądro¬ 
wych pól magnetycznych sąsiadujących jąder w tej samej grupie w cząsteczce. Zjawisko 
to znane jest jako oddziaływanie spinowo- spinowe sprzężone 
poprzez elektrony. Każde jądro ma (21 + 1) dozwolonych położeń w przyło- 
- żonym polu; powoduje to rozszczepienie linii rezonansowych jego sąsiadów na (21 + 1) 
linii, ponieważ w wielkiej liczbie cząsteczek wystąpi każda możliwa wartość pola. Analiza 
struktury nadsubtelnej może prowadzić do ustalenia odległości pomiędzy atomami w cząs¬ 
teczce lub w grupie wewnątrz cząsteczki i daje cenne wiadomości o wiązaniu chemicznym. 

Szerokość linii zależy od procesów relaksacji, tj. od wymiany energii-jądra z jego 
bezpośrednim otoczeniem. Jeżeli jądro obdarzone jest momentem kwadrupolowym, 
to czas relaksacji jest bardzo krótki, wskutek czego linia jest szeroka. Jeśli występuje 
bardzo silne wzajemne oddziaływanie gradientu pola na jądro obdarzone momentem 

x ) R.E. Richard s, J. Inorg. Nuci Chem ., 7—8, 423 (1958). 
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kwadrupolowym, istnieje możliwość przekręcenia jądra z jednej dozwolonej orientacji 
w drugą. Zjawisko takie spowodowane jest obróceniem cząsteczki w wyniku ruchu ter¬ 
micznego w cieczy. Proces taki uwidacznia się jako zmiana szerokości linii 1 ). 

Typowe widmo jądrowego rezonansu magnetycznego dla SF 4 w stanie ciekłym przed¬ 
stawiono na fot. 15. 

WIADOMOŚCI UZYSKIWANE 
Z BADAŃ PROWADZONYCH PRZY WYKORZYSTANIU 
JĄDROWEGO REZONANSU MAGNETYCZNEGO 

Jądrowy rezonans magnetyczny dostarcza wiadomości dotyczących następujących 
zagadnień: 

1) Ugrupowanie atomów w cząsteczce; metoda ma szczególną wartość w przypadku 
wodoru. 

2) Odległości między jądrami i długości wiązań w kryształach, co prowadzi do obli¬ 
czania kątów wiązań. 

3) Jądrowe momenty magnetyczne i stosunki giromagnetyczne. * 

4) Wymiana enćrgii pomiędzy jądrami. 

5) Procesy relaksacji. 

6) Bariery energetyczne. 

7) Rotacja hamowana. * 

8) Siły występujące w stanie stałym. 


JĄDROWE MOMENTY KWADRUPOLOWE 

Jeżeli wypadkowy spin jądra jest większy niż wówczas na ogół stwierdza się, że 

symetria rozkładu ładunku jądrowego nie jest symetrią sferyczną. Mówi się wtedy, że 
jądro takie obdarzone jest momentem kwadrupolowym, oznaczanym 
zazwyczaj symbolem Q. Jeżeli w pobliżu jądra istnieje znaczny gradient pola elektrycznego, 
wówczas sprzężenie momentu kwadrupolowego z gradientem pola uwidacznia się jako 
rozszczepienie poziomów energetycznych jądra (patrz str. 294). Analiza rozszczepienia 
kwadrupolowego stanowi więc bardzo użyteczne narzędzie do badania pola elektrycznego 
w pobliżu danego jądra, a ogólnie rzecz biorąc do badania natury i własności wiązań 
chemicznych. 

STAŁE SPRZĘŻENIA KWADRUPOLOWEGO 

Energia potencjalna jądra w otaczającym je polu elektrycznym jest proporcjonalna 
do iloczynu eQq y gdzie e jest ładunkiem jądra, Q — jądrowym momentem kwadrupolo¬ 
wym, a q — gradientem pola. Jeżeli pole jest jednorodne, sprzężenie nie występuje. Iloczyn 

x ) Jeżeli doświadczenie prowadzone jest z cieczą diamagnetyczną, to dodatek niewielkiej ilości jonów 
paramagnetycznych skraca czas relaksacji i w konsekwencji powoduje poszerzenie linii; stanowi to pod¬ 
stawę metody ustalania wielkości sprzężenia spinowo-orbitalnego w paramagnetycznym jonie lub komplek- 
sie. - 
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e Qq nazywany jest stałą sprzężenia k w adrupolowego. Otrzymanie 
oddzielnej wartości Q w większości przypadków nie jest'możliwe, ale daje się określić 
stałą sprzężenia, badając widma w obszarze mikrofalowym i w obszarze częstości radio¬ 
wych, stosownie do natury badanej próbki. Określenie stałej sprzężenia ma duże znaczenie. 


ponieważ wartość jej wskazuje na własności 
czeniu cząsteczki. Stała sprzężenia ulega 
zmianie, jeżeli zmienia się otoczenie.. Wielkość 
Q może być dodatnia lub ujemna; w kilku 
przypadkach można określić rzeczywistą war¬ 
tość Q za pomocą nie omawianej tu szerzej 
metody „wiązki atomowej”. Okazuje się, że 
gdy Q jest dodatnie, rozkład ładunku dodat¬ 
niego jest wydłużony w kierunku osi ruchu 
spinowego, natomiast jeżeli Q jest ujemne, 
rozkład ładunku dodatniego jest w odniesie¬ 
niu do osi ruchu spinowego spłaszczony (rys. 
9,5). Wielkość Q powiązana jest z gęstością 
ładunku następującą zależnością: 

Q = J Qr 2 (?l cos 2 a — l)dr, 


wiązania chemicznego, istniejącego w oto- 



Rys. 9.5. Rozkład ładunku jądra względem osi 
oorotu: a) Q dodatnie; rozkład wydłużony, o) Q 
ujemne; rozkład spłaszczony. Środek ciężkości 
ładunku nie musi leżeć na osi obrotu 


gdzie: q — gęstość ładunku jądrowego w punkcie leżącym w elemencie objętości dr, 
r — odległość środka ciężkości ładunku od elementu objętości dr, a — kąt między r i osią 
ruchu spinowego. 

Pochodzenie członu, odpowiadającego momentowi kwadrupolowemu, wyraźnie wynika 
z przedstawionego obrazowo na rys. 9.5 rozkładu ładunku. 

Sprzężenie kwadrupolowe w ciałach stałych. Moment kwadrupolowy jądra sprzęga 
się z gradientem pola kryształu, a jądro może przyjmować jedną z (21 + 1) dozwolonych 
orientacji. Różnica energii pomiędzy różnymi możliwymi położeniami jądra przybiera 
wielkość rzędu kwantu częstości radiowej. Rezonansowe widma absorpcyjne otrzymuje 
się poddając kryształ promieniowaniu o zmiennej częstości radiowej, przy czym nie 
przykłada się zewnętrznego pola magnetycznego lub elektrycznego! Jeżeli absor¬ 
bowany jest kwant energii o właściwej częstości, jądro „przekręca” się z jednego dozwolo¬ 
nego położenia w drugie. Otrzymane widmo nazywane jest widmem rezonansu 
czysto kwadrupolowego (fot. 17); analiza tego widma dostarczą wiadomości 
o stałych sprzężenia i o naturze pól elektrycznych w kryształach. 

Sprzężenie kwadrupolowe w cieczach. Ze względu na ruch termiczny w cieczach średnia 
wartość gradientu pola, pochodzącego od innych cząsteczek, jest równa zeru dla każdej 
cząsteczki. Nie występuje więc widmo rezonansowe czysto kwadrupolowe. Obecność 
momentu kwadrupolowego jądra przejawia się poprzez wzajemne oddziaływanie na gra¬ 
dient pola, pochodzącego od innych jąder i elektronów w jego własnej cząsteczce. Oddziały¬ 
wanie to znajduje odbicie, w postaci nadsubtelnej struktury widma jądrowego rezonansu 
magnetycznego, o czym wspomniano już na str. 295. 

Sprzężenie kwadrupolowe w gazach. Podobnie jak dla cieczy, wywołany przez inne 
cząsteczki gradient pola w sąsiedztwie jądra zmienia się bardzo szybko, a więc uśrednia się 
do zera, wskutek czego nie występuje widmo rezonansu czysto kwadrupolowego. Obecność 
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jądrowego momentu kwadrupolowego przejawia się jako wzajemne oddziaływanie z gra- | 
dientem pola, pochodzącym od elektronów i innych jąder w jego cząsteczce. Obserwuje I 
się to w postaci nadsubtelnej struktury czysto rotacyjnego gazowego widma mikrofalowego | 
(por. str. 284). | 

.. -;i 

WYNIKI UZYSKIWANE NA PODSTAWIE BADANIA J 

STAŁYCH SPRZĘŻENIA | 

Dane doświadczalne pozwalają przypuszczać, że sferycznie symetryczne orbitale ś i za- J 
pełnione powłoki elektronowe nie wnoszą dużego udziału do wytworzenia gradientu pola. f 
Wydaje się, że ładunek w orbitalach dif znajduje się zbyt daleko od jądra, aby mógł on } 
wywierać wyraźny wpływ. Wywnioskowano zatem, żę gradient pola w pobliżu jądra po- | 
chodzi w znacznej mierze od zajętych orbitalów p powłoki walencyjnej. Jeżeli badane wią- | 
zanie chemiczne ma charakter jonowy, to wartość stałej sprzężenia jest mała; fakt ten może J 
stanowić podstawę metody określania wyrażonej w procentach jonowości (patrz str. 161). J 

Jeśli stałe sprzężenia w cząsteczce gazowej daje się określić jakąś inną metodą, wów- j 
czas badanie nadsubtelnej struktury widma czysto rotacyjnego (mikrofalowego) dla gazu I 
stanowi metodę badania odkształcenia odśrodkowego. I 

Chociaż wraz z wielkością badanej cząsteczki rośnie trudność interpretacji wyników J 
doświadczalnych, to jednak w niektórych przypadkach można ustalić udział procentowy J 
charakteru wiązania podwójnego oraz naturę hybrydyzacji w cząsteczce wieloat omowej. | 
Niekiedy można uzyskać dane o kierunku wiązań kowalentnych w sieci krystalicznej. We 1 
wszystkich tych obliczeniach należy uwzględnić różne czynniki zniekształcające pole. | 

• 13 
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WIADOMOŚCI UZYSKIWANĄ NA PODSTAWIE BADANIA | 

MOMENTÓW KWADRUPOLOWYCH 

Badanie czysto kwadrupolowych widm rezonansowych oraz oznaczanie stałych sprzę¬ 
żenia dostarcza wiadomości o następujących zagadnieniach: 

1) Stosunki momentów kwadrupolowych różnych izotopów. 

2) W kilku przypadkach można wyznaczyć absolutne wartości momentów kwadru¬ 
polowych, 

3) Gradient pola w pobliżu jądra, a stąd rodzaj wiązania chemicznego. 

4) Siły działające w ciele stałym. 

5) Struktura cieczy. 



Rozdział 10 

WYZNACZANIE ODLEGŁOŚCI MIĘDZY JĄDROWYCH 
NA PODSTAWIE DYFRAKCJI PROMIENI RENTGENOWSKICH, 
ELEKTRONÓW ORAZ NEUTRONÓW 


Badanie dyfrakcji promieni rentgenowskich, elektronów oraz neutronów dostarczyło 
wielu danych dotyczących struktury cząsteczek i kryształów. 

Promienie rentgenowskie są fotonami o długościach fal rzędu 1 A, które charakteryzują 
się dużą zdolnością przenikania; fotony nie mają masy spoczynkowej. Gdy promienie 
rentgenowskie padają na atom, część promieniowania zostaje rozproszona przez elektrony 
zewnętrzne. Podczas rozpraszania elektrony absorbują energię z periodycznego, elektrycz¬ 
nego pola promieniowania rentgenowskiego i większą jej część oddają w postaci promienio¬ 
wania o pierwotnej długości fali. 

Doświadczenia nad rozpraszaniem promieni rentgenowskich, częściej opisywane jako 
dyfrakćj a, dostarczają danych o rozkładzie gęstości elektronowej w cząsteczce lub 
krysztale, a stąd można wnioskować o położeniach atomów. Duża przenikliwość promieni 
rentgenowskich decyduje o ich przydatności do doświadczeń dyfrakcyjnych z kryształami. 

Fale elektronowe są falami de Broglie’a towarzyszącymi przejściu elektronów. Długość 
fali zależy od prędkości v elektronu (patrz str. 22); jest ona rzędu długości fali twardych 
promieni rentgenowskich. Ponieważ falom elektronowym towarzyszy naładowana cząstka, 
mogą one ulegać ugięciu w polu elektrycznym i magnetycznym. Fale elektronowe 
są uginane przez elektrony atomu; wpływ ten potęguje silne wzajemne oddziaływanie 
elektronów i pola elektrycznego w atomie — w rezultacie fale te nie przenikają daleko 
w głąb substancji stałych. Dyfrakcję elektronów wykorzystuje się głównie w badaniach 
nad budową cząsteczek gazu oraz strukturą powierzchniową kryształów. 

Fale neutronowe są podobne do fal elektronowych, 4ec^ cząstki, z którymi są one zwią¬ 
zane, mają ciężar 1838 razy większy niż ciężar elektronu i w konsekwencji długość fali neu¬ 
tronowej jest 1838 razy mniejsza od długości fali elektronowej o tej samej prędkości 
grupowej. Ponieważ neutrony nie niosą ładunku, pole elektronów w zewnętrznej części 
atomu nie wywiera na nie wpływu, natomiast są one rozpraszane przez jądro, którego 
średnica jest porównywalna z długością fali neutronu. Tak więc badanie dyfrakcji neutro¬ 
nów bardzo pomaga w lokalizowaniu jądra w cząsteczce lub krysztale. 

Dyfrakcję promieni rentgenowskich, elektronów i neutronów omówiono oddzielnie 
i bardziej szczegółowo w dalszej części tego rozdziału. W rozważaniach przyjęto, że rozpra¬ 
szanie jest koherentne (oznacza to brak zmiany długości fali podczas rozpraszania). 
W wielu doświadczeniach obserwuje się słabiej lub mocniej zaznaczone tło ciągłego pro¬ 
mieniowania, wytworzone w wyniku rozpraszania inkoherentnego, w czasie 
którego zmienia się długość fali promieniowania. Natężenie tego tła jest niewielkie w porów¬ 
naniu z natężeniem rozpraszania koherentnego. 
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Zjawisko dyfrakcji promieni rentgenowskich opisano za pomocą klasycznej 
teorii optycznej; do wielu celów teoria ta jest wystarczająca. Aby zinterpretować widma 
dyfrakcyjne promieni rentgenowskicł/nie ma potrzeby rozpatrywania wzajemnego oddzia¬ 
ływania promieniowania rentgenowskiego i elektronu z punktu widzenia teorii mechaniki 
kwantowej. Zjawisko dyfrakcji można wyjaśnić w następujący, prosty, klasyczny sposób. 

Dyfrakcja światła. Mechanizm dyfrakcji może być łatwo przedstawiony w oparciu 
o falową teorię światła. Gdy promieniowanie napotyka na swojej drodze przeszkodę, 
tworzy się geometryczny cień. W pewnych warunkach można zaobserwować część pro¬ 
mieniowania w granicy cienia; zjawisko to nazywane jest 
dyfrakcją. Huyghens wyjaśnił ten efekt przyjmując, że 
każdy punkt zetknięcia fali padającej z przeszkodą staje się 
źródłem wtórnych fal elementarnych oraz że fale z różnych źró¬ 
deł nakładają się na siebie, wzmacniając się wzajemnie lub wyga¬ 
szając; tworzą one przy tym obraz* zwany dyfrakcyj¬ 
nym, ^złożony z rozjaśnień i zaciemnień. Wtórne fale ele¬ 
mentarne nazywane są zazwyczaj promieniowaniem rozpro- 
Rys. 10.1. Dyfrakcja na szonym. 

dwóch równoległych szczeli- Prostą ilustrację zjawiska dyfrakcji przedstawiono na rys. 

nach 10.1. Niech fala monochromatyczna pada na dwie równoległe 

szczeliny AB i CD, przy czym AB ~ BC ~ CD i AC = 
= d. Promieniowanie, przechodząc przez szczeliny, ulega rozproszeniu we wszystkich kie¬ 
runkach. Weźmy pod uwagę kierunek AX tworzący kąt # z kierunkiem wiązki padającej. 
Część promieniowania zostaje rozproszona z A w kierunku AX , a część promieniowania 
z C w równoległym kierunku CY '. Te rozproszone fale zachodzą na siebie i zależnie od 
stosunku różnicy ich drogi, AB , do długości fali promieniowania, A, wzmacniają się lub 
wygaszają (przyjmuje się, że A nie zmienia się po rozproszeniu). Jeżeli AB mieści w sobie 
parzystą liczbę połówek długości fali, to nakładające się fale wzmacniają się wzajemnie, 
dając maksymalne rozjaśnienie; jeżeli zaś AB mieści w sobie nieparzystą liczbę połówek 
długości fali, nakładające się fale wygaszają się. Gdy rozpraszane promieniowanie pada na 
ekran, uzyskuje się obraz w postaci szeregu jasnych i ciemnych linii ułożonych na przemian. 

Dla jasnej linii 



AP — nl = d sin 


gdzie n jest liczbą całkowitą, mniejszą od d/L Stąd otrzymuje się 



gdzie $ jest tzw. kątem ugięcia. 

Dla fali o stałej długości obraz dyfrakcyjny stanowi szereg jasnych linii, odpowiadają¬ 
cych wartościom sin??, określonym przez odpowiednie wartości n . Dla szczeliny o stałej 
szerokości d różnica między wartościami sin odpowiadającymi zmianie wartości n o jed¬ 
ność, rośnie ze zwiększaniem długości fali. W przypadku mniejszych długości fal jasne linie, 
czyli maksima dyfrakcyjne, leżą bliżej siebie. Aby uzyskać dobre rozdzielenie 
obrazu dyfrakcyjnego, szczeliny powinny być wąskie, jednak d zawsze musi być większe od 
A. Można tak ustawić soczewkę, że obrazy ugięte z szeregu bliskich sobie szczelin na ekranie 
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wzmacniają się wzajemnie. Szereg szczelin otrzymuje się kreśląc bardzo blisko siebie na 
przezroczystej powierzchni szereg cienkich linii, przy czym odległość między szczelinami 
powinna być rzędu długości fali uginanego promieniowania. Tak wykonane urządzenie 
nazywane jest s i a t k ą dyfrakcyjną. Obraz uzyskiwany za pomocą siatki dyfrak¬ 
cyjnej składa się (dla światła monochromatycznego) z ułożonych na przemian jasnych 
i ciemnych linii, których natężenie maleje wraz ze zwiększaniem się odległości od środka 
obrazu. Dla światła białego każdy obraz jest widmem ciągłym, ponieważ maksima dyfrak¬ 
cyjne znajdują się w położeniach zależnych od długości fali promieniowania. Gdy linie 
znajdują się bardzo blisko siebie, całe pole zajmuje obraz centralny. 

W powyższym uproszczonym opisie zaniedbano wiele czynników, które uwzględnia 
się w rozwiniętej teorii siatki dyfrakcyjnej. 


DYFRAKCJA PROMIENI RENTGENOWSKICH 

o 

DYFRAKCJA PROMIENI RENTGENOWSKICH 
NA SIATKACH 

Nie można sporządzić siatki o tak małych szczelinach, aby przepuszczając przez nią 
promienie rentgenowskie udało się uzyskać dobrze rozdzielone widmo. Spowodowane jest 
to bardzo małą długością fali tych promieni. Rozważania teoretyczne pozwalają wnosić, 
że promienie rentgenowskie przechodząc z ośrodka mniej gęstego do ośrodka gęstszego 
ulegają odchyleniu od normalnej. Można więc oczekiwać, że jeżeli promienie rentgenowskie 
będą padać pod bardzo małym kątem 1 ) na drobną siatkę, wówczas nastąpi ich rozproszenie 



Rys. 10.2. Dyfrakcja promieni rentgenowskich przez odbicie na siatce dyfrakcyjnej 

w wyniku odbicia. Zjawisko to powinno dać większą różnicę dróg przyległych fal rozpro¬ 
szonych, niż w przypadku małego kąta (rys. 10.2). Comptonowi udało się wytworzyć 
odbite widmo dyfrakcyjne promieni rentgenowskich, otrzymane na drodze rozpraszania 
na bardzo drobno wyrysowanej siatce (kąt padania był bardzo mały). Doświadczenie to 
miało wielkie znaczenie, ponieważ stworzyło możliwości standardowego pomiaru długości 
fal promieniowania rentgenowskiego. 

DYFRAKCJA PROMIENI RENTGENOWSKICH 
NA KRYSZTAŁACH 

Równania Lanego. Uginanie promieni rentgenowskich na atomach’ leżących rzędem 
w jednej płaszczyźnie kryształu jest podobne do rozpraszania promieni rentgenowskich 
w szczelinach siatki; za pomocą kryształu można jednak uzyskać obrazy dyfrakcyjne zarów- 

x ) Ang. grazing incidence ( przyp . tłum.). 


301 



no przez przepuszczenie, jak i przez odbicie, ponieważ atomy kryształu leżą znacznie bliżej 
siebie niż linie najdrobniejszej siatki. 

Niech p, q, r i s (rys. 10.3) reprezentują szereg atomów tego samego rodzaju, odległych 
od siebie o a i leżących w rzędzie równolegle do danej osi w krysztale. Niech padająca 
wiązka monochromatycznych promieni rentgenowskich tworzy z osią kryształu kąt #* 



Rys. 10.3. Dyfrakcja promieni rentgenowskich na rzędzie atomów kryształu 

Promieniowanie rozpraszane jest we wszystkich kierunkach, z których jeden, reprezento¬ 
wany przez pP , qQ irR , tworzy z osią kryształu kąt#'. Różnica dróg między promieniowa¬ 
niem rozpraszanym w tym kierunku z atomu q i sąsiedniego atomu r wynosi Mr — qN . 
Dla maksimum dyfrakcji słuszna jest zależność Mr — qN = nl (gdzie n jest liczbą cał¬ 
kowitą), jak również równanie 

a (cos # — cos #') = nl. 

Dla całkowitego wygaszenia n równe jest nieparzystej liczbie połówek długości fali; aby 
obraz dyfrakcyjny był ostry, musi zajść całkowite wygaszenie dla kąta bardzo niewiele 
różniącego się od Ponieważ różnica dróg jest mała, wygaszenie to nie może nastąpić 



Rys. 10.4. Trójwymiarowe rozproszenie na krysztale 

na drodze nakładania się promieniowania rozproszonego na dwóch przyległych atomach. 
Występuje ono jedynie jako wynik interferencji promieniowania rozproszonego na atomach, 
które dzieli pewna odległość. Jeżeli rozmiary kryształu nie są na tyle duże, aby mógł on 
zawierać atomy odsunięte od siebie o niezbędną odległość, wówczas granice maksimów 
dyfrakcyjnych nie są ostre. Na zmniejszenie ostrości maksimów wpływają również: absorp- 
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cja, efekty termiczne, rozpraszanie komptonowskie oraz emisja wtórnych promieni rent¬ 
genowskich. 

Wiązka padająca, wiązka rozproszona oraz oś kryształu nie muszą znajdować się w tej 
samej płaszczyźnie. W ogólnym przypadku, dla maksimum dyfrakcyjnego, padająca w da¬ 
nym kierunku wiązka daje początek stożkowi rozproszonych promieni, które wszystkie 
tworzą ten sam kąt i?' z osią kryształu. Padająca wiązka może również stanowić'stożek 
promieni, tworzących ten sąm kąt i) z osią kryształu. Ponieważ wielkość n może przyjmo¬ 
wać dowolne wartości całkowite, przeto ilustracją całego procesu dyfrakcji na krysztale 
może być stożek promieni padających i szereg współosiowych stożków promieni roz¬ 
proszonych (rys. 10.4), z których każdy odpowiada innej całkowitej wartości n. Dla 
każdego maksimum dyfrakcyjnego rozproszony promień leży na powierzchni stożka i 
' a(cos & — cos &') = nl. 


Uwzględniając dwie inne osie krystalograficzne można wyprowadzić podobne zależności, 
dające układ trzech równań: 

c(cos & — cos #0 = nl \ 


b( cos <p — cos q>') = ml 


( 10 . 1 ) 


c(cos f — COS £0 = IX 


Są to tzw. równania Łauego. Związane są one z odległością pomiędzy atomami 
położonymi wzdłuż danych osi kryształu. 

Prawo Bragga. Jeżeli monochromatyczna wiązka promieni rentgenowskich przenika 
przez szereg identycznych, równoległych płaszczyzn w krysztale, to na każdej płaszczyźnie 
atomów pewna część promieniowania zostaje rozproszona, a pewna część — przepuszczona. 
Szczególnie interesującym przypadkiem jest rozpro¬ 
szenie promieniowania w takim kierunku, że kąt 
padania jest równy kątowi pomiędzy rozproszoną 
wiązką a normalną. Przypadek ten nazywany jest 
odbiciem Bragga (rys. 10.5). Jak wynika z ry¬ 
sunku, różnica dróg między promieniem rozproszonym 
w Z a promieniem rozproszonym w Q wynosi PQ + 

+ QX — RX„ Ponieważ jednak 

RX=SX, 



zatem 


różnica dróg = PQ -f QS . 


Rys. 10.5. Braggowskie odbicie na 
krysztale 


Jeżeli d jest odległością pomiędzy dwiema kolejnymi płaszczyznami atomów w krysztale, 
i jeżeli zarówno wiązka padająca, jak i wiązka rozproszona tworzą z płaszczyzną kryształu 
kąt #, to wiązki rozprószone z dwóch kolejnych płaszczyzn wzmacniają się wzajemnie; 
gdy różnica dróg zawiera całkowitą liczbę długości fali. 

Jeżeli zachodzi taki przypadek, to 

rłX = PQ + QS = 2ds in# (10.2) 

Zależność ta nosi nazwę prawa Bragga. Jeżeli kryształ zawiera szereg płaszczyzn 
atomowych, odległych od siebie o d, to bardzo małe porcje promieniowania odbite, na każ- 
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dej z kolejnych płaszczyzn wzmacniają się wzajemnie i w rezultacie uzyskuje się silną wiązkę 
odbitą, której kąt # zgodny jest z prawem Bragga. - 

Ujęta prawem Bragga prosta zależność jest wprawdzie słuszna tylko w piefwszym przy¬ 
bliżeniu, jednak dla wielu celów jest ona dostatecznie dokładna. Gdy wymagana jest duża ! 
dokładność, należy wprowadzić do równania niewielką poprawkę, uwzględniającą nie¬ 
znaczne, spowodowane załamaniem odchylenie promieni rentgenowskich od normalnej, 
odchylenie powstałe w wyniku przejścia promieni z ośrodka o mniejszej gęstości do ośrod¬ 
ka o większej gęstości. 


ANALIZA KRYSZTAŁU 


Dyfrakcja promieni rentgenowskich na kryształach dostarcza niewątpliwie dogodnego 
sposobu badania struktury kryształu, ponieważ wielkość d z prawa Bragga oraz a z rów*.* 
nania Lauego mogą być wyznaczane doświadczalnie pod warunkiem, że znana jest długość 
fali. Początkowo nie można było uzyskać dokładnej wartości długości fali, a więc badanie 
struktury nieznanego kryształu musiało być przeprowadzane drogą porównywania jego 
obrazu dyfrakcyjnego z obrazem dyfrakcyjnym prostego, kryształu standardowego, o któ¬ 
rego strukturze wnioskowano na podstawie rozważań symetrii i danych chemicznych. 
Wykonanie niezależnego i dokładnego oznaczenia długości fali stało się możliwe, gdy 
wykryto, że promienie rentgenowskie mogą ulegać dyfrakcji w wyniku odbicia od siatki 
złożonej z linii. 

Do badania struktury kryształu za pomocą promieni rentgenowskich używa się kilku 
metod; wybór metody zależy od badanego zagadnienia. Opisano tutaj w zarysie jedynie 
główne metody; szczegóły eksperymentalne zawarte są w licznych, związanych z tym te¬ 
matem, książkach technicznych. 

Metoda Lauego. Metoda ta była pierwszą stosowaną metodą; jest ona jedyną, ^ której 
używa się promieniowania ciągłego. Wiązka padająca, wytwarzana zwykle na antykatodzie 
wolframowej, przechodzi przez szczelinę i pada na małą próbkę badanego kryształu. 
Ugięte promieniowanie wytwarza na filmie plamki ułożone w regularne wzory, określone 
rozmieszczeniem atomów. Wykonuje się kilka zdjęć dla wiązki padającej, równoległej 
do dobrze określonych kierunków krystalograficznych, takich jak np. główne osie kryształu. 
Zdjęcia dyfrakcyjne uzyskuje się łatwo, lecz są one trudne do zinterpretowania. Z tego 
względu/opisywana metoda w swojej pierwotnej postaci nie jest już stosowana, lecz stanowi 
podstawę, na której rozwinięte zostały niektóre metody nowoczesne. Na fot. 18 pokazano 
obraz dla NaCl. 

Metoda spektrometru Bragga. W początkowym okresie badania dyfrakcji promieni 
rentgenowskich znaczną część pionierskiej pracy wykonali W.H. Brągg i W.L. Bragg, 
posługując się spektrometrem promieni rentgenowskich, który w swej postaci podobny 
był do odpowiadającego mu przyrządu optycznego. Metoda ta, chociaż miała wielkie 
znaczenie, obecnie została wyparta przez inne^ 

Metoda obracanego kryształu i metoda oscylującego kryształu. Zasadniczo metody te 
są rozwinięciem metody Lauego. Różnice występujące międy nimi podano poniżej: 

a) Promieniowanie jest efektywnie monochromatyczne. Zwykle jest to promieniowanie 
K miedzi lub molibdenu; może ono zawierać zarówno promieniowanie J£ a , jak i jednak 
plamki pochodzące od tego ostatniego promieniowania łatwo odróżnić ze .względu na ich 
małe natężenie. 


•i 
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Fot. 20. Dyfraktogram proszkowy stopu FeAl (uzyskany przy użyciu pro- 
mieniowania K x i ĄjFe). [Bradley i Jay, Proc. Roy. Soc., A136 



Fot. 21. Powiększenie małej części siatki dyfrakcyjnej diopsydu kamery- 
-oko muchy”, [de Vos, Acta Cryst ., 1 (1948).] 












b) Znacznie mniejszy niż używany w metodzie Lanego kryształ ma zwykle średnicę 
mniejszą niż milimetr. 

c) Kryształ wykonuje pełny obrót lub niewielkie ruchy oscylacyjne, natomiast w meto¬ 
dzie Lauego kryształ jest nieruchomy. 

d) Jedna z podstawowych osi krystalograficznych odpowiada osi obrotu, a nie jak 
w metodzie Lauego — kierunkowi wiązki padającej. 

Obraz dyfrakcyjny, choć może być zarejestrowany na płaskiej, prostopadłej do padają¬ 
cej wiązki płycie poza kryształem, otrzymuje się najczęściej na wygiętym cylindrycznie 
filmie, o osi pokrywającej się z osią kryształu. Tak zarejestrowany obraz składa się z kolej¬ 
nych linii warstwicowych, stanowiących linie kołowe, składające się z plamek, 
przy czym płaszczyzna każdego koła jest prostopadła do osi obrotu. Po rozwinięciu cylin¬ 
drycznie wygiętego filmu linie, stają się liniami prostymi. Położenia plamek można zinter¬ 
pretować w następujący prosty sposób. 

Przypuśćmy, że wiązka promieni rentgenowskich pada prostopadle do rzędu atomów 
znajdujących się w nieruchomym krysztale; A i B są dwoma kolejnymi, odległymi od siebie 
o a atomami w tym rzędzie [rys. 10.6 a)]. Jeżeli $' oznacza kąt pomiędzy ugiętą wiązką 
a rzędem atomów, to maksimum dyfrakcji określone jest wzorem 

a cos = nl (równ. Lauego, str. 303), 

gdzie n jest liczbą całkowitą. Promienie rozproszone na innych atomach z tego rzędu 
dodają się do wiązki promieni ugiętych. Tworzą się również inne ugięte wiązki, odpowia¬ 
dające różnym całkowitym wartościom n [rys. 10.6 b)]. Teoretycznie otrzymanie wiązek, 
które odpowiadałyby maksimum dyfrakcji, na ekranie lub filmie powinno być możliwe, 
jednak dyfrakcja na pojedynczym rzędzie atomów nie jest wystarczająco silna, jeżeli nie 
jest wzmacniana przez odbicie Bragga od atomów leżących w dalszych płaszczyznach 
w krysztale. Maksima dyfrakcyjne odpowiadają ostro zarysowanym na ekranie lub fi lm ie 
plamkom wówczas, gdy kryształ obraca się wokół osi obejmującej rząd atomów (jedna 
z zasadniczych osi kryształu) aż do momentu osiągnięcia położenia, w którym dyfrakcja 
na rzędzie atomów leżących wzdłuż osi jest wzmacniana przez odbicie Bragga. Dalsze 
obracanie kryształu sprowadza kolejne płaszczyzny atomów w krysztale do położenia 
odpowiedniego dla wzmacniania ugiętej wiązki [rys. 10.6 c)]. Tak więc różne położenia 
maksimów dyfrakcyjnych przedstawione są na obrazie w postaci linii warstwie o- 
w y c h, które składają się z poziomych linii jasnych plamek [rys. 10.6 d)]. Odbicie Bragga 
dla różnych wartości n reprezentuje w dyfrakcji Lauego rząd plamek, leżących na krzywej 
przecinającej linie warstwico.we; jest to tzw. linia rzęd u. Odległość pomiędzy liniami 
rzędu może być wykorzystana do wyznaczania odległości między płaszczyznami kryształu 
(d w przypadku odbicia Bragga), a odległość pomiędzy liniami warstwicowymi — do wyz;- 
naczania odległości a między sąsiadującymi atomami. 

Wykonując szereg fotografii podczas obracania kryształu kolejno wokół każdej z jego 
podstawowych osi, można następnie obliczyć parametry sieci i kształt oraz objętość ko¬ 
mórki elementarnej. Pełną analizę obrotu najłatwiej można przeprowadzić posługując 
się siecią odwrotną (patrz str. 216). Analiza ta jest źródłem danych o typie kryształu i jego 
ugrupowaniu przestrzennym, o rozmiarach i kształcie komórki elementarnej oraz o liczbie 
atomów, lub cząsteczek zawartych w komórce elementarnej. Zwykle do uzyskania komplet¬ 
nych danych o położeniu płaszczyzn atomowych i wielkości komórki elementarnej wystar- 

20 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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czają trzy fotografie obrotu wokół trzech podstawowych osi kryształu. Na fot. 19 przed¬ 
stawiono dyfraktogram dla monokryształu CuS0 4 ,5H 2 0. 

Odmiana tej metody polega na zastosowaniu oscylującego kryształu, przy czym kąt 
oscylacji jest niewielki. Ułatwia to skorelowanie pewnych plamek z odbiciem od pewnych 
płaszczyzn. W celu dalszego ułatwienia analizy skomplikowanych obrazów dyfrakcyjnych 
zastosowano metodę ruchomej kliszy. Wielu badaczy proponowało różne modyfikacje 



b) i) 


Rys. 10.6. Dyfrakcja promieni rentgenowskich [metoda kryształu obracanego (oscylującego)!: a) dyfrakcja 
promienia na dwóch sąsiednich atomach, b) tworzenie wielu maksimów dyfrakcyjnych, c) wzmocnienie 
maksimów dyfrakcyjnych przez odbicia braggowskie, d) tworzenie warstwie na filmie cylindrycznym 


konstrukcji aparatu fotograficznego; najczęściej stosowane systemy to: a) goniometr 
Weissenberga, w którym film przemieszczany jest równolegle do osi obrotu kryształu 
oraz b) metoda precesyjna Buergera, za pomocą której pojedynczą linię 
warstwicową można zamienić w powiększony, nie zniekształcony* dwuwymiarowy obraz 
dyfrakcyjny, który odtwarza sieć odwrotną. Prowadzi to bezpośrednio do określenia 
równoważnej sieci badanego kryształu. 

Metoda proszkowa. Metody dotąd opisane znajdują zastosowanie jedynie do badania 
monokryształów. Znaczenie dyfrakcji promieni rentgenowskich jako narzędzia badacza 
w analizie chemicznej wzrosło niepomiernie wraz z wprowadzeniem metody proszkowej, 
za pomocą której można otrzymać widmo dyfrakcji promieni rentgenowskich nie tylko 
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dla sproszkowanych kryształów, lecz również dla preparatów polikrystalicznych i powierz¬ 
chni polikrystalicznych, jak w przypadku metali. |g| 

Można przyjąć, że w każdym bezładnym i przypadkowym układzie zbioru bardzo 
drobnych cząstek substancji krystalicznej reprezentowane jest każde możliwe położenie 
kryształu. Jeżeli układ taki zostanie poddany działaniu promieni rentgenowskich, to obraz 
dyfrakcyjny będzie przedstawiać plamki odpowiadające odbiciu Bragga <3d każdego układu 
równoległych płaszczyzn. Ponieważ kryształy 
zorientowane są we wszystkich kierunkach, 
przeto ugięte promienie tworzą szereg kon-. 
centrycznych stożków, a obraz dyfrakcyjny 
otrzymany na płaskiej płycie składa się z sze¬ 
regu koncentrycznych pierścieni. Jeżeli film, 
na którym otrzymywano obraz, był zwinięty 
cylindrycznie, to po rozwinięciu otrzymuje 
się szereg prawie równoległych linii, odpo¬ 
wiadających przecięciom stożków z filmem. 

Dalszą zaletę stosowania filmu zwiniętego Rys 10 7 Urządzenie ogniskujące Seemanna- 
cylindrycznie stanowi fakt, że zdjęcia można -Bohlina ' 

wykonywać zarówno przed, jak i za badaną 

próbką. Na przykład zdjęcia w przypadku przejścia promieniowania przez próbkę można 
wykonywać dla bardzo cienkich warstewek metali, a zdjęcia w przypadku odbicia — dla 
powierzchni bloków metalu. Ponieważ obrazy dyfrakcyjne są zazwyczaj bardzo skomp-? 
likowane, przeto padające promieniowanie powinno być tak dalece monochromatyczne, 
jak tylko jest to możliwe. 

Od wprowadzenia po raz pierwszy metody proszkowej technika eksperymentalna po¬ 
czyniła postępy. Niestety metoda ta może być stosowana tylko w przypadku substancji 
o wysokim stopniu symetrii, ponieważ analiza uzyskiwanych zdjęć dla ciał stałych o niskiej 
symetrii jest zbyt skomplikowana. Struktury krystaliczne o wysokim stopniu symetrii 
można często identyfikować drogą obejrzenia ich fotografii dyfrakcyjnych. Na fot. 20 przed¬ 
stawiono dyfraktogram sproszkowanego stopu FeĄl. 

Wadą metody proszkowej w pierwotnej jej postaci jest konieczność stosowania pro¬ 
mieniowania o większej energii niż w przypadku używania monokryształu; jest to niezbędne 
dla otrzymania dobrego zdjęcia. W celu uzyskania wymaganego natężenia pierwsi badacze 
musieli stosować bardzo długie naświetlanie filmu; szczególnie długie musiało być ono 
w przypadku metali ciężkich. Niedogodność tę usunięto dzięki zastosowaniu kamery 
fotograficznej Seemanna-Bohlina. W aparacie tym wykorzystuje się 
wiązkę rozbieżną; zawiera on urządzenia skupiające. W modelu pierwotnym zarówno 
szczelina kolimacyjna, jak i próbka oraz film, były umieszczone na obwodzie tego samego 
koła (rys. 10.7). Ponieważ kąty przeciwległe oparte na cięciwie tego samego łuku koła są 
równe, więc, jak wynika z rysunku, występuje działanie skupiające i w wyniku nałożenia 
się wszystkich ugiętych promieni o tym samym kącie ugięcia powstaje w punkcie D obraz. 
Stosując to urządzenie skupiające można bardzo szybko uzyskać dobre zdjęcie. Próbka 
AB musi być dopasowana dó kształtu obwodu koła albo przez doszlifowanie próbki ciała 
stałego, albo przez umieszczenie sproszkowanej próbki na zakrzywionej powierzchni. 
Do konstrukcji kamery fotograficznej wprowadzono różne modyfikacje i ulepszenia. 

20* . 
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Promieniowanie padające jest „monochromatyzowane” za pomocą pewnego krystalicz¬ 
nego urządzenia odcinającego, tj. urządzenia, które pozwala na przejście promieniowania 
o jednej tylko długości fali. . ■ 

Inną, szeroko stosowaną metodą zapisu jest metoda dyfraktometru Ge i- \j 
gera. Liczniki Geigera używane są od dawna do wykrywania jonizacji, wywołanej 
działaniem promieni rentgenowskich. Zwykły licznik składa się z małej, cylindrycznej i 
metalowej komory zawierającej gaz; w środku komory zainstalowany jest izolowany drut. 
Drut i ściany komory działają jako elektrody, pomiędzy które przyłożony jest znaczny 
potencjał. Jeżeli promienie rentgenowskie przechodzą przez ściany, to w gazie wytwarzane 
są jony zarówno pierwotne, jak i wtórne, w wyniku czego pomiędzy dwiema elektrodami | 
płynie prąd. Prąd można wzmocnić i wykrywać jego obecność w różnorodny sposób; | 
wielkość tego prądu można rejestrować automatycznie na obracającym się bębnie z nawi- I 
niętym papierem. Metoda ta jest stosowana w dyfraktometrze Geigera; zapis przedstawia J 
szereg maksimów, które mogą być wykorzystane do bezpośredniego pomiaru natężenia J 
ugiętych wiązek. Opisana metoda jest bardzo czuła, dzięki czemu do uzyskania czytelnego | 
obrazu wystarczają krótkie ekspozycje. : Ą 

Grupa przestrzenna kryształu. W celu opisania symetrii kryształu konieczna jest zna- J 
jomość nie tylko przestrzennego usytuowania pojedynczego atomu w odniesieniu do innych '>] 
atomów w komórce elementarnej, lecz również wzajemnego usytuowania zawartości jednej f 
komórki elementarnej i zawartości innej komórki. Rozpatrując symetrię izolowanych | 
cząsteczek i jej wpływ na widma cząsteczkowe (patrz str. 251) wystarczy jedynie uwzględnić § 
grupy punktowe, ponieważ szczególne położenie jednej cząsteczki w stosunku do drugiej | 
nie istnieje i nie ma potrzeby go rozważać. Rozmieszczenie atomów w izolowanej cząsteczce 
jest zatem określone na drodze pojęciowych przekształceń grup symetrii punktowej, | 
w wyniku których cząsteczka w swoim końcowym położeniu jest nieodróżnialna od cząs¬ 
teczki w jej położeniu początkowym. Takie przekształcenia symetryczne wystarczają do 
sklasyfikowania kryształów, jeżeli rozpatruje się je jedynie z punktu widzenia formy zew¬ 
nętrznej, jednak konieczne jest wprowadzenie dalszych uściśleń w celu przypisania szczegó- - 
łowego położenia atomowi w komórce elementarnej kryształu. Jeśli atomowi w komórce 
elementarnej przypisano prawidłowe położenie, to powinno być możliwe przeprowadzenie 
przekształcenia symetrycznego właściwego dla grupy punktowej kryształu makroskopowego. 
Możliwe winno być również zrealizowanie równoczesnej translacji, w wyniku której atom 
przesunięty do sąsiadującej komórki znajdować się będzie w tym samym położeniu, jakie 
zajmował on w komórce pierwotnej. Dla tego typu przekształcenia symetrycznego istnieje 
230 możliwych grup przestrzennych, do których można zaliczyć kryształ. 
Rozważane wówczas przekształcenia symetryczne są przekształceniami grup punktowych 
połączonymi z translacją w przestrzeni. Na przykład oś rotacji może przekształcić się w oś 
śrubową, tj. oś, która daje obrót o kąt 2 rz/n z równoczesną translacją wykonywaną równo¬ 
legle do osi. Prosta płaszczyzna odbicia może stać się płaszczy z n ą poślizgu, 
dającą odbicie na płaszczyźnie z równoczesną translacją wykonywaną równolegle do tej 
płaszczyzny. Ta rozwinięta klasyfikacja ujmuje nie tylko zewnętrzne formy geometryczne 
kryształu, lecz również pojęcia kryształu jako nieskończonego szeregu komórek elementar¬ 
nych. Duże znaczenie ma wyraźne rozróżnienie grupy punktowej, charakteryzującej 
zewnętrzne własności geometryczne kryształu, i grupy przestrzennej, charakteryzującej 
atomy w komórce elementarnej. Wielkość właściwej dla grupy przestrzennej translacji 
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jest rzędu rozmiarów atomu i móżna ją zaniedbać, gdy rozpatruje się strukturę makrosko¬ 
pową. W wielu przypadkach na podstawie obrazu dyfrakcyjnego można zidentyfikować 
grupę przestrzenną kryształu; na tej drodze nie zawsze* niestety, można wykazać asymetrię 
struktury, ponieważ prawie wszystkie kryształy powodują taką dyfrakcję, jak gdyby miały 
środek symetrii. W rezultacie interpretacja widm dyfrakcyjnych w niektórych przypadkach 
może być wątpliwa, a jeżeli powstaje już jakakolwiek wątpliwość, należy opis grupy przest¬ 
rzennej potwierdzić danymi z innych źródeł. 

ANALIZA OBRAZÓW DYFRAKCYJNYCH 

Położenie ugiętych wiązek., Niektóre obrazy dyfrakcyjne charakteryzują się brakiem 
pewnych cech szczególnych; może to stanowić podstawę do identyfikacji grupy przestrzen¬ 
nej kryształu. Na przykład może zaistnieć takie położenie atomów, że między falami 
rozproszonymi przez jeden atom i falami rozproszonymi przez inny atom zachodzi inter¬ 
ferencja, która powoduje modyfikację obrazu dyfrakcyjnego oraz brak pewnych maksimów. 
Hull i Davey sporządzili tablice ułatwiające identyfikaję kryształów klasy heksagonalnej, 
tetragonalnej oraz trygonalnej, przy czym każda klasa ujęta jest w odrębnej tablicy 1 ). 
W celu zidentyfikowania klasy kryształu należy najpierw zmierzyć odległość s pomiędzy 
sąsiadującymi płaszczyznami. Z prawa Bragga (patrz str. 303) wynika, że d jest odwrotnie 
proporcjonalne do sin Kąt # można wyznaczyć z obrazu dyfrakcyjnego: albo ze średnicy 
pierścieni na płaskiej płycie, albo z odległości pomiędzy dwiema liniami warstwicowymi 
na filmie cylindrycznym, równo odległymi od środka, leżącymi po jednej jego stronie. 
Odległość filmu od próbki musi być znana; można ją wyznaczyć drogą kalibracji przyrządu 
za pomocą kryształu o znanej strukturze. Klasę kryształu można ustalić za pomocą pasków 
papieru skalibrowanych zgodnie z wartościami d i dostosowanych w specjalny sposób do 
tablic Hulla, pod warunkiem, że klasa jest jedną z tych, dla których sporządzone zostały 
tablice. Drogą uciążliwych obliczeń daje się przeprowadzić identyfikację również i bez 
tablic. ' 

Jeżeli znane są wartości d dla trzech kierunków jednakowo odległych do osi kryształu, 
i jeżeli znana jest klasa kryształu, to można obliczyć długości krawędzi komórki elementar¬ 
nej, a stąd — objętość komórki elementarnej. Długości te oznacza się zwykle przez a, h i ć; 
są one nazywane parametrami sieci. Trójwymiarową falę w krysztale opisuje 
się jako trzy fale składowe, poruszające się równolegle do trzech osi kryształu. Jeżeli 
krawędzie komórki elementarnej są równoległe do osi kryształu, to ugięta wiązka istnieje, 
gdy a , b oraz c mieszczą w sobie — każda z osobna — całkowitą liczbę długości fali. Przy¬ 
jęto zwykle przez h oznaczać liczbę długości fali w kierunku a, przez k — w kierunku 5 
oraz przez /—w kierunku c, przy czym h, k i l są liczbami całkowitymi. Kiedy wiązki 
rozproszone ze wszystkich komórek elementarnych znajdują się w fazie i wzmacniają się 
wzajemnie w wyniku odbicia Bragga, wówczas tworzy się silnie ugięta wiązka. ■ 

Stwierdzono, że określone doświadczalnie wartości parametrów sieci nie śą takie same 
dla różnych, wartości Spowodowane to jest błędami powstałymi w wyniku absorbowania 
promieni rentgenowskich przez próbkę oraż niemożnością umieszczenia próbki dokładnie 


ł ) A. W. Hull, W r P. D ay e y, Phys. Rev ., 17, 549 (1921). 


309 


w środku wiązki promieni rentgenowskich. Błędy te są proporcjonalne do cos 2 ??, a więc f 
powinny one zmniejszać się, gdy wartość # zbliża się do 90°. W celu uzyskania prawdziwej | 
wartości parametru sieci sporządza się wykres parametru w zależności od cos 2 ??, a następnie | 
ekstrapoluje się do wartości ?? = 90°. Należy również mierzyć gęstość, q, próbki, a znając J 
średni ciężar atomowy znajdujących się w komórce elementarnej atomów można obliczyć J 
ich ilość, N , w tejże komórce. 

Niech V oznacza objętość komórki elementarnej w cm 3 ; wówczas i 


sumaryczna masa atomów w komórce elementarnej 



Sumaryczna masa atomów w komórce elementarnej — 


— N x średni ciężar atomowy 04) X masa atomu o jednostkowym ciężarze atomowym (1,660 • 10~ 24 g). 


Stąd wynika, że 



QV 

1,660- 10~ 2i A * 


(10.3) 


PRZEGLĄD WIADOMOŚCI UZYSKIWANYCH NA PODSTAWIE 
ROZPATRYWANIA POŁOŻENIA UGIĘTYCH WIĄZEK, WYNIKÓW 
ANALIZY CHEMICZNEJ ORAZ EKSPERYMENTALNEGO 
WYZNACZANIA GĘSTOŚCI 

1) Typ sieci. 

2) Klasa kryształu. . 

3) Wielkość komórki elementarnej. 

4) Grupa przestrzenna kryształu. 

5) Liczba atomów każdego rodzaju w komórce elementarnej. 

Jeżeli jednostki strukturalne kryształu są pojedynczymi atomami, to dane powyższe 
wystarczają do całkowitego określenia struktury próbki. Jeżeli natomiast jednostki te są 
wieloatomowymi jonami lub cząsteczkami, wówczas należy, w celu całkowitego zidentyfi¬ 
kowania struktury, uwzględnić również obserwowane natężenia obrazu dyfrakcyjnego. 


NATĘŻENIE WIĄZEK UGIĘTYCH 

Zgodnie z prostą teorią falową (patrz str. 12), natężenie w punkcie, przez który prze¬ 
chodzi fala, jest proporcjonalne do kwadratu amplitudy. Dla dyfrakcji promieni rentge¬ 
nowskich zależność tę wyraża się w postaci 

Joc F z (hkl)> 

gdzie I oznacza natężenie, a F jest amplitudą fali złożonej, wytworzonej w wyniku nało¬ 
żenia się wszystkich fal rozproszonych, będących skierowanym w określoną stronę „odbi¬ 
ciem Rragga” od trzech zbiorów równoległych płaszczyzn w krysztale. Liczby całkowite 
h, kil opisują płaszczyzny należące do tych zbiorów. Za ośrodki rozpraszające przyjmuje 
się zewnętrzne elektrony atomów znajdujących się w komórce elementarnej* których 
liczba i rodzaj zostały już określone. Jeżeli te ośrodki rozpraszające były punktami rozłożo¬ 
nymi równomiernie i dokładnie na płaszczyznach atomowych kryształu, to każda wiązka 
ugięta wykaże to samo natężenie. Należy jednak uwzględnić rozkład przestrzenny elektronu 
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(może on być reprezentowany przez funkcję prawdopodobieństwa), skutkiem czego jest 
występowanie pewnej interferencji nawet w maksimach dyfrakcji. Występują również 
inne czynniki zakłócające, np. ruch termiczny, które wpływają na zmniejszenie natężenia. 

Atomowe czynniki rozpraszania. O sposobie rozpraszania promieniowania przez atom 
decydują zewnętrzne jego elektrony. Amplitudę fali rozproszonej zazwyczaj zapisuje się 
w postaci 

/ x . y z \ 

/exp + 

gdzie wielkość/jest stałą charakterystyczną dla pojedynczego atomu ośrodka rozpraszają¬ 
cego; nosi ona nazwę atomowego czynnika rozpraszania. Definiuje 
się go jako stosunek amplitudy fali rozproszonej przez atom do amplitudy fali rozproszonej 
przez swobodny elektron 1 ). 

Atomowy czynnik rozpraszania zależy od liczby atomowej, a więc liczby elektronów 
w atomie. Zdolność rozpraszania właściwa dla atomu ciężkiego jest zatem znacznie większa 
niż zdolność rozpraszania w przypadku atomu lekkiego. Atomowy czynnik rozpraszania 
zależy również od rozkładu elektronów w atomie. Obliczono ten rozkład dla różnych 
atomów i w oparciu o tak otrzymane dane wyprowadzono ogólne wyrażenie na /. Po¬ 
nieważ na rozproszenie wywiera także wpływ ruch termiczny, przeto wyrażenie musi za¬ 
wierać poprawkę na temperaturę. W oparciu o wyniki prac wielu badaczy ułożono tablice 
obliczonych atomowych czynników rozpraszania. 

Wypadkową amplitudę każdej wiązki ugiętej otrzymuje się przez sumowanie amplitud 
wszystkich rozproszonych fal w wiązce. Dla n atomów przyjęto zatem pisać: 




(10.4) 


gdzie indeks j oznacza wielkości właściwe atomowi j. Symbole a, b i c oznaczają długości 
boków komórki elementarnej mierzone równolegle do osi kryształu, a y i z są zwykłymi 
współrzędnymi kartezjaóskimi. Tak więc wiązkę ugiętą reprezentuje synteza Fouriera, 
tj. wypadkowa nałożenia prostych fal harmonicznych. Wielkość F(hkl) jest nazywana 
czynnikiem strukturalnym. 

Ogólne wyrażenie na czynnik strukturalny w zależności od atomowych czynników 
rozpraszania dla odbić Bragga podano w tablicach dla każdej z 230 grup przestrzennych. 

Gęstość elektronowa wyrażona jako szereg Fouriera. Ponieważ ośrodki rozpraszania 
atomowego śą utworzone z elektronów, a elektrony atomów w komórce elementarnej 
nie stanowią określonych punktów, przeto rozkład ich jest uwarunkowany funkcjami 
prawdopodobieństwa. Komórkę elementarną należy zatem rozpatrywać jako chmurę 
rozpraszającej materii, której gęstość jest różna w różnych punktach komórki. 

Liczba elektronów w niewielkiej objętości dxdydz wokół punktu o współrzędnych x 9 
y i z równa jest ędxdydz 9 gdzie q jest mierzoną w elektronach na cm 3 gęstością elektronową 
w tym punkcie. Rozproszoną przez atomy w komórce elementarnej falę wypadkową można 
więc uważać za utworzoną w wyniku nałożenia się wielu odrębnych fal, z których każda 
.— -*—• \ v 

*) Stwierdzono, że wielkość rozproszenia, a więc i atomowy czynnik rozpraszania, jest funkcją kąta 
rozpraszania jest on proporcjonalny do sin Zatem stosowanie w praktyce bardzo małych kątów 
rozpraszania nie jest właściwe. 
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odpowiada innemu atomowemu czynnikowi rozpraszania. Można ją również traktować 
jako wynik całkowania po komórce elementarnej fali rozproszonej przez niewielką część 
tej komórki. 

Zgodnie z tą drugą interpretacją, amplitudę F(hkl ) rozproszonej przez komórkę 
elementarną fali wypadkowej można zapisać jako 


F(hkl) = jjj q exp 2m dxdydz. 


W najogólniejszym przypadku, gdy a, b i c nie są wzajemnie prostopadle, prawa strona 
równania zawiera wyraz abc; wyraz ten ma wymiar objętości, lecz nie jest równoznaczny 
z objętością V komórki elementarnej. Ponieważ wielkość F(hkl ) odnosi się do tej komórki, 
więc aby prawą stronę równania można było odnieść do tej samej objętości co lewą, należy 
ją podzielić przez iloczyn abc i pomnożyć przez V. Dla najogólniejszego przypadku rów¬ 
nanie przybiera postać 


III ^ ex ^ * 


hx ky Iz 

— + T" “1- 

abc 


dxdydz . 


Skalarna wielkość F(hkl ) nosi nazwę amplitudy strukturalnej. Z kolei 
sam elektron można uważać za falę, a zatem gęstość elektronową można wyrazić w postaci 
szeregu Fouriera (patrz Dodatek). Tak więc 


T UU 

- U U2 A(pqr) 


exp 2rr/ i— + 


'px qy rz\ 

— + -r i 

a b c 


gdzie A(pqr ) jest współczynnikiem ogólnym, charakterystycznym dla całkowitych liczb 
p, q i r. Ta postać ogólna przedstawia nałożenie się nieskończonej liczby fal. 
Podstawiając wyrażenie na q do wyrażenia na F(hkl ) w równ. (10.5), otrzymuje się 


F{hkl) = 


A ( pqr ) exp 2tc / 




hx ky Iz , , 

exp 2 tt i - -b-—- 4- dxdydz. 

a b cl 


Wyrażenie to staje się równe zeru, z wyjątekiem przypadku, gdy p 
i r — —l. Wówczas 


F(hkl) = ~ J J J A (Ą/ c /) dxdydz = VA (hkt). 


Wyrażenie na gęstość elektronową przybierze więc postać 


T CU 

■222 


| F(hkl) I 


lhx ky Iz \ 
-2tt i ( I —- 4 — 

\ a b . c I 


Wyrażenie exp j^—2T:/^ + y + jest ogólną postacią wyrażenia na prostą falę 

harmoniczną w trzech wymiarach. Zawiera ono postacie cosinusowe i sinusowe, któ¬ 
rych dodanie drogą kombinacji liniowej daje w wyniku falę wypadkową o innym po¬ 
łożeniu (lub fazie) niż którakolwiek z dwu fal składowych. Położenie lub faza fali wypad¬ 
kowej zależy od różnicy faz pomiędzy postacią sinusową i cosinusową. Falę można zatem 
alternatywnie wyrazić jako postać cosinusową, różniącą się fazą od postaci pierwotnej. 


(hx ky Iz) 

*r- + T + ~ 

\ a b c 
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Opis fali (amplituda, częstość, długość fali itd.) jest niezupełny* jeżeli nie jest również 
określona faza. Wyrażenie na gęstość elektronową można zatem napisać jako 


T W 

ZSZ 


]F(hkf)\ (hx ky Iz \ 

——— cos 2rr 1 —- + — H- a(hkl) j 

V \a b c 


gdzie a(hkl) jest stałą fazową związaną z amplitudą \F(hkl)\, przy czym dla każdego czyn¬ 
nika strukturalnego istnieje odrębna stała fazowa. 

Gęstość elektronową można więc wyrazić za pomocą amplitud strukturalnych jako- 
trójwymiarowy szereg Fouriera; gęstość elektronowa jest proporcjonalna do sumy wszyst¬ 
kich amplitud strukturalnych, a natężenie — do kwadratu tej sumy; zgadza się to ściśle 



Rys. 10.8. a) Mapa gęstości elektronowej krystalicznego benzenu (wg Coxa). b) Mapa gęstości elektro¬ 
nowej dla B 2 F 4j zestawiona z przekrojów przechodzących poprzez środki atomów. Przedstawiona 


położenie całej cząsteczki pośrodku komórki względem jej sąsiadów (wg Trefonasa i Lipscomba) 

tylko dla bardzo małych kryształów. Gęstość elektronowa zależy więc od różnic fazowych 
fal rozproszonych, odbitych od różnych płaszczyzn atomowych w krysztale. Jednak 
uzyskanie tej samej wartości natężenia powinno być osiągalne na drodze szeregu różnych 
kombinacji fal składowych, jeśli zmienia się ich stosunki fazowe. Znajomość różnic fa¬ 
zowych stanowi podstawę rozwiązania szczególnego na gęstość elektronową; jeżeli różnice 
fazowe są znane, można następnie obliczyć gęstość elektronową dla dużej liczby punktów 
oraz wykreślić mapę konturową, przedstawiającą rozkład gęstości elektronowej w rozwa¬ 
żanym krysztale. Stąd daje się wyznaczyć położenia atomów w komórce elementarnej 
(rys. 10.8). Rażda w ten sposób otrzymana mapa gęstości elektronowej jest trójwymiarowa, 
lecz można skonstruować jej dwuwymiarowe rzuty. 

Niestety mapa gęstości elektronowej nie przedstawia wyraźnie położeń lekkich ato¬ 
mów, szczególnie wodoru, ponieważ atomowe czynniki rozpraszania tych atomów przy- 
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bierają bardzo małe wartości (por. str. 311). W celu dokładniejszego określenia położenia 
atomów wodoru zastosowano metodę różnicową. Na podstawie obliczonych wyników 
rozpraszania wyłącznie przez atomy ciężkie wykreśla się mapę gęstości elektronowej, 
a następnie porównuje się ją z mapą wykreśloną na podstawie wyników doświadczalnych. 
Różnica między tymi mapami stanowi podstawę do wyznaczenia położeń atomów wodoru. 
Pożądane jest potwierdzenie wyprowadzonego wniosku za pomocą innych metod, takich 
jak metoda dyfrakcji neutronów (patrz str. 325) i metoda jądrowego rezonansu magne¬ 
tycznego (patrz str. 292). 

Obliczanie gęstości elektronowej. Pierwszym krokiem w kierunku określenia rozkładu 
gęstości elektronowej jest oszacowanie z grubsza wartości F(hkl). W tym celu można 
posłużyć się równ. (10.4), w którym zawarte są atomowe czynniki rozpraszania. Rozpatry¬ 
wanie danych chemicznych umożliwia zwykle wysunięcie przypuszczenia dotyczącego 
położeń atomów w komórce elementarnej. Wykorzystując tak ustalone położenia do 
określenia stałych fazowych oraz posługując się obliczonymi wartościami atomowych 
czynników rozpraszania, można uzyskać wartości czynnika strukturalnego w przypadku 
odbicia od danej płaszczyzny kryształu. Potwierdzenia dostarczają pomiary natężenia 
ugiętych na bardzo małych kryształach wiązek (patrz str. 305). W tym przypadku można 
przyjąć, że natężenie jest wprost proporcjonalne do kwadratu czynnika strukturalnego. 
Dalsze sprawdzenie wniosków można uzyskać drogą pomiaru natężenia wiązek ugiętych 
przez większe kryształy. Korzystanie z tak otrzymanych danych umożliwia wzór empi¬ 
ryczny, wyprowadzony w celu powiązania natężenia z czynnikiem strukturalnym. Jeżeli 
nie otrzymufe się dobrej zgodności między teorią a doświadczeniem, to do obliczonego 
położenia atomów w komórce elementarnej wprowadza się poprawkę i ponownie przelicza 
się całość. Czynność tę powtarza się aż do otrzymania takiego opisu struktury, który daje 
dość dobrą zgodność teorii z doświadczeniem. Omówiony proces kolejnych przybliżeń 
często nazywany jest wygładzaniem. Sprawdzianem udatności próbnej struktury 
jest zadowalający wynik jej „wygładzania”. Pó każdym wygładzeniu kształt konturów 
mapy gęstości elektronowej w pobliżu środków atomów powinien być bardziej zbliżony 
do kołowego. 

Zagadnienie fazy. Do ostatecznego obliczenia gęstości elektronowej trzeba obliczyć 
potrójny szereg Fouriera w równ. (10.6). Czynności tej nie można wykonać nie znając 
stałych fazowych., Ponieważ nie istnieje metoda pozwalająca na wyznaczenie stałych fa¬ 
zowych, przeto należy albo przyjąć jakieś wartości, albo opracować jakiś sposób inter¬ 
pretacji gęstości elektronowej za pomocą wielkości nie wymagających znajomości stałych 
,fazowych. Nawet jeśli ustalono uprzednio stałe fazowe, to obliczenia niezbędne do okreś¬ 
lenia potrójnego szeregu Fouriera są trudne. 

Wiele kryształów ma środki symetrii; w tych przypadkach fala strukturalna musi być 
symetryczna wokół tego punktu, czemu odpowiadać może tylko wklęsłość albo maksi¬ 
mum. Dwiema możliwymi postaciami fali są postacie identyczne, lecz dokładnie prze¬ 
ciwne w fazie. Opisują je identyczne wzory, z których jeden ma znak dodatni, a drugi —~ 
znak ujemny. Kryształy mające środek symetrii nazywane są centrosymetry.cz- 
n y m i. Gęstość elektronową dla takich kryształów można zapisać w postaci [równ. 
( 10 . 6 )] 


Q(xyz) = sss ± v cos 2 TC 


\a b c 1 
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jyfożna zatem dla kryształów tego typu rozwiązać zagadnienie, chociaż obliczenie jest 
istotnie bardzo trudne, jeżeli cel ostateczny stanowi szczegółowa mapa rozkładu elektro¬ 
nowego. Można uzyskać pewne uproszczenie przyjmując podaną przez Bragga metodę 
rzutowania. W metodzie tej zakłada się, że trójwymiarowa mapa jest zrzutowana na płasz¬ 
czyznę; wykreśla się mapę dwuwymiarową. Wymaga to obliczenia tylko dwuwymiaro¬ 
wego szeregu Fouriera. Metoda ta obarczona jest pewnymi wadami wynikającymi szcze¬ 
gólnie z zachodzenia na siebie obrazów; okazało się jednak, że ma ona dużą wartość, 
gdy celem jest otrzymanie rzeczywistych map gęstości elektronowej. 

Stosując metodę wygładzania, wyniki obliczonego rozkładu gęstości elektronowej 
można użyć do skorygowania pierwotnie oszacowanych położeń atomów w komórce 
elementarnej; można wówczas ponownie przeliczyć całość, aż do momentu uzyskania 
stałego rozkładu. Niezależnie od tego, czy stosowano trójwymiarowy, czy dwuwymiarowy 
szereg Fouriera, pożądane jest objęcie obliczeniem wielu wyrazów szeregu, ponieważ 
przy niedostatecznej ich liczbie mapy mają fałszywe zarysy. 

Obecnie, na skutek ulepszeń techniki obliczeń metodą Fouriera oraz zastosowania 
maszyn liczących, można zmniejszyć błędy wynikłe z przedwczesnego kończenia szeregu 
Fouriera zawierającego wskutek tego niedostateczną liczbę wyrazów oraz z zachodzenia 
na siebie maksimów w wyniku ruchu termicznego. Opracowano wiele metod, zarówno 
matematycznych, jak i elektronicznych, ułatwiających ogromną pracę obliczania; szczegóły 
tych metod opisano w podręcznikach specjalnych. 

W celu ominięcia rozpatrywania zagadnienia fazy zastosowano następujące metody. 

„Szereg j F pi Pattersona. W przypadku nieznajomości stałych fazowych szeregu Fouriera 
stosowano wiele matematycznych zapisów, usiłując zinterpretować rozkład natężenia 
widm dyfrakcyjnych promieni rentgenowskich w oparciu o gęstość elektronową. Spośród 
metod czysto matematycznych najbardziej znana i najużyteczniejsza jest metoda „sze¬ 
regu F 2 ” opracowana przez Pattersona 1 ). Sposób postępowania, na którym oparta jest 
metoda, trudno jest wyobrazić, lecz idea w niej zawarta jest prosta. Ponieważ w każdym 
ruchu falowym natężenie zaburzenia jest proporcjonalne do kwadratu amplitudy, a więc 
niezależne od fazy, wobec tego powinna istnieć możliwość interpretacji badanych natężeń 
widm promieni rentgenowskich niezależnie od stałych fazowych, jeśli wyrazi się natężenie 
jako funkcję kwadratu amplitudy strukturalnej. 

Według Pattersona rozpatruje się w komórce elementarnej dwa punkty, np. położenia 
dwóch atomów: jeden o współrzędnych x,yiz oraz drugi o współrzędnych x + x\y + y' 
i z + z'. Aby otrzymać wyrażenie zawierające F 2 , należy pomnożyć przez siebie dwa 
wyrażenia na gęstość elektronową; mnoży się więc gęstość elektronową w punkcie x 9 y , 
z przez gęstość elektronową w punkcie x + x\ y + y\ z + z' oraz całkuje się ten iloczyn 
po całej komórce elementarnej. Przyjmuje się następnie taką funkcję A(x', y', z'), że po¬ 
mnożenie jej przez objętość komórki elementarnej daje w wyniku tę całkę. , 

Stąd 

A (x'y'ż 0 = -1 J J J Q(xyz)q(x + y -f/, z -f z') dxdydz. 

0 0 0 

Jeżeli teraz wyrażenia na gęstość elektronową w dwóch punktach zastąpione zostaną przez 


l ) A.L. Patterson, Phys . Rev., 46, 372 (1934); Z. Krist., 90, 517 (1935). 
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odpowiednie szeregi Fouriera, to 


a o c + oo 
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+ ^(y + y' — y) + — (* + ~ .*)]} d: 
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— (x + x' — x) -h 


dxdydz. 


Ponieważ F(hkl), V, x\ y r oraz z f są stałe, zatem 


1 +o° r /, r 

\F(hk[)\ 2 exp 2 ni (— • 


ky ł , fe' 


(10.7) 


Ponieważ kwadrat amplitudy strukturalnej można wyrazić za pomocą mierzonego na¬ 
tężenia, można więc za pomocą natężenia w punktach odpowiadających różnym war¬ 
tościom x\ / i z' obliczyć bezpośrednio funkcję A. Ponieważ / i z' S ą wielkościami 
wektorowymi, przeto można wykreślić „pattersonowską mapę wektorową”, przedstawia¬ 
jącą wartość A dla różnych wartości 
x\ y i z . Na pierwszy rzut oka trud¬ 
no dostrzec, co opisuje ta mapa, lecz 
mimo, to stanowi ona klucz do okreś¬ 
lenia rozkładu gęstości; w obszarach 
dużej gęstości elektronowej funkcja 
Pattersona również przybiera dużą war¬ 
tość. Należy zaznaczyć, że wektory x' > 
y r i z' stanowią miarę różnicy 
między współrzędnymi punk¬ 
tów, do których odnosi się rozpa¬ 
trywana gęstość elektronowa. 

Największą zaletę tej metody stano- 
v wi możność opisania rozkładu gęstości 
Rys. 10.9. Część rzutu Pattersona płaszczyzny (001) elektronowej za pomocą niezależnych 
kryształu dwu-/z-propylojednocyjanozłota. Dwa nąjniż- od fazy wielkości wektorowych. Przy 
sze kontury oznaczono linią przerywaną, a jeden, bardzo interpretowaniu map wektorowych Pat- 
mały obszar został zakropkowany (wg Phillipsa i Powella) terS ona występują jednak znaczne trud- 

ności. Wielka liczba tych wektorów 
występuje szczególnie wtedy, gdy w komórce elementarnej znajduje się wiele atomów 
(funkcja A wywodzi się z nałożenia się gęstości elektronowej wywołanej obecnością wszyst¬ 
kich atomów). Szczegółowe metody interpretacji można znaleźć w podręcznikach specjal¬ 
nych. 

Dalszy rozwój metody wykazał, że często istnieje możliwość ułożenia kilku punktów 
w ten sposób, iż otrzymuje się te same odległości wektorowe, wskutek czego obliczone 
tą metodą położenia atomów w komórce elementarnej nie są jedynymi. Dla prostych 
związków dane chemiczne często decydują, które ułożenie jest prawidłowym rozwiązaniem 
fizycznym. Jeżeli stosunki fazowe są prawidłowe, to mapa gęstości elektronowych Wykreś¬ 
lona za pomocą syntezy Fouriera nie powinna wykazywać żadnych ujemnych wartości 
gęstości dla położeń oddalonych od jądra. Mapę wektorową Pattersona przedstawiono 
na rys. 1G.9. 
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Praktyczne metody określania fazy. 

a) Podstawienie ciężkiego atomu. Ciężki atom ma o wiele większą 
zdolność rozpraszania niż atom lekki. Dlatego daje się niekiedy określić stałe fazowe 
drogą przyłączenia ciężkiego atomu do kompleksu cząsteczkowego oraz badania jego 
wpływu na natężenie maksimów dyfrakcyjnych. Jeżeli w komórce znajduje się kilka ato¬ 
mów ciężkich, wówczas za pomocą mapy wektorowej Pattersona często można określić 
ich względne położenia i na tej podstawie obliczyć ich udział w czynnikach strukturalnych 
dla różnych maksimów dyfrakcyjnych. Dokonanie obliczenia ich wzajemnego stosunku 
fazowego oraz usytuowania względem reszty atomów w komórce elementarnej jest niekiedy 
możliwe w oparciu o zaobserwowane natężenia tych maksimów. Sprawa znacznie się 
upraszcza, jeżeli ciężki atom jest umieszczony w punkcie lub w płaszczyźnie symetrii 
kryształu* Każdy przypadek należy rozpatrywać indywidualnie; wyprowadzenie praw 
ogólnych, które stosowałyby się do wszystkich przypadków, nie jest możliwe. Położenie 
atomów można często określić stosując metodę kolejnych przybliżeń. 

b) Podstawienie izomorficzne. Metoda ta jest rozszerzeniem metody 
opartej na podstawieniu ciężkiego atomu i polega ona na zastąpieniu jednego atomu 
ciężkiego innym atomem ciężkim, np. chloru bromem, którego struktura krystaliczna 
możliwie mało różni się od struktury atomu poprzedniego. Przewaga tej metody nad 
omówioną poprzednio wynika stąd, że reszta cząsteczki nie musi składać się jedynie z ato¬ 
mów lekkich, ponieważ stosunki fazowe określane są tu z różnic. Ważnego postępu do¬ 
konał Bijyoet, stosując atom, który może być wzbudzony przez działanie promieniowania 
o pewnej długości fali. Rola spełniana przez ten specjalny atom polega na wywołaniu 
zmiany amplitudy strukturalnej, zmiany zachodzącej w przypadku stosowania wspomnia¬ 
nej, szczególnej długości fali. We wszystkich doświadczeniach z ciężkimi atomami używa 
się, tam gdzie to jest możliwe, bardzo małych kryształów celem zmniejszenia efektu ab¬ 
sorpcji. Dla atomu ciężkiego efekt ten jest większy niż dla atomu lekkiego. 

Opracowano również doświadczalną technikę bezpośredniego rzutowania dwuwymia¬ 
rowej mapy rozkładu elektronowego na powierzchnię odbiorczą bez jakichkolwiek po¬ 
przedzających obliczeń. Spośród tych metod szczególnie dobrze znane są następujące 
dwie. 

Kamera Bragga—„oko muchy”. Metoda ta oparta jest na zasadzie kamery z otwor¬ 
kami. Aparat składa się z perforowanego ekranu, który ma wiele drobnych otworów, ułożo- 
- nych w siatkę tak, że przedstawiają naroża wielu komórek elementarnych. Ponieważ 
każdy otwór dzielony jest między cztery komórki elementarne, liczba otworów jest 
równą liczbie komórek elementarnych. Ekran oświetla się i pomiędzy źródłem światła 
a ekranem umieszcza się czarne krążki odpowiadające atomom, przy czym zachowuje 
się takie ich względne położenia, które—jak się przypuszcza — zajmują atomy w komórce 
elementarnej. Tuż za ekranem umieszcza się płytę fotograficzną, na której po wykonaniu 
zdjęcia uzyskuje się obraz. Obraz ten, składający się z jasnych i ciemnych pól, przedstawia 
powtórzony wzór dwuwymiarowego rzutu tarcz, a więc jest podobny do rzutu wzoru 
utworzonego przez atomy w komórkach elementarnych kryształu. Dokładność tego 
odtworzenia można sprawdzić, stosując otrzymany na ekranie wzór jako siatkę dyfrakcyjną. 
Oświetlając ją monochromatycznym światłem ze źródła punktowego, uzyskuje się dyfrak¬ 
cyjne widmo optyczne. Względne natężenia różnych maksimów powinny być podobne do 
względnych natężeń maksimów dyfrakcyjnego widma promieni rentgenowskich dla rze- 


czywistego kryształu. Posługując się metodą prób i błędów można tak nastawić aparaty 
że otrzyma się obraz, który może być uznany za dobre wykreślne odwzorowanie rzutu 
badanej struktury krystalicznej. Kamera—„oko muchy” nie umożliwia bardzo precy¬ 
zyjnego pomiaru położenia atomów, w krysztale, lecz daje klucz do ogólnego „rozszyfro¬ 
wania” kryształu. Jeżeli konieczne jest przeprowadzenie dokładnego obliczenia, to przed 
podjęciem właściwego obliczania można skorzystać z tej metody, pozwalającej uniknąć 
wykonania dużej ilości wstępnych prac związanych ze stosowaniem metody prób i błędów. 
Na fot. 21 przedstawiono otrzymany za pomocą kamery—„oko muchy” obraz siatki 
diopsydu. Metodę znacznie ulepszono, wprowadzając zamiast drobnych otworków wiele 
malutkich, pleksiglasowych soczewek. 

XRAC Pepinsky^go 1 ). Maszyna ta jest elektronową analogową maszyną liczącą; 
może ona wykonywać syntezę Fouriera w dwóch wymiarach, używając co najmniej 400 
członów. Metoda opiera się na następującej zasadzie. Gdy wytwarza się zmienny potencjał 
elektryczny, nie zmienia się on momentalnie od maksymalnej wartości dodatniej do maksy¬ 
malnej wartości ujemnej, lecz prze¬ 
chodzi kolejno przez punkty pośred¬ 
nie, które wykreślone w zależności 
od czasu tworzą sinusoidę lub pros¬ 
tą krzywą harmoniczną. Wyrazy 
szeregu Fouriera mogą więc być 
reprezentowane przez zmienne po¬ 
tencjały, których amplitudy i fazy 
można łatwo dostosować do żąda¬ 
nych wartości. Na doświadczenie 
składa się dostarczenie do maszyny 
szeregu zmiennych potencjałów, któ¬ 
re tworzą wyrazy „próbnego” sze¬ 
regu Fouriera. 

Rys. 10.10. Synteza XRAC-a dla kwasu borowego (warst- Wypadkowa złoźona fala e l ekt - 
wice zerowe zaznaczone są mocniej niż pozostałe; zarówno „ . _ . . 

warstwice dodatnie, jak i ujemne są zamknięte) (wg Za- r y czria zasi a osc y °S ra ^ato ow y«- 
chariasena) Obraz konturów rozkładu elektro¬ 

nowego otrzymuje się za pomocą 
rozkładania telewizyjnego na ekranie; można zarejestrować go na płycie fotograficznej. 
Na rys. 10.10 przedstawiono kontury gęstości elektronowej otrzymane za pomocą tej 
maszyny. Wielką zaletę XRAC stanowi możliwość nadzwyczaj szybkiego dokonania syn¬ 
tezy; bardzo łatwo można również badać wpływ zmiany liczby wyrazów, ich amplitudy 
oraz fazy. Należy zaznaczyć, że maszyna nie wyznacza faz ani amplitud fal składowych; 
może ona zajmować się tylko takimi fazami i amplitudami, jakie dostarcza do niej ope¬ 
rator, wskutek czego możliwe jest uzyskanie tego samego wzoru konturów gęstości 
elektronowej w wyniku nieograniczonej liczby różnych kombinacji fazowych. Powstaje 
zatem pytanie, czy istnieje jakieś jedyne rozwiązanie fizyczne zagadnienia fazy, ponieważ 
jedyne rozwiązanie matematyczne bez dalszych danych nie istnieje. 


*) R. Pepin sky, J. Appl. Phys., 18, 601 (1947). 
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DYFRAKCJA ELEKTRONÓW 


Po raz pierwszy dyfrakcję elektronów zaobserwowali badacze, którzy starali się ustalić 
falową naturę elektronu. Davisson i Germer oraz (w tym samym czasie) G.P.. Thomson 
otrzymali pierścienie dyfrakcyjne drogą oddziaływania elektronów na metale (por. str. 22). 
Następne doświadczenia nad dyfrakcją elektronów poświęcono dokładnemu wyznaczeniu 
długości fal elektronowych oraz zbadaniu struktury cząstecżek znajdujących się na po¬ 
wierzchniach krystalicznych i w gazach. Doświadczenia te dostarczyły zadowalającego 
potwierdzenia falowego charakteru elektronu oraz sprawdzenia wzoru de Broglie’ą. 
Można było również wykazać polaryzację elektronów. Na fot. 22 przedstawiono elektro¬ 
nowy dyfraktogram dla Ni(OH) 2 . 

Chociaż teoria dyfrakcji fal elektronowych na kryształach jest podobna do teorii 
dyfrakcji promieni rentgenowskich, występuje kilka istotnych różnic wywołanych tym, 
że fala elektronowa jest związana z cząstką naładowaną, a foton promieni rentgenowskich 
nie ma jakiegokolwiek związku z ładunkiem. 

Pomiędzy padającą falą elektronową a ośrod¬ 
kiem rozpraszającym występuje znaczne wza¬ 
jemne oddziaływanie, prowadzące do straty ener¬ 
gii fali padającej, szczególnie w przypadku fali 
towarzyszącej powolnemu elektronowi. Można 
wykazać, że stosunek natężenia rozproszonej fali 
elektronowej do natężenia fali padającej jest ok. 
milion razy większy niż ten sam stosunek dla 
rozproszonych promieni rentgenowskich. Dyf¬ 
rakcja elektronów wyraźniej wykazuje obecność 
lekkich atomów o kilku ośrodkach rozpraszania 
niż dyfrakcja promieni rentgenowskich. 

Zarówno promienie rentgenowskie, jak i elek¬ 
trony, są uginane przez gazy, jednak stosowanie 
fal elektronowych pozwala na użycie o wiele 
mniejszej ilości gazu lub pary niż w przypadku 
stosowania promieni rentgenowskich. Wywołane 
jest to silnym wzajemnym oddziaływaniem elek¬ 
tronów i uginających atomów. Dyfrakcja elektronów jest zatem najkorzystniejszą meto¬ 
dą stosowaną do badania struktury cząsteczkowej gazów i par. Metoda dyfrakcji 
elektronów jest również bardzo dogodna w badaniu struktury cienkich warstewek krys¬ 
talicznych i bezpostaciowych, w śledzeniu procesów krystalizacji (np. wzrost krysz¬ 
tałów), w badaniu struktury wypolerowanych powierzchni i warstewek smaru oraz 
w krystalografii submikroskopowej. Dyfraktogramy elektronowe są często użyteczne 
jako uzupełnienie dyfraktogramów rentgenowskich w określaniu jakiejś, szczególnej 
struktury cząsteczkowej. W początkowych doświadczeniach nad dyfrakcją elektronów 
stosowano powolne elektrony, co było przyczyną występowania znacznych trudności 
eksperymentalnych i teoretycznych. Obecnie stosuje się na ogół elektrony szybkie, dzięki 
czemu interpretacja uzyskanych obrazów jest łatwiejsza niż interpretacja obrazów otrzy¬ 
mywanych w przypadku używania elektronów powolnych. Stwierdzono, że do dyfrakcji 



Rys. 10.11. Otrzymana drogą dyfrakcji elek¬ 
tronów mapa rozkładu potencjału w BaF 2 
(rzut płaszczyzny sześcianu płasko centrowa¬ 
nej sieci regularnej) (wg Pinskera). 
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elektronów w kryształach można zastosować metody analizy Fouriera oraz zidentyfikować 
nieujawniane przez dyfrakcję promieni rentgenowskich położenia lekkich, takich jak 
wodór — atomów. Można skonstruować mapy konturowe pozwalające wnioskować 
o zmianie potencjału elektrostatycznego w kryształach. Mapy te nie dają jednak wiernego 
obrazu gęstości elektronowej w atomach rozpraszających, ponieważ w badanej cząsteczce 
każde wiązanie o charakterze jonowym wytwarza silne pole lokalne, wywierające wyraźny 
wpływ na rozpraszanie elektronów. Pomimo występowania takich pól, uzyskuje się mapy 
ostro zarysowane. Gdy istnieje silne pole wewnętrzne kryształu, wówczas mapy gęstości 
elektronowej dla promieni rentgenowskich są mniej wyraźne, zatem stosowanie dyfrakcji 
elektronów (oczywiście tam, gdzie to możliwe) do badania kryształów zawierających 
wiązania o charakterze jonowym jest raczej korzystniejsze od stosowania dyfrakcji pro¬ 
mieni rentgenowskich. Mapę dyfrakcji elektronów przedstawiono na rys. 10.11. 

Ponieważ fala elektronowa ulega odchyleniu w wyniku działania pola magnetycznego, 
przeto wiązkę elektronową można zogniskować, przepuszczając ją przez układ soczewek 
magnetycznych. Często bardzo pożądane jest otrzymanie monochromatycznej wiązki 
padającej; do wyodrębnienia z wiązki polichrornatycznej elektronów o jednolitej pręd¬ 
kości można również wykorzystać odchylenie magnetyczne. Ta metoda uzyskiwania 
fal monochromatycznych nie jest w pełni zadowalająca, ponieważ natężenie uzyskanej 
ostatecznie wiązki jest małe. 

WIADOMOŚCI O STRUKTURZE UZYSKIWANE NA PODSTAWIE 
BADAŃ DYFRAKCJI ELEKTRONÓW 

Cząsteczki gazu. Wiadomości uzyskiwane na podstawie dyfrakcji fal szybkich elektro¬ 
nów na cząsteczkach gazu stanowią najbardziej użyteczny wkład do rozwiązywania 
zagadnień struktury cząsteczkowej, ponieważ badając obrazy dyfrakcyjne można obliczyć 
przybliżone długości i kąty wiązań. 

Poprzednio podane w tym rozdziale rozważania, dotyczące rozpraszania fal przez 
kryształy, ograniczono jedynie do rozpraszania koherentnego (patrz str. 299), zachodzą¬ 
cego bez zmiany długości fali, przy czym promieniowanie rozproszone ulegało całkowi¬ 
temu, odbiciu, zgodnie z zależnością Bragga. Rozpraszaniu koherentnemu towarzyszy 
zwykle tło rozproszonego promieniowania inkoherentnego, które podczas procesu doznało 
zmiany długości fali 1 ). Gdy promienie rentgenowskie j szybkie elektrony są uginane przez, 
kryształy, wówczas rozproszone promieniowanie koherentne jest tak silne, że można 
wykonać pomiary jego położenia i natężenia, niezależnie od inkoherentnego tła. 

Jeśli materiał powodujący dyfrakcję jest gazem, to w dokładnych badaniach należy 
uwzględnić zarówno rozpraszanie koherentne, jak i inkoherentne; efekt inkoherentny 
w porównaniu z rozpraszaniem koherentnym jest zwykle niewielki i dla celów praktycznych 
wystarcza często użycie tylko wzoru na rozpraszanie koherentne. Wyprowadzenie tego 
wzoru oparte jest na następujących rozważaniach. 

Rozpraszanie koherentne; równanie Wierla. Przyjmuje się, że wywołujące dyfrakcję 
cząsteczki .gazu są zorientowane przypadkowo we wszystkich możliwych kierunkach 
oraz że padająca wiązka elektronowa jest rozpraszana przez każdą cząsteczkę niezależnie 

^Przykładami rozpraszania inkoherentnego są: efekt Ramana (patrz str. 274) i efekt Comptona 
(patrz str. 21). 
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od cząsteczek pozostałych. Zakłada się również, że atomy w cząsteczce są identyczne, 
mają symetrię sferyczną oraz znajdują się w jednakowych odległościach od siebie. 
Postępowanie polega teraz na obliczaniu rozpraszania dla pojedynczej cząsteczki w' pew¬ 
nym dowolnym położeniu oraz uśrednie¬ 
niu wyników na wszystkie możliwe orien¬ 
tacje. 

Załóżmy, że y-ty oraz z-ty atom w roz¬ 
praszającej cząsteczce są położone odpo¬ 
wiednio w O i 2 (rys. 10.12). Punkt O 
leży w płaszczyźnie papieru XY, a Q znaj¬ 
duje się'powyżej tej płaszczyzny. Oś OZ 
stanowi prostą prostopadłą do płaszczyz¬ 
ny XY i wystaje z płaszczyzny papieru. 

Niech A będzie spodkiem prostopadłej 
poprowadzonej z g do płaszczyzny XZ . 

Zakłada się, że wiązka płaskich, mono¬ 
chromatycznych fal elektronowych pada 
prostopadle na płaszczyznę YZ (wyłania¬ 
jąc się w O i M) i zostaje rozproszona 
przez O i g. Rozproszone promieniowanie 

odbierane jest,w punkcie P leżącym w płaszczyźnie XZ. Jeżeli <5 oznacza różnicę dróg 
między promieniowaniem rozproszonym z g i promieniowaniem rozproszonym z O, to 

ó = MQ + QP - OP = AB + QP - OP. 

Należy pamiętać, że kąty ZOX, OBA , QAO i QAB są kątami prostymi (chociaż wydaje 
się inaczej, co wynika z trudności przedstawienia modelu trójwymiarowego na* dwu¬ 
wymiarowym rysunku). Zatem 

QP 2 = QA 2 + AP 2 , 

AP 2 = O A 2 + OP 2 - 2 OP • O A sin (f + /?). 

Więc 

QP 2 =. O A 2 + QA 2 + OP 2 - 2 OP • O A sin (f + 0) = 

= r\j +.R 2 — 2Rr t j sin a sin (f + ($). 

W praktyce, choć nie wynika to bezpośrednio z wykresu, r tj jest w porównaniu z R bardzo 
małe, a więc wyraz rf* można zaniedbać. W pierwszym przybliżeniu 


/////// 
* -7 '///////'///, 


Rys. 10.12. Dyfrakcja elektronów; rozpraszanie ko¬ 
herentne 


QP — yR 3 — 2 Rr t j sin a sin (| + jS). 

Jeżeli rozwinie się pierwiastek kwadratowy korzystając z twierdzenia o rozwinięciu dwu¬ 
mianu, to używając tylko dwu pierwszych członów otrzymuje się 

QP = R — r t j sin a sin (f -f ff). 


Zatefti 


Ponieważ 


<5 = AB — rij sin a sin(| + fi) — rij sin a sin 9 ? — rij sin a sin (£ -f P)> 


tp + P ■= & + t = 90°, 


^ 21 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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<5 = rij sin a sin y> — sin a sin (# + (p) 


— rij sin a 


# + 2q) $\ 

2 cos --— sin — 

2 2/ 


Amplitudę przesuwającej się wzdłuż osi x fali elektronowej można wyrazić jako A {) s ikx 9 
gdzie k = 2tz/L Ta fala płaska pada na atomy i oraz /, przy czym fale rozproszone na obu 
tych atomach są falami sferycznymi. Amplituda fali odbieranej w danym punkcie zależy 
od czynników rozpraszania f t i fj i od odległości r punktu od środka rozpraszania 1 ). 

• r . a fi Q ikr • 

Amplituda ip i9 fali rozproszonej na i-tym atomie równa jest -±LL —/natomiast amplituda 

. . a f. Jkir+8) . 

y)j fali rozproszonej na j-tym atomie równa jest — —. 

Wypadkowa amplituda w P jest sumą ip t . oraz y) j9 a ponieważ OP = R ;, więc 


: + Vj = s ‘ kR (fi+fje m ). 


Ponieważ natężenie fali elektronowej mierzy się kwadratem amplitudy, przeto y pomno¬ 
żone przez sprzężoną z nią liczbę zespoloną y* daje następujące wyrażenie na natężenie 
w punkcie P: 


ww* = e ikR 

rr R2 


ikd \ ~—ikR 


; e ‘ kR (fi +fj ) e~ ikR (/i +/ye-* 4 ) = ^ [/f +/j + Wj 
5 (/f ;/) + 2 fifj cos w) = [/? + /) + 2/i/} (2 cos 2 y -l)] 


fc z/c<5 -JL. e ~ikÓ\ 


f kd \ 




Odległość między atomami jest bardzo mała w porównaniu z .R, zatem można przyjąć, 
że § jest kątem rozpraszania dla obu atomów; jeżeli ponadto dla uproszczenia przyjmie 
się, że jfj i f. różnią się nieznacznie, wówczas można zaniedbać pierwszy człon równania 2 ). 
Stąd otrzymuje się 

, kd 

w* 

Natężenie fal elektronowych, 7, otrzymywanych w wyniku rozpraszania na wszystkich 
atomach w cząsteczce, dane jest równaniem 

. , 4 A% „ _ kd 

i J 

Wyrażenie to określa natężenie w punkcie P, przy czym rozpraszanie wywoływane jest 
przez pojedynczą cząsteczkę o ustalonej orientacji. W celu otrzymania średniej wartości 
natężenia w P należy wyrażenie scałkować po objętości kuli jednostkowej oraz podzielić 

x ) Natężenie trójwymiarowej fali zmienia się proporcjonalnie do 1/r 2 , gdzie r jest odległością od źródła 
rozpraszania; zatem amplituda zmienia się proporcjonalnie do 1/r. 

2 ) W każdym razie człon ten nie odgrywa jakiejkolwiek roli w określaniu długości wiązania, ponie¬ 
waż dla danej wartości R jest on stały. W dalszej części tego rozdziału wykazano, że istotna jest natomiast 
zmiana natężenia wraz z-ry oraz - 


322 




je przez 4tc (kąt bryłowy 1 ) w środku kuli). W wyniku otrzymuje się średnią wartość na¬ 
tężenia właściwego cząsteczkom o. przypadkowej orientacji: 


1 2 r" . kd 


4Aq VI YH „ _ 1 C P KO ' 

hl = i? 4^ f I cos2 Y sin a dtpda = 

i j 0 0 

4Aq 1 p r r $ / $ \i 

— 2_j /*// ą~ J J cos2 ^ rij s * n a s * n ~2 cos y " 2 ") s * n a dyda , 


o o 


(Aby znaleźć wartość tej całki, należy znać funkcje Bessela). 
Po scałkowaniu otrzymuje się 




i j 


sin srij 
sr ij 


gdzie 


# 4tt $ 

s = 2/: sin r— = — sin — 
.2 ź 2 


( 10 . 8 ) 


Równanie to wyprowadzono najpierw dla cząsteczkowego rozpraszania promieni rentge¬ 
nowskich; następnie Wierl zastosował je w związku z dyfrakcją elektronów i stąd znane 
jest ono jako równanie Wierla. 

Praktyczne zastosowanie równania Wierla. Chociaż można uzyskać bardzo dobre 
dyfraktogramy elektronowe, jednak interpretacja ich jest niezwykle trudna. Stosowana 
metoda stanowi zasadniczo jedną z metod prób i błędów. W oparciu o dane chemiczne 
dla rozpatrywanej cząsteczki przypisuje się jej dość prawdopodobną strukturę. Następnie, 
opierając się na przyjętym modelu, oblicza się różne wartości na r tj i wykreśla teoretyczną 
krzywą natężenia dla różnych wartości $. Wreszcie wykreśla się doświadczalną krzywą 
natężenia, przy czym położenia maksimów uzyskuje się na drodze badania średnic pierścieni 
dyfrakcyjnych. Natężenia można określić z obrazów dyfrakcyjnych mikrofotometrem 
lub wizualnie. 

Aby teoretycznie określić natężenie, należy znać atomowe czynniki rozpraszania. 
Są one skomplikowanymi funkcjami liczby atomowej, kąta rozpraszania oraz długości 
fali padającego elektronu. Do celów praktycznych często wystarcza użycie liczby atomo¬ 
wej zamiast czynnika rozpraszania, ponieważ w teoretycznej krzywej natężenia należy 
jedynie wytworzyć nieciągłości, aby mocją porównać z krzywą doświadczalną. Nie można 


^ „ . pole podstawy stożka 

*) Kąt bryłowy = —-, 

, promień 2 

r sin a dcprda 

dU = ---- = sin a dcp da. - 

r 

Jeżeli wyrażenie to scałkować od 0 do 2tz dla (p i od 0 do tt dla a, 
to objęta zostanie cała powierzchnia kuli. 



21* 
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wykonać dokładnych pomiarów natężenia, wskutek czego wykorzystuje się jedynie po¬ 
łożenia maksimów i w oparciu o nie wykreśla się krzywą; można w ten sposób przekonać 
się, czy położenia te odpowiadają położeniom maksimów teoretycznych. 

Struktury krystaliczne. Ponieważ w większości przypadków prowadzone za pomocą 
promieni rentgenowskich badania nad tymi strukturami są łatwiejsze od badań z zasto¬ 
sowaniem dyfrakcji elektronów, przeto te ostatnie rozważymy tutaj jedynie w skrócie. 


Tablica 10.1 

Porównanie odległości międzyatomowyćh uzyskanych drogą dyfrakcji 
elektronów i drogą pomiarów spektroskopowych*) 


Cząs¬ 

teczka 

Odległości międzyatomowe 
(wartości obliczone z widm 
pasmowych), A 

Odległości międzyatomowe 
(wartości obliczone 
z dyfrakcji elektronów), A 

F 2 

1,28**) 

1,45 ±0,05 

S 2 

1,88 

1,92 ±0,03 

Cl 2 

1,983 

2,00 ±0,02 

Se 2 

2,15 

2,19 ±0,02 

Br 2 

2,28 

2,28 ±0,02 

JCł 

2,315 

2,30±0,03 

Te 2 

2,61 

2,59 ±0,02 


2,660 

2,66 ±0,01 


*) Z. G. Pinsker, Electron Diffraction, Butterworth 1953, 
str. 309. 

**) Wartość ta prawdopodobnie odnosi się do stanu wzbudzonego 
cząsteczki F 2 . 

Powolne elektrony tracą znacznie więcej energii w warstwach powierzchniowych niż elek¬ 
trony szybkie; dla powolnych i szybkich elektronów oraz dla grubych i cienkich warste¬ 
wek powodujących dyfrakcję otrzymuje się zatem zupełnie różne dyfraktogramy. Aby 
więc zinterpretować wyniki doświadczalne dla warstewek o grubości mniejszej lub większej 
niż ok. 10~ 5 cm, trzeba dysponować dwiema różnymi teoriami. Teoria kinematyczna, 
stosująca się do warstewek o grubości mniejszej niż 10~ 5 cm, jest analogiczna do teorii 
dyfrakcji promieni rentgenowskich, zaś teoria dynamiczna, stosująca się do warstewek 
o grubości większej niż ICh 5 cm, rozpatruje rozkład potencjału wewnątrz sieci krysz¬ 
tału. Zależnie od tego, czy elektrony wychodzą z tej samej powierzchni, na którą pa¬ 
dają (przypadek Brągga), czy też z innej (przypadek Lauego), uzyskuje się zupełnie 
różne wyniki. 

Proste prawo Bragga, nk = 2 d sin i?, nie znajduje doświadczalnego potwierdzenia, 
jeśli nie przyjmie się założenia o istnieniu innej niż w próżni długości fali elektronowej 
w krysztale, tzn. że dla fali elektronowej istnieje współczynnik załamania w krysztale. Współ¬ 
czynnik ten jest większy od jedności, podczas gdy. dla promieni rentgenowskich współ¬ 
czynnik załamania (por. str. 302) jest nieco mniejszy od jedności. Załamanie fal elektro¬ 
nowych jest efektem o wiele bardziej wyraźnym niż załamanie promieni rentgenowskich, 
którego przez długi czas nie można było wykryć. 

W przypadku kryształów często stosuje się metodę porównywania z dyfraktogramem 
kryształu standardowego o znanej strukturze, lecz deformacja lub nieregularność występu¬ 
jąca w którymkolwiek krysztale może spowodować błędy. Jednak wprowadzając odpo- 
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wiednie poprawki można często uzyskać dobrą zgodność obliczeń wielkości komórki 
elementarnej z podobnymi obliczeniami, dokonanymi na podstawie dyfrakcji promieni 
rentgenowskich. 

Stosując dyfrakcję elektronów do badania kryształów i gazów, trzeba pokonywać 
wiele trudności technicznych; np. dokładny pomiar prędkości elektronu nie jest łatwy. 
Należy wprowadzić poprawki na temperaturę, relatywistyczną zmianę masy elektronu 
wraz ze zmianą prędkości oraz na rozkład ładunku w rozpraszającym atomie. W dodatku 
nie można zarejestrować rozpraszania cząsteczkowego niezależnie od rozpraszania atomo¬ 
wego; w praktyce zawsze występuje tło zarówno koherentnego, jak i inkoherentnego roz¬ 
praszania atomowego, które’jest mocniejsze niż rozpraszanie cząsteczkowe. Utrudnia ono 
bardzo wykrywanie promieniowania rozproszonego na lekkich atomach. Stosując w prak¬ 
tyce różne urządzenia, usiłowano wyizolować fale rozproszone przez atomy. Aczkolwiek 
żadne z tych urządzeń nie działało w pełni zadowalająco, to jednak‘można było izolować * 
dużą część rozproszenia atomowego; obliczono w ten sposób długości wiązań dla niektó¬ 
rych cząsteczek, zawierających nawet wodór. Wyniki tych obliczeń pozostawały w zupełnie 
dobrej zgodności z wynikami otrzymanymi na podstawie badania widm cząsteczkowych 
oraz z danymi uzyskanymi z dyfrakcji promieni rentgenowskich. 

Natura opisanych wyżej metod wskazuje, że metodę dyfrakcji elektronów najlepiej 
stosować w połączeniu z innymi metodami określania struktury cząsteczkowej. W tabl. 10.1 
podano dla porównania wartości długości wiązań w niektórych dwuatomowych cząstecz¬ 
kach, obliczone z widm pasmowych i z dyfrakcji elektronowej. 


DYFRAKCJA NEUTRONÓW 

Długość fali towarzyszącej neutronowi jest ok. dwa tysiące razy mniejsza niż długość 
fali towarzyszącej elektronowi o tej samej prędkości, X = hjmv. W reaktorze atomowym 
można łatwo otrzymać neutrony w temperaturze pomiędzy 0 i 100°C. Długości fal tak 
uzyskanych neutronów wynoszą ok. 1 A, dzięki czemu neutrony te są odpowiednie dla 
dyfrakcji atomowej i cząsteczkowej. Neutron nie jest obdarzony ładunkiem, a zatem 
nie oddziałują nań zewnętrzne? elektrony atomu (z wyjątkiem bardzo słabego sprzężenia 
magnetycznego); tak więc zdolność wnikania fal neutronowych jest znacznie większa niż" 
zdolność wnikania fal elektronowych. Ośrodek rozpraszania stanowi jądro wywołujące 
dyfrakcję atomową; gdy cały atom obdarzony jest szczątkowym momentem magnetycznym, 
wówczas zachodzi również rozpraszanie przez elektrony. Atom wywołujący dyfrakcję 
może być częścią cząsteczki gazu lub kryształu. 

Dyfrakcja neutronów na kryształach. W porównaniu z obrazami dyfrakcji promieni 
rentgenowskich obrazy dyfrakcji neutronów wykazują słabą rozdzielczość i małe natężenie. 
Wady te są jednakże równoważone przez pewne korzyści. Decydujące o dyfrakcji neutronów 
czynniki rozpraszania przez różne atomy, chociaż różnią się między sobą, są wszystkie 
tego samego rzędu, wskutek czego charakterystyczna dla wodoru zdolność rozpraszania 
neutronów jest niewiele mniejsza od zdolności rozpraszania charakterystycznej dla jakiegoś 
innego atomu. Wyniki uzyskiwane z dyfrakcji neutronów są zatem szczególnie użyteczne 
w ustalaniu położeń atomów wodoru w kryształach. Ze. względu na "słabą rozdzielczość 
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widm dyfrakcji neutronów najlepiej stosować je jako uzupełnienie informacji uzyskiwanych 
z dyfrakcji promieni rentgenowskich. Mówi się, że dyfrakcja neutronów „wypełnia szcze¬ 
góły” dyfrakcji promieni rentgenowskich. 

. Inną ważną zaletę dyfrakcji neutronów, dającą jej przewagę nad dyfrakcją 
promieni rentgenowskich i dyfrakcją elektronów, stanowi fakt, że czynnik rozpraszania nie 
zależy od kąta rozpraszania 1 ). Natomiast czynnik rozpraszania dla promieni rentgenowskich 



Rys. 10.14. Rzut płaszczyzny (101) kryształu CaS0 43 2H 2 0, otrzymany metodą badania gęstości rozpra¬ 
szania neutronów (wg Atoji i Rudle’a). Szkicowe rysunki poniżej wskazują położenia atomów 

jest funkcjąa dla elektronów — funkcją.": 2 —. Chociaż natężenie rozpraszania 

A A 

neutronów jest' małe, pomiar jego jest dużo łatwiejszy niż pomiar natężenia w przypadku 
promieni rentgenowskich. Bezwzględne natężenie można mierzyć drogą porównania z na¬ 
tężeniem rozpraszania przez substancję wzorcową. Ponieważ trudności eksperymentalne 
są stopniowo przezwyciężane, metoda wchodzi coraz bardziej do powszechnego użycia 
i w przyszłości zasięg jej może się znacznie rozszerzyć. 

Do dyfrakcji neutronów na kryształach można zastosować metodę analizy Fouriera. 
Gdy jednak w szeregu Fouriera, który należy zsumować do nieskończoności, przyjmuje się 
skończoną liczbę wyrazów, wówczas mapy gęstości elektronowej obarczone są pewnym 
błędem w postaci fałszywego kształtu pierścieni dyfrakcyjnych wokół poszczególnych 
atomów. Zagadnienie różnic fazowych pomiędzy falami neutronowymi rozproszonymi na 
ośrodkach w krysztale jest analogiczne do zagadnienia fazy, omówionego w powiązaniu 
z rozpraszaniem promieni rentgenowskich (por. str. 314). Pewną próbę bezpośredniego 
rozwiązania tego zagadnienia stanowiło rozpatrywanie rozpraszania neutronów przez atomy 
wodoru. 

Na rys. 10.14 przedstawiono mapę gęstości elektronowej otrzymaną za pomocą 
rozpraszania neutronów. 

Chociaż czynnik rozpraszania dla wodoru ma z grubsza tę samą wartość co czynnik 
rozpraszania dla tlenu i węgla, przyjmuje się, że ma on znak przeciwny, ponieważ różpra- 
szanie przez wodór nie jest związane ze zmianą fazy, obserwowaną przy rozpraszaniu fal 

l ) Nie jest to słuszne dla rozpraszania magnetycznego. 
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Tablica 10.2 


Porównanie dyfrakcji promieni rentgenowskich i dyfrakcji neutronów*) 



Promienie rentgenowskie 

Neutrony 

Rząd 1,5 A 

Rząd 1 A 

Energia dla . 

1=1 A 

10 18 h 

10 13 h, rząd ten sam co dla kwantu energii 
oscylacji kryształu 

Rozpraszanie 
. atomowe 

elektronowe 

jądrowe 

czynnik rozpraszania zależy od 
sin $ 

czynnik izotropowy, niezależny od kąta 

czynnik polaryzacji zależny od 
kąta 


regularny wzrost zdolności roz¬ 
praszania ze wzrostem liczby ato¬ 
mowej; zdolność tę można obli¬ 
czyć na podstawie znanych kon¬ 
figuracji elektronowych 

nieregularna zmiana ze zmianą liczby atomowej, 
zależna od struktury jądra i wyznaczana jedynie 
doświadczalnię 

pomiędzy izotopami nie ma róż¬ 
nicy 

amplituda jest różna dla różnych izotopów i za¬ 
leży również od spinu jądrowego 

zmiana fazy przy rozpraszaniu 
wynosi 180° 

zmiana fazy dla .większości jąder wynosi 180°, 
lecz w przypadku atomów H, Li, Ti, V, Mn, 
i 62 Ni obserwuje się zerową zmianę fazy**) 

Rozpraszanie 

magnetyczne 

nie występuje dodatkowe rozpra¬ 
szanie . 

■■ 

występuje dodatkowe rozpraszanie przez atomy 
z momentami magnetycznymi: 

1 ) rozmyte rozpraszanie w materiałach para¬ 
magnetycznych, 

2) maksima dyfrakcji koherentnej dla ma¬ 
teriałów ferromagnetycznych i antyferromagne¬ 
tycznych; amplituda rozpraszania maleje wraz 

sin # . . , 

z -; można ją obliczy e z momentu — 

X 

różni się ona dla jonów o różnych spinowych 
liczbach kwantowych 

Współczynnik 

absorpcji 

bardzo duża, czysta absorpcja, 
o wiele większa niż rozpraszanie; 
rośnie ona ze wzrostem liczby 
atomowej * 

absorpcja zwykle bardzo mała; z pewnymi 
wyjątkami mniejsza niż rozpraszanie — zmie¬ 
nia się dla różnych izotopów 

Pomiar natęże¬ 
nia bezwzględ-. 
nego 

trudny; interpretacja zależy od 
dokładnej znajomości czynników 
rozpraszania atomowego • 

prosty; szczególnie metodami proszkowymi 


* ) G. E. Bacon, Neutron Diffraction, Clarendon Press, Oxford 1955, str. 160. 

**) Amplituda rozpraszania składa się z dwóch członów: dodatniego i ujemnego. W przypadku wodoru 
i kilku innych pierwiastków nie zachodzi wprawdzie zmiana fazowa fali, lecz człon ujemny amplitudy 
rozpraszania przeważa i mówi się, że rozpraszanie jest ujemne. Czasem stwierdza się, że przy rozpraszaniu 
przez wodór zachodzi zmiana fazy; stwierdzenie to odnosi się do zmiany znaku amplitudy rozpraszania 
a nie do rzeczywistej zmiany fazy fali. 
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dyfrakcja neutronowa 
na ciekłym tlenie , 
długość fali neutronowej 1,08A 
temperatura cieczy 90°K 


neutronowych przez większość pierwiastków. Obecność wodoru przejawia się więc na 
wykreślonej metodą analizy Fouriera konturowej mapie gęstości elektronowej jako brak 
linii konturowych, równoważny wgłębieniu na krzywej natężenia. Z drugiej strony deuter 

wykazuje rozpraszanie dodatnie. Je¬ 
żeli więc w związku można zastąpić 
atomy wodoru przez atomy deuteru 
oraz dla obu substancji daje się uzy¬ 
skać mapy gęstości elektronowej 
drogą dyfracji neutronów, wówczas 
przyczyną występowania różnic po¬ 
między tymi dwiema mapami będzie 
nie tylko różna zdolność rozprasza¬ 
nia właściwa obu atomom, lecz rów¬ 
nież zmiana fazy. 

Rozpraszanie magnetyczne neut¬ 
ronów. Rozpraszanie magnetyczne 
zachodzi na skutek wzajemnego od¬ 
działywania momentu magnetyczne¬ 
go neutronu oraz momentu magne¬ 
tycznego atomu, obdarzonego mag¬ 
netyzmem wypadkowym. Metoda 
znajduje zastosowanie do badania 
momentów magnetycznych atomów. 

W rozpraszaniu magnetycznym 
ośrodkami rozpraszającymi są elekt¬ 
rony. Przeprowadzono doświadcze¬ 
nia dla różnych substancji krystalicz¬ 
nych i stwierdzono, że w pewnych 
przypadkach, a zwłaszcza wśród pier¬ 
wiastków przejściowych, obserwo¬ 
wany moment magnetyczny różni 
się od wartości obliczonej na pod¬ 
stawie współczynnika rozszczepie¬ 
nia Landego. Można uzyskać zgod¬ 
ność przyjmując, że magnetyzm 
jest w znacznej części spowodowany 
przez ruch spinowy, a nie orbitalny 
* elektronów atomu rozpraszającego; 
zakłada się, że ruch orbitalny jest 
„hamowany” przez pole kryształu 
(por. str. 115). Ponieważ wypadkowy 
moment magnetyczny dla powłok 
zamkniętych nie istnieje, przeto za efekt ten w pierwiastkach przejściowych odpowie¬ 
dzialne są elektrony d (patrz str. 1078). W ziemiach rzadkich magnetyzm wypadkowy jest 
wynikiem „działalności” elektronów/, na które otaczające pole nie wywiera zbyt dużego. 
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na ciekłym argonie . „ 
długość fali neutronową 1,08 A 
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Rys. 10.15. Krzywe rozpraszania w przypadku dyfrakcji 
neutronów dla ciekłego azotu (w temp. 77,4°K), ciekłego 
tlenu (w temp. 90°K) i ciekłego argonu (w temp. 86,3°K). 
Poprawione natężenia, podane w dowolnie przyjętych jed¬ 
nostkach, wykreślono w funkcji kąta rozpraszania (wg 
Henshawa, Hursta i Pope’a) 












wpływu, ponieważ znajdują się one dalej w głębi atomu i są osłaniane przez inne elek¬ 
trony. We wszystkich przypadkach rozpraszania magnetycznego występuje duży efekt 
inkoherentny, wywołany oddziaływaniem spinowym. 

Przeprowadzono wiele badań nad rozpraszaniem neutronów przez materiały ferro¬ 
magnetyczne i antyferromagnetyczne; stwierdzono przydatność tej metody do badania 
stopów magnetycznych. Ponieważ czynnikiem rozpraszającym jest chmura elektronowa 
o rozmiarach znacznych w porównaniu z punktowym w przybliżeniu źródłem jądra, przeto 
występuje znaczne nakładanie się fal ugiętych na różnych częściach chmury elektronowej. 
Mapy gęstości elektronowej zawierają jednak mniej błędnych szczegółów, ponieważ przy 
rozpraszaniu * magnetycznym występuje znaczne zmniejszenie się natężenia ze wzrostem 
wartości #, a więc krótki szereg Fouriera nie stanowi przyczyny tak wyraźnego zniekształ¬ 
cenia mapy. Rozpraszanie magnetyczne można odróżnić od rozpraszania jądrowego na tej ; 
zasadzie, że przy rozpraszaniu magnetycznym fale neutronowe ulegają spolaryzowaniu,, 
natomiast rozpraszanie jądrowe polaryzacji takiej nie powoduje. 

Dyfrakcja neutronów w gazach i cieczach. Natężenie rozpraszania neutronów przez 
gazy jest bardzo małe, a wymagana technika doświadczalna — trudna. Teoretycznie krzywa 
natężenia wykazuje wyraźne maksima dyfrakcyjne w całym zakresie ze względu na nieza¬ 
leżność rozpraszania od kąta rozpraszania #. Stanowi to wyraźne przeciwstawienie podobnej 
krzywej dla promieni rentgenowskich, dla których natężenie maleje bardzo szybko (jest 

ono funkcją ~. Ze względu na przypadkową orientację cząsteczek nie można zasto- 

A 

sować metody analizy Fouriera ani do dyfrakcji elektronów, ani do dyfrakcji neutronów 
w gazach. Jednak z doświadczeń nad dyfrakcją neutronów w gazach daje się uzyskać 
pewne użyteczne wiadomości o zewnętrznych elektronach w rozpraszającym atomie,, 
ponieważ można obserwować rozpraszanie zarówno pod małymi, jak i pod dużymi kątami. 
Rozpraszanie neutronów można również wykryć w niektórych cieczach i bezpostaciowych 
ciałach stałych (rys. 10.15). 


Rozdziałll 

MOMENTY DIPOLOWE, DŁUGOŚCI WIĄZAŃ 
I ENERGIE WIĄZAŃ 


MOMENTY DIPOLOWE 

Wiadomości o momentach dipolowych mogą stanowić znaczną pomoc we wnioskowa¬ 
niu o strukturze cząsteczkowej. Jeżeli ładunek +e dzieli ód drugiego ładunku — e odległość 
d , powiada się, że układ jest dipolem elektrycznym i jest obdarzony elektrycz¬ 
nym momentem dipolowym. Moment dipolowy jest wektorem skierowanym 
do ładunku dodatniego, a wielkość jego określa iloczyn ed. Jednostką momentu dipolowego 
jest debaj: 1 debaj == 10~ 18 j.ES cm. Dipol elektryczny istnieje zatem już wówczas, gdy 
dwa atomy o różnej\ elektroujemności zbliżają się do siebie, aby utworzyć cząsteczkę. 
Jeżeli cząsteczka zawiera więcej niż dwa atomy, może istnieć kilka dipoli, dla których 
wektorowa kombinacja ich momentów daje wypadkowy moment dipolowy cząsteczki. 
Mówi się, że materiał, który składa się z cząsteczek obdarzonych momentami dipolowymi, 
jest polarny. Rozważając teoretycznie dipole cząsteczkowe rozpatruje się zwykle 
wielkość znaną jako polaryzacja, która jest momentem dipolowym przypadającym 
na jednostkę objętości. Istnieje kilka metod mierzenia polaryzacji, przy czym wszystkie 
mają tę wspólną cechę, że materiał badany umieszcza się w polu elektrycznym. 

Wypadkowa polaryzacja dzieli się na dwie części składowe: polaryzację defor- 
macyjną wywołaną przemieszczeniem dodatnich i ujemnych ładunków z ich natural¬ 
nych położeń w atomie lub cząsteczce oraz polaryzację orientacyjną, spo¬ 
wodowaną przez zorientowanie w polu każdego, istniejącego już trwałego dipola. Całkowita 
polaryzacja P dielektryka jest sumą polaryzacji deformacyjnej P l i polaryzacji orienta¬ 
cyjnej, P Q 

P = Pj + Po- 

P, Pji P 0 mierzone są w kierunku równoległym do pola 1 ). 

POLARYZACJA DEFORMACYJNA 

Przede wszystkim należy zauważyć, że ponieważ polaryzacja jest momentem dipolowym 
jednostki objętości, przeto ma ona wymiary pow i e rzchni a * Wymiary te są takie same 

1 ) Pi można dalej podzielićma p£, wywołaną ruchem elektronów względem jąder oraz P^, znaną jako 
polaryzacja atomowa, spowodowana przez względny ruch jąder. Obie te części składowe 
zawarte są w wielkości Pj, używanej w prostej teorii podanej w tym rozdziale. Materiał, który umieszczony 
jest w polu elektrycznym, nazywany jest dielektrykiem, o ile nie przewodzi prądu, a ulega jedynie 
deformacji. 
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- k wymiary pola elektrycznego 1 ). Przypuśćmy, że umieszczona w próżni płyta AB obda¬ 
rzona jest ładunkiem dodatnim +<r na jednostkę powierzchni. Jeżeli równolegle do niej 
zostanie umieszczona druga płyta CD, to po jednej stronie płyty CD indukowany będzie 
ładunek ujemny, —a na jednostkę powierzchni, a po drugiej skronie tej płyty — ładunek 
dodatni na jednostkę powierzchni [rys. 11.1 a)]. Jeżeli następnie płyta Ci) zostanie 
uziemiona, indukowany na CD ładunek dodatni spłynie do ziemi, podczas gdy inne 
ładunki pozostaną naprzeciw siebie w układzie [rys. 11.1 b)]. Po wprowadzeniu dielektryka 
pomiędzy płyty pole wywołane przez ładunek na AB ustawi w szereg cząsteczki dielektryka, 
tak że wpływ indukowanych momentów dipolowych dla cząsteczek będzie przeciwstawny 
polu [rys. 11.1 b)]. Aby znaleźć zależność pola między płytami bez dielektryka od ładunku 
aa jednostkę powierzchni, a, wprowadzonego do układu, można początkowo rozpatrzyć 
inny układ, który stanowi pole odległe o r od ładunku 

punktowego#; AC A C 

. > ' „ f : - + +63 O — 

pole ——. ' -f — + +<Et> (E±>— 

. r% + - .+ 4-0 £±>— ' 

A zatem pole na kulistej powłoce o promieniu r jest + ~ + + Z 

stałe. 4- —f 4- - 

Pole można zapisać jako 4- —1- 4- 

+ — + + —’ 

q pole powierzchni kuli ^ 1+ , — + -h — —% ' 

. r 2 pole powierzchni kuli * ■ ' r ~ d~ I 


ładunek 

pole powierzchni kuli 


pole powierzchni kuli 


Rys. 11.1. Polaryzacja deformacyjna 


Jeżeli kulista powłoka jest przewodnikiem zamkniętym, to ładunek jest rozmieszczony 
na powierzchni; tak więc pole = ładunek na jednostkę powierzchni X kąt bryłowy leżący 
w środku kuli naprzeciwko jej powierzchni = 4 tzc. Pole nie zależy więc od promienia 
kuli (gdy a jest stałe). 

Płytę AB można uważać za część kuli o nieskończenie wielkim promieniu. Niech pole 
w dielektryku umieszczonym pomiędzy płytami wynosi E . Wówczas, ponieważ efektem 
polaryzacji jest redukowanie pola pomiędzy płytami i ponieważ P x ma wymiary ładunku 
na jednostkę powierzchni, 

E = 4n (er — Pj). 

Wielkość k , znana jako stała dielektryczna, jest zdefiniowana jako stosunek 

O Przypominamy czytelnikowi, że terminy „pole elektryczne”, „siła pola”, „natężenie pola” oraz 
„natężenie” są synonimami. Tutaj zastosowano termin „pole”. Należy również zauważyć, że definicja 
pola w danym punkcie brzmi: „jest to siła działająca na umieszczony w tym punkcie spekulacyjny jednost¬ 
kowy ładunek dodatni”. Zgodnie z prawem odwrotności kwadratu, siła F pomiędzy dwoma ładunkami 
<7i i odległymi od siebie o r i znajdującymi się w próżni, dana jest wyrażeniem 


Jeżeli q t jest ładunkiem jednostkowym, to siła działająca na q x wynosi ^ 2 /r 2 , a więc pole można zapisać jako 
ładunek przypadający na jednostkę powierzchni. 
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pola pomiędzy naładowanymi płytami, gdy między nimi jest próżnia, do pola pomiędzy ! 
naładowanymi płytami, gdy rozdziela je dielektryk 


k = - 


471(7 


Stąd 


4tu((7 — Pj) ’ 




(11.2)1 


. E(k - 1) = 4ttPj. 

Równanie (11.1) niekiedy pisane jest w postaci kE ~ D, gdzie D nazywane jest p r z e- i 
sunięciem. 

Przypuśćmy, że płyta AB została naładowana za pomocą przyłożonego polaZ. Koniecz¬ 
ne jest teraz ustalenie stosunku przyłożonego pola do pola E wewnątrz dielektryka. W tym 
celu rozpatruje się siłę wypadkową działającą na spekulatywny jednostkowy ładunek 
dodatni, który wyobrażamy sobie jako umieszczony w dielektryku. Wielkość Pj jest ś red- 
nim momentem dipolowym przypadającym na jednostkę objętości, a więc E jest średnim 

polem w dielektryku, a nie wypadkową siłą, działającą 
na pojedynczą cząstkę z jednostkowym ładunkiem. Tę 
siłę można podzielić na dwie części składowe: 

a) siła równa 4na powstała na skutek istnienia ła¬ 
dunku cr na jednostkowej powierzchni na płytach, 

b) siła powstała na skutek istnienia polaryzacji 
deformacyjnej' wokół jednostkowego ładunku. Tę 
ostatnią siłę zwykle oblicza się przyjmując, że ładunek 
jednostkowy znajduje się wewnątrz kulistej wnęki w 
dielektryku. Rozważmy ładunek na powierzchni wnę¬ 
ki. Z rys. 11.2 wynika, że powierzchnia narysowanego 
pierścienia wynosi 2tctRS śin /3 lub 2nr 2 sin [idp. 

Wielkość Pj zdefiniowana jest jako ładunek na 
jednostkę powierzchni wytworzony przez polaryzację 





Rys. 11.2. Kulista wnęka w dielektryku 


na powierzchni równoległej do płyt. Zatem ładunek jednostki powierzchni pierścienia wy¬ 
nosi Pj cos/?, a ładunek na całej powierzchni pierścienia równy jest 2nr 2 P r sin /? cos 
Ładunek ten oddziałuje na ładunek jednostkowy umieszczony w środku wnęki, przy czym 
siła ta tworzy z kierunkiem pola kąt /?. Zatem siła działająca w kierunku pola na ładunek 
jednostkowy w środku wynosi 


27rr 2 Pj sin (3 cos fi > d(3 cos 


= 2iz Pi sin (3 cos 2 /5 df3, 


a pochodząca od całej powierzchni wnęki siła, działająca na ładunek jednostkowy w środku, 
wynosi 


2ttPjJ sin /5 cos 2 fi3'd[3 = ~^ p l 


m 

■A 


■M 


Nie uwzględniono tu siły powstałej w wyniku deformacyjnej; polaryzacji wewnątrz wnęki. 
Lorentz wykazał, że równa się ona zeru, jeżeli rozkład cząsteczek jest zupełnie przypadkowy, 
albo jeżeli kryształ ma sieć regularną. Dla niezasocjowanych cieczy i dla gazów siła ta 
w przybliżeniu jest równa zeru. . . 

Całkowita siła działająca na jednostkowy ładunek dodatni równa się przyłożonemu 
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polu x. Składa się ono z pola wewnątrz dielektryku, E, i z siły wywołanej polaryzacją 

X = E + jkP i . (11.3) 

Jeżeli n jest liczbą cząsteczek przypadających na jednostkę objętości, a m T —ich średnim, 
indukowanym momentem dipolowym, to można przyjąć, że jest proporcjonalne do 
przyłożonego pola X. 

Niech 

mi — aX , 

wówczas . 

• Pi = nmi == na X, 

Z równ. 11.3 otrzymuje się 

Pj = mx + — 7t Pj j , 

a z równ. (11.2) 


Stąd 


p • / 4 tcP/. , 4tcPj\ 

r -~ m \T=T + —)■ 

k — 1 __ 4 nna 
k + 2 3 


(11.4) 


Jest to tzw. równanie Clausiusa-Mossottfego. Jeżeli obie strony równania pomnożyć 
przez ciężar cząsteczkowy Mi podzielić przez gęstość q , to uzyskuje się wzór 


k - 1 
A: + 2 


M 4 Ar 

-= 7uiVa = P M , 

e 3 


(11.5) 


gdzie i\T jest liczbą Ayogadra, a P M nosi nazwę polaryzacji molow ej 1 ). Pola¬ 
ryzację molową można mierzyć wyznaczając stałą dielektryczną; a daje się obliczyć. 

Klasyczną teorię, którą naszkicowano powyżej, można stosować do polaryzacji defor- 
macyjnej wywołanej przez względne przemieszczenie elektronów i jądra w atomie, a także do 
polaryzacji deformacyjnej w związkach jonowych, wywołanej przez względne przemiesz¬ 
czenie dodatnich i ujemnych jonów. Polaryzację elektronową należy właściwie rozpatrywać 
z punktu widzenia mechaniki kwantowej; teorię taką opracowano. Stwierdzono jednak, 
że teoria klasyczna daje prawie takie same wyniki jak teoria kwantowa i jest ona dla celów 
praktycznych wystarczająco dokładna. 


POLARYZACJA ORIENTACYJNA Po 

Jeżeli gaz, którego każda cząsteczka obdarzona jest stałym momentem dipolowym, 
umieszczony jest w zewnętrznym polu elektrycznym, cząsteczki jego dążą do ustawienia się 
równolegle do kierunku pola. Tendencji tej przeciwstawia się ruch termiczny. Całkowita 
energia układu zależy do temperatury bezwzględnej Pi jest sumą energii kinetycznej cząste¬ 
czek oraz energii potencjalnej dipoli w polu elektrycznym. 

x ) Tutaj polaryzacja molowa odnosi się tylko do polaryzacji deformacyjnej; zależności Clausiusa- 
-Mossotti’ego nie można stosować, gdy istnieją dipole trwałe. Zależność ta odnosi się tylko do cząsteczek 
znajdujących się w gazach i rozcieńczonych roztworach o niepolarnych rozpuszczalnikach. 
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Przypuśćmy, że dipol o momencie /u tworzy kąt # z polem X (rys. 11.3). Jego energij 
potencjalna (która jest identyczna z energią małego magnesu umieszczonego w polu magj 
netycznym) (por. str. 118) dana jest wyrażeniem I 

•4 

—^Xcos . v -| 

Jeżeli przyjąć, że spośród wszystkich cząsteczek pewna ich liczba n na jednostki 
objętości tworzy z polem kąt # oraz że jbt jest średnim momentem dipolowym cząsteczek! 
wówczas ‘ I 

— n'/u X cos = W, 1 

gdzie W jest energią potencjalną układu n cząsteczek. Przyjmując, że rozkład cząsteczelj 
w różnych stanach energii jest zgodny z prawem Boltzmanna 1 ), otrzyma się wyrażenie na! 
liczbę cząsteczek n x zorientowanych pod kątem $ w stosunku do pola (w temperaturze 


' . xj 

- 




C 




Rys. 11.3. Dipol o momencie ju 9 
tworzący kąt # z polem X 


n'k h T k h T 

n ± ~ n 0 e b -= n 0 e b 


gdzie n 0 jest stałe, a k b oznacza stałą Boltzmanna. 

Jeżeli n x jest liczbą cząsteczek zorientowanych pod ką¬ 
tem # w jednostkowym kącie bryłowym, wówczas wyraże¬ 
nie na liczbę w ten sposób zorientowanych cząsteczek w ma¬ 
łym elemencie kąta bryłowego dco przybiera postać 

(iX cos & 

7?1 = n 0 G kbT d(JO. ( 11 . 6 );-; 


Średnią wartość momentu dipolowego przypadającego na cząsteczkę ustawioną równolegle 
do pola można wyrazić jako » 

fi x cos a 

fn 0 Q kb>T cos & dco 
m ° = fi X cos & • 

r k h T , 
jn 0 G ° dco 

Niech 


Ponieważ 2 ) 


■ x, cos = y. 


dco = 2?r sin $ d& — —2 tt dy. 


*) Dowód, że dipole elektryczne w polu elektrycznym stosują się do prawa Boltzmanna, podany 

jest w podręcznikach fizyki, np. G. Jo os Theoretical Physics, London, 1947, str. 435. 

2 \ tt i a • • .... i , , , A i. . , 2tcPA X AB 2nr sin # X rdft 

2 ) Uwzględnia się pierścieniowy kąt bryłowy, taki ze dco = ---— = —-——— =- 

*= 2 tu sin # d&. * 
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Więc 


f t xy ydy 

mo _ -i_ 

fi, + r 1 

j Q xy dy. 


Wyrażenia po prawej stronie równania równe są odpowiednio: 
• je xy dy = 


zatem 


x yydy = fL_ 


V v2 V + v2 

A A A A 


__ e* + e * 1 

1* ~ Q X — Q~ X ~~X 


— ctgh '3c - 


(11.7) 


Wyrażenie ctghx — ~ znane jest jako funkcja Langeyina i często oznacza się je jako 

L(x). Po raz pierwszy wprowadził je Langevin w obliczaniu średniego momentu magne¬ 
tycznego gazu 5 którego cząsteczki obdarzone są stałym momentem magnetycznym. 

CAŁKOWITA POLARYZACJA MOLOWA 

Debye zastosował funkcję Langevina do obliczania polaryzacji molowej powstałej 
na skutek orientacji cząsteczek obdarzonych trwałym elektrycznym momentem dipolo¬ 


wym. Funkcję L(x) można rozwinąć w szereg potęgowy, L(x) 


■ + ■ .; ponie¬ 


waż x jest rzędu 10~ 3 , przeto można z wystarczającą dokładnością przyjąć, że L(x) = ~~ i 

_ i^X 

■ m~ — - - 3 A — 

Polaryzację orientacyjną, definiuje się jako równoległy do pola moment dipolowy 
przypadający na jednostkę objętości, a zatem , 

_ ny?X 

Po = „ mo= __. , 

Całkowity, równoległy do pola moment dipolowy jednostki objętości dany jest wyrażeniem 


+ i > 0 = «Wa + -^-L 

\ 3 k b T) 


Wyrażenie na całkowitą polaryzację molową można wyprowadzić w podobny sposób 
jak podany na str. 333 wzór na polaryzację molową spowodowaną występowaniem jedynie 
polaryzacji deformacyjnej. Gdy uwzględnia się wpływ obecności trwałych dipoli, wielkość 

JLt 2 

a należy zastąpić przez « + ^ Stąd całkowita polaryzacja molowa wynosi 


k + 2 ę 


4 / 

-■7"*( a 


( 11 . 8 ) 
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Jest to tzw. równanie Debye’a. Równanie Clausiusa-Mossetti’egó i — konsekwentnie — 
równanie Debye’a obowiązują tylko dla polarnych cząsteczek w gazach i w rozcieńczonym 
roztworze o niepolarnym rozpuszczalniku; 


METODA POMIARU MOMENTÓW DIPOLOWYCH 

W celu zmierzenia trwałego momentu dipolowego substancji należy^znaleźć taką metodę, 
która pozwoliłaby na rozróżnienie indukowanego i trwałego momentu dipolowego. Jeżeli 
do badanej substancji zostanie przyłożone pole zmienne, wówczas można zmierzyć jej 

stałą dielektryczną dla różnych częstości 
pola. Następnie można wykreślić krzywą, 
przedstawiającą całkowitą polaryzację ja¬ 
ko funkcję częstości pola. Rys. 11.4 przed¬ 
stawia przykład takiej krzywej. W ob¬ 
szarze niskich częstości, takich jak częs¬ 
tości zazwyczaj stosowane w pomiarach 
stałych dielektrycznych, polaryzacja ma 

„ -.- —^wartość stałą w szerokim zakresie. Jeżeli 

0 v podczer- nadfiolet . . t . , ‘ _ 

vvte/? stopmowo zwiększać częstosc, to zbliza- 

Rys. 11.4. Zależność całkowitej polaryzacji od jąc się do obszaru podczerwieni stwierdza 
częstości pola się, że polaryzacja zaczyna maleć, a nas¬ 

tępnie wykazuje ' bardzo nagły spadek. 
Gdy częstość nadal zwiększać, zachodzi dalsze zmniejszenie polaryzacji w obszarze nadfio¬ 
letu. Przy jeszcze większych częstościach polaryzacja pozostaje praktycznie stała. 

Najłatwiej wyjaśnić przebieg takiej typowej krzywej rozpatrując proces odwrotny. 
W obszarze bardzo wysokich częstości jedynymi cząstkami, wystarczająco lekkimi, aby 
nadążyć'za szybkimi zmianami pola, są elektrony. Zmniejszając częstość osiąga się punkt, 
leżący gdzieś w obszarze podczerwieni, w którym jądra atomów lub cząsteczek są zdolne 
nadążyć za oscylacjami pola; dlatego mierzona polaryzacja wzrasta. W obszarze tym może 
zachodzić absorpcja ze zmianą stanu oscylacyjnego cząsteczki i wynikającą stąd zmianą 
momentu dipolowego, wskutek czego krzywa staje się nieregularna. W miarę dalszego 
zmniejszania częstości dipole trwałe stają się też zdolne do orientowania się w polu, co od¬ 
powiada dużemu wzrostowi polaryzacji, aż do wartości nasycenia. Wielkość uprzednio 
nazywaną polaryza c j ą de formacyjną dogodnie jest więc podzielić na dwie 
części składowe: p o 1 a r y z a c j ę elektronową, P e , oraż polaryzację 
atomową, P a . Istnieją zatem następujące trzy stopnie polaryzacji: 

a) w obszarze niskich częstości, P == P Q + P a + P e> 

b) w obszarze podczerwieni, P = P a + P e , 

c) w obszarze wysokiej częstości, poczynając od nadfioletu, P = P e . 

Jeżeli można zmierzyć dokładnie stałą dielektryczną przy różnych częstościach, wów¬ 
czas można obliczyć polaryzację orientacyjną, Można wtedy określić wartość trwałego 
cząsteczkowego momentu dipolowego ju, na podstawie wyrażenia (por. str. 335) * 


W p e 

całkowita 

polaryzacja 


p a % 

p e 




Po =- 


n\PX 
l>k b T ' 
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POMIAR STAŁEJ DIELEKTRYCZNEJ 

Stałą dielektryczną można dla małych częstości zmierzyć dokładnie metodami elektrycz¬ 
nymi polegającymi na zmianie pojemności kondensatora^ w którym jako dielektryk stosuje 
się najpierw powietrze, a następnie substancję badaną. 

Szczegóły tych doświadczeń można znaleźć w podręcznikach dotyczących tego przed¬ 
miotu. Metody te jednak nie nadają się do wyznaczania stałych dielektrycznych dla dużych 
częstości stosowanego pola. Najdogodniejszą w tych warunkach metodą jest metoda oparta 
o zależność pomiędzy współczynnikiem załamania a stałą dielektryczną, wyprowadzoną 
przez Maxwella w jego klasycznej teorii elektromagnetyzmu. Teoria ta wskazuje, że jeżeli 
^ jest przenikalnością magnetyczną 1 ), a k —- stałą dielektryczną ośrodka, to prędkość 
światła w ośrodku można wyrazić jako Ij]/ pk. Przenikalność magnetyczna ośrodka prze¬ 
zroczystego jest bardzo bliska jedności. Jeżeli n jest współczynnikiem załamania światła 
przechodzącego z jednego ośrodka do drugiego, to 

__ prędkość światła w pierwszym ośrodku 
prędkość światła w drugim ośrodku 

Zatem w pierwszym przybliżeniu 2 ) 



gdzie k x jest stałą dielektryczną pierwszego, a k 2 — stałą dielektryczną drugiego ośrodka. 
Jeżeli pierwszym ośrodkiem jest powietrze lub próżnia, to k x można przyrównać do jedności; 
wtedy 

n 2 — k 2 . 

Wyrażenie na polaryzację molową przybiera więc postać (por. str. 333) 

n 2 ~\ M 
n*+l' q ' 

Niestety, współczynnik załamania zmienia się wraz z długością fali stosowanego promienio¬ 
wania. Poza przypadkiem nieskończonej długości fali świetlnej nie można więc dokonać 
powyższego podstawienia z jakimkolwiek stopniem dokładności. Korzysta się z wielkości 
R, nazywanej refrakcją molową, przy czym 


n 2 ~l M 
n 2 + 2 g 


(11.9) 


Równanie (11.9) jest tzw. równaniem Lorenza-Lorentza. 

Dla nieskończonej długości fali refrakcja molowa jest równa polaryzacji molowej. 
Z dość dobrą dokładnością można również przyjąć, że, są one równe sobie w obszarze pro¬ 
mieniowania podczerwonego. Przeszkody nie są jeszcze pokonane, nawet dzięki takiemu 
przybliżeniu, ponieważ zmierzenie stałej dielektrycznej albo współczynnika załamania 
w tym obszarze jest bardzo trudne. Dla długiej fali konieczny jest taki pomiar jednej z tych 


1 ) Symbolu zwykle, używa się na oznaczanie przenikalności magnetycznej. Nie należy go mylić 
z symbolem oznaczającym moment dipolowy. 

*) Zależność ta obowiązuje, gdy do pomiaru k i n stosuje się promieniowanie ó tej samej częstości. 


22 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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wielkości, aby obejmował polaryzację atomową P. Zaproponowano następujący, nieco 
uproszczony sposób postępowania. 

a) Do mierzenia współczynnika załamania używa się linii D sodu. Przyjmuje się, że 
refrakcja molowa obliczona na podstawie takiego doświadczenia wynosi P e ; następnie 
zakłada się, że P a stanowi pewien ustalony procent P e (od 5 do 15%). 

fe) Wyznacza się refrakcję molową dla wielu długości fal w obszarze widma widzial¬ 
nego i z wykresu otrzymanego w ten sposób za pomocą wzoru na ekstrapolację oblicza się 
polaryzację dla światła o nieskończonej długości fali. Tak otrzymaną wielkość przyjmuje 
się za P 7 . 

c) Zakłada się, że orientowanie się trwałych dipoli w kierunku przyłożonego pola nie 
jest możliwe, gdy substancja znajduje się w stanie stałym. Stałą dielektryczną mierzy się 
więc najpierw w stanie stałym, a następnie, jeżeli to jest mpżliwe, w stanie gazowym. 
Trzeba również wyznaczyć dwie, odpowiadające tym stanom, gęstości. Metoda ta jest oczy¬ 
wiście w przypadku niektórych substancji bardziej dogodna niż dla innych, a w wielu 
przypadkach nie daje się w ogóle zastosować. 

d) Wyznacza się polaryzację w różnych temperaturach w stałej częstości. Ponieważ 
P e i P a nie zależą od temperatury, wobec tego dla małej częstości wyrażenie na całkowitą 
polaryzację można napisać jako P = A + j B/T. Jeżeli przedstawi się na wykresie zależność 
P od 1/r; to można będzie stąd obliczyć fi. Metodę tę zastosowano dla bardzo rozcień¬ 
czonych roztworów polarnych substancji rozpuszczonych w niepolarnych rozpuszczal¬ 
nikach, a także dla gazów, przy czym doświadczenia prowadzono albo pod stałym ciś¬ 
nieniem, kiedy to musi być dokładnie znana zależność gęstości od temperatury, albo w sta¬ 
łej gęstości gazu. W stałej gęstości trzeba tak dobrać ciśnienie, aby liczba cząsteczek w ba¬ 
danej objętości była zawsze liczbą, która odpowiadałaby liczbie cząsteczek w gazie dosko¬ 
nałym. Jeżeli warunek ten nie będzie zachowany, wówczas nie będzie usprawiedliwione 
użycie liczby Ayogadra w równaniu Debye’a. Dla roztworów metoda ta nie jest bardzo 
pewna. 

- e) Wiązkę cząsteczek przepuszcza się przez niejednorodne pole elektryczne. Tam, 
gdzie występuje tylko polaryzacja deformacyjna, wiązka odchyla się w kierunku silniejszej 
części pola. W przypadku występowania trwałych dipoli wiązka ulega poszerzeniu, któ¬ 
rego wielkość zależna jest od momentu dipolowego. Metoda ta, chociaż nie może zapewnić 
dużej dokładności, okazała się użyteczna do wyznaczania wartości momentu dipolowego 
par jonów, którego innymi metodami nie daje się zmierzyć. 

f) Jeżeli moment dipolowy wyznacza się metodami mikrofalowymi (w obszarze pod¬ 
czerwieni), powinno być możliwe wyznaczenie P a . Osiąga się to drogą powiązania w ten 
sposób uzyskanej wartości momentu z całkowitą polaryzacją molową, obliczoną na pod¬ 
stawie pomiarów stałej dielektrycznej, oraz z polaryzacją elektronową, obliczoną z wyzna¬ 
czonego doświadczalnie współczynnika załamania. Nie ma jednakże pewności, czy wy¬ 
znaczone tak różne momenty mają prawidłową wartość bezwzględną. Pomiary bezwzględ¬ 
nych natężeń pasm absorpcyjnych w podczerwieni prowadzą do oznaczenia szybkości 
zmiany momentu wiązania wraz z odległością między jądrami, a więc do oznaczenia pola¬ 
ryzacji atomowej; występują przy tym znaczne trudności eksperymentalne. 

g) Wyznacza się polaryzację roztworu związku polarnego w.niepolarnym rozpuszczal¬ 
niku dla różnych stężeń. Wartości polaryzacji różnią się ze względu na wzajemne oddzia¬ 
ływanie dipoli. Daje się skonstruować wykres polaryzacji w funkcji stężenia oraz elcstrapo- 
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lpwać go do stężenia zerowego. Wartość P e J r P a można uzyskać z pomiarów współ¬ 
czynnika załamania substancji rozpuszczonej. oraz rozpuszczalnika, a po odjęciu jej od 
całkowitej polaryzacji otrzymuje się wartość polaryzacji orientacyjnej dla rozpuszczonej 
substancji polarnej, gdy cząsteczki jej są od siebie zupełnie niezależne. Jeżeli doświad¬ 
czenie zostanie powtórzone w różnych temperaturach, wówczas można sporządzić wykres 
zależności P 0 (dla nieskończonego rozcieńczenia) od 1/T. Fakt, że na tych wykresach 
otrzymuje się względnie proste linie, jest potwierdzeniem stosowalności równania Clausiu- 
sa-Mossottfego do przypadku substancji polarnej w rozcieńczonym niepolarnym rozpusz¬ 
czalniku, szczególnie gdy moment dipolowy jest niewielki. Jeśli moment dipolowy przybiera 
dużą wartość, okazuje się, że już w przypadku stosunkowo niskich stężeń występuje aso¬ 
cjacja dipolowa, tj. wzajemne oddziaływanie między dipolami. 

Widoczne jest jednak, że nawet w roztworach nieskończenie rozcieńczonych polary¬ 
zacja zależy w pewnym stopniu od charakteru rozpuszczalnika; metody „temperaturowej” 
nie można więc uważać za dokładną. Opracowano wiele teorii wyjaśniających anomalne 
efekty obserwowane w cieczach i roztworach rozpuszczonych substancji polarnych. Szcze¬ 
góły dotyczące tych teorii można znaleźć w podręcznikach specjalnych. 

Mikrofalowe wyznaczanie momentów dipolowych. Jest to najdokładniejsza z dostępnych 
obecnie metod. Stosuje -się ją głównie do wyznaczania momentów dipolowych gazów, 
lecz niektórzy badacze zdołali zastosować tę technikę do substancji nie będących w tempe¬ 
raturze pokojowej gazami. Metoda polega na rejestrowaniu zjawiska Starka w widmie 
rotacyjnym substancji umieszczonej w polu elektrycznym (patrz str. 273). Duża rozdziel¬ 
czość, którą osiąga się dzięki technice mikrofalowej, umożliwia dokładne zmierzenie roz¬ 
szczepienia. Można tu rozróżnić dwa omówione poniżej przypadki. 

Cząsteczki liniowe i dwu atom owe. Cząsteczki te nie wykazują zja¬ 
wiska Starka pierwszego rzędu, ponieważ moment dipolowy zawsze leży wzdłuż osi między- 
cząsteczkowej, która jest prostopadła do wektora całkowitego momentu pędu (patrz 
str. 249). Wykazują one natomiast, na skutek polaryzacji deformacyjnej, zjawisko Starka 
drugiego rzędu, a na podstawie tego rozszczepienia można obliczyć ich momenty dipolowe. 
Obliczenie jest skomplikowane i tutaj nie będzie ono podane. Wzór na moment dipolowy 
wyrażony za pomocą liczb kwantowych oraz własności cząsteczki został wyprowadzony 
przez van Vleckh. 

C z ą s t e c z k i-r o t a t o r y symetryczne i a sy m e t r y c z n e. Cząsteczki 
te wykazują zjawisko Starka zarówno pierwszego rzędu, jak i rzędu drugiego, lecz ten 
ostatni jest przesłaniany przez pierwszy. Wyznaczenie momentu dipolowego cząsteczki- 
-rotatora asymetrycznego, aczkolwiek jest bardzo trudne, zostało wykonane dla kilku 
przypadków. Niekiedy pomocne może być rozpatrzenie jądrowego sprzężenia kwadru- 
polowego. Momenty dipolowe cząsteczek-rotatorów symetrycznych oblicza się łatwiej 
niż momenty dipolowe cząsteczek liniowych lub cząsteczek-rotatorów asymetrycz-' 
nych. 

Dla rotatora symetrycznego j£jest liczbą kwantową, która określa składową momentu 
pędu wokół osi figury (por. str. 262); oś ta jest również osią momentu dipolowego (patrz, 
str. 263). Jeżeli oś figury tworzy z wektorem całkowitego momentu pędu kąt cp , to 

K 

COS W — ■ >—.. . — , 

■//(/ + 1 ) 
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a składowa momentu dipolowego wzdłuż osi całkowitego momentu pędu wynosi 

;Vł 

y'j(j + f)' 

Podobnie rozumując otrzymuje się składową momentu dipolowego wzdłuż osi pola 
elektrycznego 

fiK M 

Vjv + l) V/(/ + l)’ 

Wielkość M oznacza tutaj liczbę kwantową składowej momentu pędu w kierunku pola 
elektrycznego, analogiczną do M — magnetycznej liczby kwantowej w polu magnetycznym. 
Dodatkowa energia w polu związana z obecnością dipola dana jest iloczynem: składowa 
momentu dipolowego wzdłuż pola x pole. Tak więc 

li KMX 

dodatkowa energia =-, 

/(/-fi) 

gdzie X — natężenie przyłożonego pola elektrycznego. Jeżeli J zmienia się o +1, to 

t , . fiKMX 

dodatkowa energia =----. 

(/ + 1) (/ + 2) 

Zatem zmiana wartości / ó +1 powoduje pojawienie się w widmie linii o częstości v, gdzie 


hv=p KMX 


r 1 1 "I _ 2 /iKMX 

!_/(/+D (/+!)(/ +2) J "/(/+!)(/ + 2) 


Wielkości v, K, M oraz / można wyznaczyć z widma; z podanego wzoru można ob¬ 
liczyć fi. 

Na ogół ciecze nie dają w podczerwieni tak wyraźnych widm czysto rotacyjnych, jak 
to występuje w przypadku gazów. Indywidualną rotację cząsteczek w czystej cieczy polarnej 
zakłóca ich zwarta asocjacja. W celu wyznaczenia momentu dipolowego cieczy polarnej 
stosowana bywa następująca metoda. 

Wyznaczanie momentu dipolowego na podstawie pomiaru absorpcji mikrofalowej. Termin 
czas relaksacji został wprowadzony w rozdz. 9w związku z omawianiem rezonansu 
paramagnetycznego. Dotyczy on czasu potrzebnego do zorientowania dipola w kierunku 
przyłożonego pola. Termin ten można stosować albo do dipola elektrycznego w polu 
elektrycznym, albo do dipola magnetycznego w polu magnetycznym. Ponieważ czas re¬ 
laksacji zależy m. in. od wartości momentu dipolowego, przeto jego wyznaczanie stanowi 
podstawę metody pomiaru momentu dipolowego. 

Badana substancja działa jako dielektryk kondensatora, poddanego działaniu zmiennej 
siły elektromotorycznej, dostarczanej przez promieniowanie mikrofalowe. W celu zmniej¬ 
szenia asocjacji dipolowej substancję polarną rozcieńcza się niepolarnym rozpuszczal¬ 
nikiem. 

Zgodnie z klasyczną teorią prądu zmiennego, jeżeli £ jest polem w dielektryku w do¬ 
wolnym czasie t, to 

E = E 0 e i(Ot 

i , .• : 

co = 2tzV 9 


gdzie E 0 jest stałą, a v jest częstością (cykl/sek). 
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Ponieważ kE = D (pór. str. 332), zatem D zmienia się również okresowo i można 
je zapisać jako 

D-Ao^,' 


gdzie cp jest opóźnieniem fazowym spowodowanym orientowaniem się dipoli w kierunku 
pola. 

D = D 0 coś (cot — <p) + D 0 i sin (cot — (p) — 

— D 0 (cos cot cos <p + sin cot sin cp) + iD 0 (sin cot cos cp — cos cot sin cp). 


Jeżeli 

to 


Jeżeli 


i 


D 1 = D 0 cos<p i D 2 =f D q sin cp, 

D = Di (cos cot + i sin cot) 4* D z (sin cot — i cos cot) = (D x — iD 2 ) e l 

jest efektywną stałą dielektryczną i jeżeli k' = DJE 0 , a fc" = D 2 IEq, to 
k*E 0 e icot = (D x -iD 2 )z m 

k*=k'~ ik 


Tak więc w zmiennym polu efektywna stała dielektryczna składa się z części rzeczywistej 
i urojonej oraz 

k" 

Tg9? nazywany jest tangensem stratności. 

Prosta teoria prądu zmiennego wskazuje, że w obwodzie o pojemności C i oporze R 
(bez indukcyjności) pomiędzy prądem a siłą elektromotoryczną występuje różnica fa¬ 
zowa <p oraz że 


Wymiary iloczynu CR są wymiarami czasu; stąd w przypadku wyładowania kondensatora 

t 

q = q 0 c CR . 

Iloczyn CR można zastąpić wielkością r, reprezentującą czas, w którym ładunek, a więc 
i polaryzacja, zostaje zmniejszona do l/e jej maksymalnej wartości. Czas r znany jest jako 
czas relaksacji; dla danego dielektryku w stałej temperaturze ma on wartość stałą. 
Stąd 

COT 

8 k lL = _L 

k' cot e 

Jeżeli równanie Debye’a ma być napisane dla pola zmiennego, to zamiast k należy użyć 
k* i równanie składać się będzie z części rzeczywistej oraz urojonej. W polaryzacji defor- 
macyjnej stratność nie występuje, a więc wyraz dotyczący Pj jest wyrazem rzeczywistym. 
Polaryzacja orientacyjna opóźnia się w stosunku do pola, a zatem wyraz dotyczący P Q 
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zawiera wielkość rzeczywistą i urojoną. Jeżeli P Q jest polaryzacją, która powstałaby, 
gdyby pole było stałe, oraz jeżeli P' Q jest polaryzacją, która aktualnie powstała w zmien¬ 
nym polu, to po czasie t 

P'o=Po[ l-e~ T ) 


dPp 

dt 


= — (.Po- P'o) = — ( 

T T \ 


1 / nfJL 2 Eq e' 


icot 


3 k b T 


4 


Łatwo można sprawdzić, że rozwiązaniem tego równania różniczkowego jest wyrażenie 

njj?Eo& mt 


P'o = Ce * + 


3k b T (1 -j- ico t) 


Pierwszy człon można zaniedbać, ponieważ reprezentuje on wielkość malejącą wykładni¬ 
czo. Zatem 

P , _ Po 

0 1 + im ’ 

Tak więc równanie Debye’a dla pola zmiennego powinno przybrać postać 
k* - 1 M 


M 4 r , a 2 1 

—■ = — tt a 4---;-- . 

e 3 L 3k b T(l+ieor)] 


k* + 2 Q 3 L 3^r(l • 
Podstawiając wyrażenie na k* otrzymuje się wzór 


auł) 


4t zfPN 


k' — ik" — 1 M __ 4 

k' -ik” Ą- 2 g ~ 3 77 a 9^r(l + /wt) ’ 

Równanie to można przedstawić w postaci wymiernej; licznik i mianownik lewej strony 
równania mnoży się przez ( k r + ik" + 2), a licznik i mianownik drugiego członu prawej 
strony równania — przez (1 — /cor), Można wówczas rozdzielić rzeczywistą i urojoną 
część równania. Z części urojonej 


3 k /J 


Nq fPwr 


(Je' + 2) a + (k' 0 a 1 + co 2 t 2 ’ 

Wielkość (fc") 2 jest mała w porównaniu z (fc' + 2) 2 , a zatem w pierwszym przybliżeniu 

ĄtzNqU, 2 (OT 

k = (k + 2) 2 -—-. 

27Mk b r (1 + ft) 2 t 2 ) 

Gdy co = 0, wówczas k n = 0, a również gdy co = oo, wówczas też fc" = 0. Wielkość 
osiąga wartość maksymalną, gdy 

c? / cot \ o 

d(o)T) \ 1 + ft) a T 2 / 

Stąd cor — 1, a £" ax = k! \ otrzymuje się zatem 


1 = 


(k' + 2) 2 4tc Nq[i 2 
k' 54Mk b T m 


( 11 . 12 ) 


Ponieważ k" przybiera wartość maksymalną, przeto z padającego promieniowania absorbo¬ 
wana jest maksymalna ilość energii, a zatem w celu wyznaczenia częstości krytycznej, dla 
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której l/cor = 1, bada się absorpcję. Jeżeli dla tej częstości jest mierzone k\ wówczas 
z równ. (11.12) można obliczyć [x . Obserwacja absorpcji nie jest jednak łatwa i, aby zmie- 
rz yć tę wielkość, należy korzystać z dość skomplikowanych metod; szerszy ich opis studiu¬ 
jący znajdzie w pracach wymienionych na końcu tej książk*. 

Obliczanie momentów dipolowych oparte na zastosowaniu modelu. Obliczenie momentów 
dipolowych niektórych wiązań pojedynczych przeprowadzono na str. 371. 

DŁUGOŚCI WIĄZAŃ KOWALENTNYCH 
DŁUGOŚCI WIĄZAŃ POJEDYNCZYCH 

Długością wiązania nazywana jest odległość pomiędzy jądrami dwóch 
sąsiednich atomów, połączonych ze sobą w wyniku działania sił, których przyczyną ist¬ 
nienia są elektrony. Termin ten jest używany niezależnie od tego, czy połączenie jest po¬ 
jedynczym wiązaniem oy czy też wiązaniem wytworzonym drogą nałożenia się wiązań 
a i n. Długość wiązania często jest oznaczana symbolem np. (C—O) i mierzona jest w angs- 
tremach. 

Długość wiązania często można bardzo dokładnie zmierzyć. Długości \yiązań hetero- 
jądrowych cząsteczek dwuatomowych i cząsteczek-rotatorów symetrycznych znajdują¬ 
cych się w stanie gazowym najlepiej wyznacza się za pomocą metod spektroskopii mikro¬ 
falowej (patrz str. 280). O długości wiązań homojądrowych cząsteczek dwuatomowych, 
które nie dają widm czysto rotacyjnych (por. str. 228), można wnioskować z widm pasmo¬ 
wych (patrz str. 240), z widm Ramana (str. 278) lub z doświadczeń nad dyfrakcją elektro¬ 
nów w gazach (str. 319). Długość wiązania w ciałach znajdujących się w stanie stałym 
najlepiej określać za pomocą analizy dyfrakcji promieni rentgenowskich. Stosowane 
metody omówione zostały w rozdz. 10 (patrz str. 309). Oszacowanie długości wiązań 
można również przeprowadzić na podstawie wyników z doświadczeń nad dyfrakcją elektro¬ 
nów i neutronów (str. 324 i 325); rezultaty te, same lub w połączeniu z wynikami otrzyma¬ 
nymi z dyfrakcji promieni rentgenowskich, często wystarczają do określenia rozmiarów 
rozważanej cząsteczki. Ideałem byłoby wyznaczenie odległości równowagowej r e , gdy nie 
zachodzi oscylacja; jednak jeśli istnieje oscylacja w punkcie zerowym, to można uzyskać 
tylko wartość średnią odległości między jądrami, r 0 .. 

Od czasu, gdy Bragg wykonał swoje pierwsze doświadczenie w dziedzinie analizy 
rentgenowskiej, wielu badaczy systematycznie badało długości wiązań. Badania te prze¬ 
prowadzono po upewnieniu się, czy można atomom każdego pierwiastka przypisać kowa¬ 
lentny promień r, aby przez dodawanie kowalentnych promieni powiązanych ze sobą 
atomów można było obliczać odległości między jądrami w cząsteczkach kowalentnych. 
Promienie kowalentne zostały obliczone czterema metodami, opartymi na następujących 
niezależnych założeniach: 

1) Kowalentny promień atomu w dwuatomowej cząsteczce, np. w Cl 2 , w której nie 
występują wiazania wielokrotne, jest równy połowie odległości między atomami. 

2) Kowalentny promień pierwiastka A w pochodnej- metylowej A—CH 3 jest równy 
długości wiązania A—C pomniejszonej o kowalentny promień atomu węgla. 

3) Kowalentny promień pierwiastka, który krystalizuje w strukturze typu diamentu, 
jest równy połowie odległości między atomami w krysztale. 
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4) Kowalentny promień atomu B, który tworzy związek BX krystalizujący w strukturze 
typu wurcytu lub sfalerytu, jest równy odległości między atomami B—X pomniejszonej 
o kowalentny promień atomu X, 

. W kryształach o strukturze typu diamentu, sfalerytu lub wurcytu każdy atom uruchamia 
cztery rozmieszczone tetraedrycznie wiązania. Pierwiastki grupy IVG krystalizują w struk¬ 
turze typu diamentu, w której wszystkie wiązania mają jednakową długość. W strukturze 


Promienie kowalentne*) 


Tablica 11.1 


Metoda obliczenia 






Z pochodnych metylowych 

C 

0,77* 

■ N . 

**) 0,70 

O 

0,66 

F**) 

Okres 2 

Z cząsteczek pierwiastkowych 

— 

—. 

— 

— 


Ze struktury typu diamentu 

Ze struktury krystalicznej typu sfalerytu lub 

0,77 


— 

— 


wurcytu 

0,77 

0,70 

0,66 

— 



Si 

P 

S 

Cl 

Okres 3 

Z pochodnych metylowych 

1,17 

1,10 

1,05 

0,99 


Z cząsteczek pierwiastkowych 

— 

i,io 

1,05 

0,99 


Ze struktury typu diamentu 

Ze struktury krystalicznej typu sfalerytu lub 

1,17 

■—■ 

.—. 

— . 


wurcytu 

1,17 

1,10 

1,04 

0,99 



Ge 

As 

Se 

Br 

Okres 4 

Z pochodnych metylowych 

1,22 

1,22 

— 

1,14 


Z cząsteczek pierwiastkowych 

— 

1,22 

1,16 

1,14 


Ze struktury typu diamentu 

Ze struktury krystalicznej typu sfalerytu lub 

1,22 

— 

— 

— 


wurcytu 

1,22 

1,18 

1,14 

1,11 



Sn 

Sb 

Te 

J 

Okres 5„ 

Z pochodnych metylowych 

1,41 

— 

— 

1,33 


Z cząsteczek pierwiastkowych 

— 

1,43 

1,38 

1,33 


Ze struktury typu dianlentu 

Ze struktury krystalicznej typu sfalerytu lub 

1,40 

— 

— 

— 


wurcytu 

1,40 

1,36 

1,32 

1,28 



*) Wszystkie wartości, oprócz uzyskanych dla pochodnych metylowych, zaczerpnięte z pracy; L.C. P a- 
u 1 i n g, Tlie Naturę of the Chemical Bond, 1960, rozdz. 7. Wartości dla pochodnych metylowych pocho¬ 
dzą z drugiego wydania (1949, str. 162). . 

**) Dane o kowalentnym promieniu atomu F są sprzeczne ze sobą; przyjęto, że r F wynosi 0,64 A. 
***) Podane wartości wyrażono w A. 


typu sfalerytu lub wurcytu krystalizują następujące substancje (por. str. 384): CSi, A1N, 
A1P, AlAs, AISb, GaP, GaAs, GaSb, InSb, ZnO, ZnS, ZnSe, ZnTe, CdS, CdTe, HgS, 
HgSe, HgTe, CuCl, CuBr, CuJ, AgJ, MgTe, BeO, BeS, BeSe i BeTe. W tych sub¬ 
stancjach suma elektronów walencyjnych w każdej „dwójce” atomów wynosi 8, a, z wy¬ 
jątkiem CSi, na każdym atomie istnieje jeden lub więcej formalnych ładunków. 

W tabl. 11.1 podano wielkości promieni kowalentnych uzyskane czterema wymienio¬ 
nymi powyżej metodami. Wyniki otrzymane tymi metodami pozostają w dobrej zgodności 
[z wyjątkiem okresu 4, gdzie promień atomu w krysztale jest nieco mniejszy (o ok. 0,Q3 A) 
niż promień atomu w cząsteczce gazu, i okresu 5, gdzie jest on mniejszy o ok. 0,05 A]. 
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Graficznie przedstawione zależności między promieniami tetraedrycznymi a liczbami 
atomowymi dla pierwiastków w każdym okresie mają postać regularnego szeregu krzy¬ 
wych. Pauling 1 ) zebrał obliczone wartości promieni atomów pierwiastków niemetalicz- 


Obserwowańe długości wiązań C—C*) 


Tablica 11.2 


Diament 

1,545**'***) 

Czterometyloetylen 

1,54±0,02 

Etan 

1,54±0,Ó3**) 

; Mezytylen 

1,54±0,01 

Propan 

1,54±0,02 

Sześciometylobenzen 

1,54±0,01 

Izobutan 

1,54±0,02 

trans- 2-buten 

1,56±0,02**) 

Neopentan 

1,54±0,02 

cz>2-buten 

1,54±0,02 

Cyldopropan 

1,544;0,03**) 

£ra«s-2-epoksybuten 

1,53±0,02 

Cyklopentan 

1,54±0,03**) 

c/s-2-epoksybuten 

1,54±0,02 

Cykloheksan 

1,54 ±0,03**) 

Dekaldehyd 

1,54±0,02 

Izobuten 

1,54 ±0,02 

Metaldehyd 

1,54 ±0,02 


*) Pauling, op. cit. 9 drugie wydanie, str. 161. 

**) Wartości dostosowano do podanych w Interatomic Distances, The Chemical Society, London 1958. 
***) Podane wartości wyrażono w A. 


nych (tabl. 11.1) i na ich podstawie mógł przewidzieć długości wiązań w związkach tych 
pierwiastków z dokładnością podaną w tabl. 11.5. Był on także w stanie wykazać, że po¬ 
jedyncze wiązanie między dwoma atomami jest zawsze dłuższe niż wiązanie wielokrotne 
pomiędzy tymi samymi atomami (por. str. 349). Dane zawarte w tabl. 11.1 wskazują rów¬ 
nież, że kowalentny promień atomu pierwiastka z okresu 2 lub 3 jest taki sam, zarówno 


Tablica 11.3 


Obserwowane długości wiązań C—O*) 


Eter dwumetylowy 

1,42±0,03**) 

Metaldehyd 

1,43 ±0,02 

1,4-Dioksan 

1,44 ±0,04 

trans- 2,3-epoksybuten 

1,43 ±0,02 

o-Metylohy dr oksy lo amin a 

1,44±0,02 

cis-2, 3-epoksybuten 

1,43 ±0,03 

Paraldehyd 

1,43 ±0,02 

Eter dwuwinylowy 

1,43±0,03 


*) Pauling, op. cit. 9 drugie wydanie, str. 162. 
**) Podane wartości wyrażono w A. 


gdy atom znajduje się w krysztale, w którym jego powłoka walencyjna zawiera cztery 
dzielone z innymi atomami pary elektronowe, jak i wtedy, gdy jest on w cząsteczce jednej 
ze swych lotnych pochodnych, tzn. jego powłoka walencyjna musi zawierać jedną lub 
więcej wolnych par elektronowych (wyjątek stanowią pierwiastki grupy IV). Można stąd 
wywnioskować, że obecność lub brak wolnych par w powłoce walencyjnej nie wpływa na 
kowalentny promień atomu z okresu 2 i 3. 

Niektóre długości wiązań, a zwłaszcza (C—C) i (C—O) w związkach organicznych* 
zachowują tę samą wartość w bardzo wielu związkach. Dla 18 związków podanych w tabl. 
11.2, (C—C) dla dwóch atomów węgla znajdujących się w tetraedrycznym stanie walen¬ 
cyjnym, połączonych pojedynczym wiązaniem a, wynosi stale 1,54 A. Stąd kowalentny 

l ) L. Pauling, The Naturę of the Chemical Bond, Comell University Press, 1960. 
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promień atomu węgla w tym stanie, r c , można przyjąć za równy 0,77 A. Ponieważ (C—O) 
jest równe 1,43 A (tabl. 11.3), zatem kowalentny promień atomu tlenu znajdującego się 
w tetraedrycznym stanie walencyjnym z dwiema wolnymi parami wynosi 0,66 A. 


Tablica 11.4 

Długości wiązań w prostych związkach kowalentnych zawierających 
atomy N, O i F 


Wiązanie 

Obserwowana dłu¬ 
gość wiązania, A 

(r a +r b ), A 

F—F W F 2 

1,44 

_ 

N—N w H 2 N—NH 2 

1,48 

1,40 

O—O w H 2 0 2 

1,48 

' ' 1,32 

F—O w F 2 0 

1,41 

1,30 

F—O w F—ON0 2 

1,42 

1,30 

F—N w F—N—N—F 

1,44 

1,34 

N—Cl w (CH 3 ) 2 N—Cl 

1,77 

1,69 

N—Cl w CH a NCL 

1,74 

1,69 


Tak więc pojęcie kowalentnego promienia można konsekwentnie stosować co najmniej 
w ograniczonym zakresie pojęcia połączenia chemicznego. Należy jednak wymienić pewne 
anomalie. 

1) Wielkość kowalentnego promienia wodoru nie jest dokładnie ustalona. Wynosi 
on 0,37 A w H 2 i zmienia się od 0,32 do 0,28 A w różnych związkach wodoru. Według 
Paulinga równy jest on 0,30 A. 

2) Kowalentne promienie silnie elektroujemnych pierwiastków: N, O i F w N 2 H 4 , 
H 2 0 2 i F 2 , są dłuższe niż promienie kowalentne tych pierwiastków połączonych z grupami 
metylowymi. Odległości między atomowe pomiędzy parami tych pierwiastków w innych 
związkach są również większe niż suma ich kowalentnych promieni obliczonych na pod¬ 
stawie danych dotyczących połączeń z grupami metylowymi. Dane liczbowe przedsta¬ 
wiono w tabl. 11.4. 

3) Długości wiązań obserwowane w prostych związkach podwójnych, w których jeden 
z pierwiastków jest przedstawicielem okresu 3 lub wyższego, są prawie zawsze mniejsze 
niż suma kowalentnych promieni rozważanych pierwiastków. Dane liczbowe przedsta¬ 
wiono w tabl. 11.5 1 ). 

Można spodziewać się występowania tego rodzaju anomalii, ponieważ siła wiążąca 
ze sobą dwa atomy zależy w dużym stopniu od nagromadzenia ładunku pomiędzy jądrami, 
a wielkość tego ładunku musi być ściśle związana z funkcjami falowymi wszystkich elektro¬ 
nów w cząsteczce. Stąd długość wiązania pomiędzy dwoma atomami zależy nie tylko od 
natury tych dwóch atomów, lecz również od otoczenia wiązania w cząsteczce. Efekt ten 


*) Objaśnienia poszczególnych kolumn: 1 —- rodzaj wiązania, 2 — obserwowana długość wią¬ 
zania, 3 — suma promieni kowalentnych (por. tabl. 11.1), 4 — różnica między tą sumą a obserwowa¬ 
ną długością wiązania, 5 — długość wiązania obliczona przez Schomalcera i Stevensona, 6 — róż¬ 
nica między tą długością a obserwowaną, 7 — poprawka na elektroujemność, 8 — suma jonowych 
promieni pierwiastków. 
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Tablica 11.5 

Długości wiązań w prostych związkach kowalentnych, wyrażone w A (patrz odnośnik na str. 346) 


T 

2 

3 

4 

5*) 

6 

7 

8 

B—C 

1,56 

1,65 

-0,09 

1,59 

-0,03 

0,05 

2,80 

Si-c 

1,93 

1,94 

-0,01 

— 

— 

0,06 

3,01 

Ge—C 

1,98 

1,99 

-0,01 

— 

— 

0,07 

3,13 

Sn—C 

2,18 

2,17 

+0,01 

— 

— 

0,07 

3,31 

N-C 

1,47 

1,47 

0,00 

1,51 

-0,04 

0,05 

1,86 

P-C 

1,87 

1,87 

0,00 

— 

— 

‘ 0,04 

2,94 

As—C 

1,98 

1,98 

0,00 

— 

— ■. 

0,05 

3,07 

o-c 

1,42 

1,43 

-0,01 

+51 

-0,09 

0,09 

+55 

s-c 

1,82 

1,81 

+0,01 

— 

— 

0,00 

1,99 

F—C 

1,39 

.1,41 

-0,02 

1,49 

-0,10 

0,14 

1,51 

CI—c 

1,76 

1,76 

0,00 

_ 

— 

0,05 

1,96 

Br—C 

1,91 

1,91 

0,00 

— 

. — 

0,03 

2,10 

J—C 

2,12 

2,10 

+0,02 

. — 

— 

0,01 

2,31 

F—Si 

1,54 

1,81 

-0,27 

1,89 

-0,35 

0,20 

1,77 

Cl—Si 

2,00 

2,16 

-0,16 

' — 

— 

0,11 

2,22 

Br—Si 

2,14 

2,31 

-0,17 

— 

■ —■" 

0,09 

2,36 

J—Si 

2,43 

2,50 

-0,07 

— 

— 

0,06 

2,00 

Cl—Ge 

2,08 

2,21 

-0,13 

— 

— 

0,12 

2,34 

Br—Ge 

2,32 

2,36 

-0,04 

—‘ 

— 

0,10 

2,48 

J—Ge 

2,48 

2,55 

-0,07 

— 

— 

0,06 

2,69 

Cl—Sn 

2,30 

2,39 

-0,09 

“ 

— 

0,12 

2,52 ' 

Br—Sn 

2,44 

2,54 

-0,10 

— 

— 

0,10 

2,66 , 

j J—Sn | 

2,64 

2,73 

-0,09 

— 

. — 

0,07 

2,87 

i F—P 

1,52 

1,74 

-0,22 

1,82 

-0,30 

0,17 

1,70 

Cl—P 

2,04 

, 2,09 

-0,05 

—. 

— 

0,08 

2,15 

Br—P 

2,23 

2,24 

-0,01 

— 

— 

0,06 

2,29 

J—P 

2,47 

2,43 

+0,04 

— . 

— 

0,03 

2,50 

F—As 

1,72 

1,85 

-0,13 

1,93 

-0,21 

0,18 

1,83 

a— As 

2,16 

i 2,20 

-0,04 

— 

— 

0,09 

2,28 

Br—As 

2,34 

2,35 

-0,01 

—• 

— 

0,07 

2,42 

J—As 

2,54 

2,54 

0,00 

1' — 

— 

0,04 

2,63 

Cl—Sb 

2,37 

2,40 

-0,03 

■ — 

-_ 

0,11 

2,43 

Br—Sb 

2,50 

2,55 

-0,05 

— 

— 

0,09 

2,57 

J—Sb 

2,71 

2,74 

-0,03 

— 

— 

0,06 

2,78 

F—O 

1,41 

1,30 

+0,11 

1,46 

-0,05 

0,05 

1,45 

Cl—O 

1,68 

1,65 

+0,03 

1,73 

—0,05 

0,05 

1,66 

Cl—s 

1,99 

! 2,03 

-0,04 

— 

— 

0,05 

2,10 

Cl—Te 

2,36 

2,36 

0,00 

— 

— 

0,08 

2,37 

F—Cl 

1,64 

1,63 

+0,01 

1,71 

-0,07 

0,09 

1,62 

J—Cl 

2,32 

2,32 

0,00 

• — 

— 

0,05 

2,31 

F—B 

1,30 

1,48 

-0,38 

1,54 

-0,24 

0,18 

1,56 

Cl—B 

1,74 

1,87 

-0,13 

1,81 

-0,07 

* 0,09 

2,01 

Br—B 

1,87 

2,02 

-0,15 

1,96 

-0,09 

1 0,07 

2,15 


*) V. Schomaker i D.P. Stevenson, J. Am. Chem. Soc., 63, 37 (1941). 
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ilustrują dane przedstawione w tabl. 11.6. Obserwowana stałość długośqi wiązania C—C 
istnieje, ponieważ jego otoczenie jest w mniejszym lub większym stopniu takie samo we 
wszystkich rozważanych związkach. 

Poprawka Schomakera I Steyensona. Schomaker i Stevenson ponownie sprawdzili 
dane dotyczące długości wiązań kowalentnych i sporządzili listę promieni kowalentnych 
obliczonych na podstawie następujących założeń: 


Tablica 11.6 

Wpływ natury cząsteczki ha długość poszczególnego wiązania*) 


Cząsteczka 

(Sn^-Cl) 

a 

.. 

Cząsteczka 

(C-F) 

A 

(ClUSnCl 

2,37 ±0,03 

cf 4 

1,32**) 

(CH 3 ) 2 SnCl 2 

2,34 

chf 3 

1,33**) 

CH 3 SnCl 3 

. 2,30 

ch 3 f 

1,39**) 

SnCl 4 

2,30 

cci 3 f 

1,44 

^Sn + r C i 

2,39 

r c + r F 

1,49 

z poprawką na elektroujemność 

. 2,27 

— 

1,36 


*) A. F. Wells, Structural Inorganic Chemistry, (Mord Clarendon Press 1950, str. 60, 61. 
**) Wartości nieco dostosowano do wartości podanych w Inter atomie Distances, The Chemical 
Society; London, 1958. 


1) „prawdziwe” wiązanie kowalentne istnieje w dwuatomowych cząsteczkach halo¬ 
genów, pomiędzy atomami azotu w N 2 H 4 oraz pomiędzy atomami tlenu w H 2 0 2 ; „praw¬ 
dziwe promienie kowalentne” N, O i F wyprowadzono na podstawie zaobserwowanych 
długości wiązań, podanych w tabl. 11.4; 


Tablica 11.7 

Długości wiązań wielokrotnych pomiędzy atomami węgla 


Związek 

Długości wiązań, A 


\ / 

\ / 




—C—C— 

C=C 

—C~C— 

C C 


/ \ 

/ \ 



Etan 

1,54 

' 



' Etylen 


1,34 



Acetylen 



1,20 


Benzen 




1,39 

Grafit 




1,42 


2) wzrost jonowego charakteru wiązania kowalentnego powoduje zmniejszenie dłu¬ 
gości wiązania. 

Wprowadzając poprawki w oparciu o to drugie założenie posługiwano się wzorem 
empirycznym 1 ) 

r ab = r a -hr b -Q,Q9(X a — X b \ (11.13) 

gdzie r ab jest długością wiązania kowalentnego, r a i r b — kowalentne promienie atomów, 
gdy są one połączone wyłącznie kowalentnym wiązaniem, a X a i X b — elektroujemności 
atomów. Równanie to ilustruje wpływ różnicy elektroujemności atomów na zmniejszenie 

x ) X a — X b reprezentuje liczbową różnicę między X a i X b ; znak jej pomija się. 
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długości wiązania kowalentnegó. Różnica ta jest miarą jonowego charakteru wiązania. 
Przykładowo obliczymy długość wiązania grupy CF. Promień kowalentny węgla wynosi 
0,77 A, A, X c — 2,5, a X F — 4,0. Stąd 

r CF = 0,77 + 0,74 - 0,09 (4,0 - 2,5) - 1,49 - 0,135 = 1,35 A. 

Zaobserwowana wartość wynosi 1,39 A; obliczenia przeprowadzone wg metody Paulinga 
dają wartość 1,41 A. Metoda Schomakera i Stevensona obliczania długości wiązań daje 
wyniki przedstawione w tabl. 11.5. Zaletą jej jest wprowadzenie „prawdziwych” promieni 
kowalentnych N, O i F, jednak analiza danych zawartych w tablicy wykazuje, że obliczanie 
tą metodą długości wiązań nie daje, ogólnie biorąc, wyników bardziej dokładnych niż 
wyniki otrzymane z obliczeń prowadzonych wg pierwotnej metody Paulinga. 

DŁUGOŚCI WIĄZAŃ WIELOKROTNYCH 

Długości wiązań wielokrotnych są zawsze mniejsze niż długości odpowiednich wiązań 
pojedynczych. W tabl. 11.7 przedstawiono dane liczbowe dotyczące długości wiązań 
niektórych związków węgla. Jak wynika z danych zawartych w kolumnie 2 i 3, odległość 


Tablica 11.8 

Długości wiązań między atomami węgla połączonymi wiązaniami potrójnymi*) 


Cząsteczka 

Długości wiązań, A 


C—C= 

C=C 

=C—fe 

C=N 

H 3 C—teCH 

1,46 

1,20 

( 


H 3 C— GeeeC— ch 3 

1,47 

1,20 



h 3 c—c=c—c=c—ch 3 

1,47 

1,20 

1,38 


HC=C—C=CH 


1,19 

1,36 


N—C—teN 



1,37 

1,16 

H 3 C—C~N 

1,49 



1,16 


*) L. Pauling, H. D. Springall i K. J. P a 1 m e r, /. Am. Chem. Soc., 61, 927 (1939). 

^są. 

między atomami węgla w etylenie jest mniejsza niż odpowiednia wielkość w etanie, a od¬ 
ległość w acetylenie (kolumna 4) jest jeszcze mniejsza. Jeżeli między rozważanymi atomami 
węgla tworzy się wiązanie potrójne, długość wiązania C—C jest mniejsza niż normalna 
odległość 1,54 A; ilustrację tego stwierdzenia można znaleźć w tabl. 11.8. 

Oszacowano, że dokładność doświadczalnego wyznaczania wszystkich długości jest 
równa ±0,03 Ą. Godna uwagi jest stałość długości każdego typu wiązania znajdującego 
się w podobnym otoczeniu. 

DŁUGOŚCI WIĄZAŃ SPRZĘŻONYCH: 

RZĄD WIĄZANIA 

Termin rząd wiązania stosowany jest dla wyrażenia wielokrotności wiązania 
pomiędzy dwoma atomami. Wykorzystuje się go w różny sposób; jego ścisłe znaczenie 
trzeba więc wyprowadzić ze skojarzenia pojęciowego. Gdy terminu tego używa się w po- 
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wiązaniu z orbitalami molekularnymi cząsteczek dwuatomowych (patrz str.350), wówczas 
rząd wiązania oznacza liczbę par elektronów o wypadkowym działaniu wiążącym. Naj¬ 
lepiej wyjaśniają to przykłady podane w tabl. 11.9. Gdy terminu „rząd wiązania” używa się 
w powiązaniu z wartościowością kierunkową, znaczenie jego zmienia się. Stosuje się go 
w tym przypadku w celu podania danych o liczbie wiązań a i tc, które składają się na po¬ 
łączenie między dwoma atomami. Ogólny rząd wiązania stanowi całkowitą 

Tablica 11.9 

Przykłady rzędu wiązania (w ujęciu teorii orbitalów molekularnych) 


Cząsteczka 

Liczba elektronów 

Rząd wiązania 

w orbitalach 
wiążących 

w orbitalach 
antywiążących 

H a 

' 2 

0 

1 

m 

1 

0 

0,5 

He a 

2 

2 

0 

o a 

8 

4 

2 

°a 

8 

3 

2,5 

F a 

8 

6 

1 


liczbę wiązań pomiędzy atomami; *r z ą d wiązania ruchliwego jest liczbą 
wiązań tc pomiędzy atomami. Ogólny rząd wiązania C=C w etylenie wynosi 2, a rząd 
wiązania ruchliwego równy jest 1; ogólny rząd wiązania w acetylenie wynosi 3, a rząd 

wiązania ruchliwego — 2. W układach sprzężonych 
acetylen rzędy wiązań są zwykle ułamkowe, przy czym ułamek 

jt T należy wyliczyć na podstawie znajomości sprzężonej 

\ struktury. Na przykład grafit ma strukturę rezonan- 

\ ___sową, reprezentowaną przez 








\ 


n 




V 





benzen ’ 
grafit 

_1 



£ —- b enzen\ - oraz P rzez ^wie * nne f° rm y kanoniczne, w których 

gnafitK wiązania podwójne występują między innymi parami 

jn [ ^ atomów węgla. Istnieje więc 33,3% szans, że dane wią- 

1,2 l t 3 1,4 1J5 zanie jest wiązaniem podwójnym. Rząd wiązania ruch- 

długosć wiązania liwego wynosi zatem 0,33, a ogólny rząd wiązania— 

Rys. 11.5. Wykres zależności rzędu ^3. Jednak struktura benzenu jest strukturą rezo- 
wiązania od długości wiązania nansową dwóch form Kekulego i trzech form Dewara 

(por. str. 191); jeżeli rozważać tylko formy Kekulego, 
to dla każdego wiązania ogólny rząd wiązania wynosi 1,5. Jeżeli natomiast bierze się 
pod uwagę formy Kekulego i formy Dewara, wówczas trzeba zdecydować, w jakim stop¬ 
niu każda forma bierze udział w tworzeniu wypadkowej struktury. Funkcja falowa tej 
struktury, dana jest przez kombinację składowych funkcji falowych, a więc 

V = c i (Wik •+ y>2 k) + <^2 (Wzd + y>ii> -f v>5d\ 


350 




2a pomocą metod .mechaniki falowej wykazano, że 1 ) 

Co 

-1 = 0,4341, 

Ci 

a stąd względne udziały form Dewara i Kekulego równają się (0,4341) 2 :1 albo 0,19 : 1. 
Wyrażając je w procentach otrzymamy 7 jako udział każdej formy Dewara oraz 39 jako 
udział każdej formy Kekulego. Zatem dla dowolnego wiązania w cząsteczce benzenu 
rząd wiązania ruchliwego równy jest 0,46, a ogólny rząd wiązania wynosi 1,46. Termin 
rząd wiązania” używany w tej książce oznacza ogólny rząd wiązania w wiązaniu kierunko¬ 
wym. 

Jeżeli zależność długości wiązania pomiędzy dwoma atomami węgla od rzędu wiąza¬ 
nia przedstawić graficznie, to uzyskuje się krzywą podaną na rys. 11.5. Konstruując tę 
krzywą korzystano z następujących danych: 


Substancja 

Długość 

wiązania 

■ 

Rząd 

wiązania 

Stan walencyjny 
atomu węgla 

Etan 

1,54 

1 

tetraedryczny 

Grafit 

1,42 

1,33 

trygonalny 

Benzen 

1 1,39 

1,46 

trygonalny 

Etylen 

1,34 

2 

trygonalny 

Acetylen 

1,20 

3 

dygonalny 


DŁUGOŚCI WIĄZAŃ nd 

Na str. 346 stwierdzono, że kowalentne wiązania w prostych związkach podwójnych, 
w których pierwiastek centralny należy do trzeciego lub wyższego okresu, są prawie zawsze 
krótsze niż suma promieni kowalentnych (tabl. 11.5). Bardzo małe długości wiązań wy¬ 
stępują również w jonach pewnych kwasów tlenowych i w niektórych innych związkach 
tlenu (tabl. 11.10). 

Jony COf~ i NO^ składają się ż pierwiastków okresu 2. Powłoki walencyjne tych ato¬ 
mów zawierają tylko orbitale s i p, a atomy mogą tworzyć wiązania n, natomiast nie 
mogą tworzyć wiązań nd. Jony mają struktury rezonansowe, a rząd wiązania w obu 
przypadkach jest równy 1,33. Jak należało oczekiwać — przez analogię z grafitem i ben¬ 
zenem — obserwowane długości wiązań zawierają się między (M—O) i (M=0). 

W pozostałych jonach lub cząsteczkach obserwowane długości wiązań są albo równe 
(M=0), albo mniejsze. Atomy pierwiastka M we wszystkich przypadkach zawierają 
w powłoce walencyjnej orbitale d , wskutek czego są zdolne do hybrydyzacji z wytworze¬ 
niem wiązania nd (patrz str. 175). Takie wiązania są charakterystyczne dla wszystkich 
związków lub jonów o bardzo małych długościach wiązań (tabl. 11.10), a ich występowanie 
musi pozostawać w związku ze skróceniem wiązania. Łatwo daje się to jakościowo wy¬ 
tłumaczyć. Na przykład jon SO^ zapisany ze strukturą wiązań semipolarnych (a) (patrz 

0 C. A. C o u 1 s o n, Yalence, str. 235. 
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niżej powinien mieć w wolnych parach atomów tlenu odległych od atomu siarki znaczną 
ilość ładunku ujemnego. Jeżeli jednak zastąpić dwa wiązania jonowe przez wiązania a 
i nd (b), następuje przeniesienie ujemnego ładunku z zewnątrz z atomów tlenu do położeń 
między atomami tlenu i atomem siarki. Przedstawiona struktura stanowi postać kano- 


Tablica ll.lo 


Przykłady „krótkich” wiązań 


Jon lub cząsteczka 

Wiązanie 

Obserwowana 
długość wiązania, A 

Długość wiązania 
pojedynczego 

(M—O), A 

Długość wiązania 
podwójnego 
(M=0), A 

co§- 

C—O 

1,27 

1,43 

1,23 

no; 

N — O 

1,21 

1,36 

1,22 

(C 2 H 5 ) 2 SO 

S—O 

1,47 . 

1,70 

1,50 

(C 2 H 5 ) 2 SO a 

s —0 

1,43 

1,70 

1,50 

sor 

s —0 

1,50 

1,70 

1,50 

SeOr 

Se—O 

1,61 

1,83 

1,62 

POf 

P—O 

1,56 

1,76 

1,56 

P4O1O 

P—O 

1,39 

1,76 

1,56 

P 40 6 S 4 

P—S 

1,85 

2,14 

1,94 

AsOf~ 

As—O 

1,75 • 

1,87 

1,66 

B 3 0| fl 

B—O 

1,31 

1,54 

1,31 


niczną układu rezonansowego, w którym wszystkie atomy tlenu są względem atomu 
siarki identyczne. Stąd wszystkie atomy w jonie są połączone mocniej niż w strukturze 
jonowej, dzięki czemu długość wiązania jest zmniejszona. 




b) 


$ & 



® O ® — 

• 0 •- 


® • 

• • 

• @ 

+ 1 + • • 

• * • j jrd ' 

O 

— s — 0 

. O —s- 

« • 

- | 

• •— 1 « 
\srd 


• ® - 

i 

• • 


• O • 

© 

• O • 



W tabl. 11.10 podano dane dotyczące jonu metaboranowego, ponieważ skrócenie 
wiązań w nim występujących jest porównywalne ze skróceniem wiązań w innych jonach. 
Chociaż bor nie może tworzyć wiązań nd, przypuszcza się, że fakt ten pozostaje w związku 
z istnieniem połączenia wielokrotnego w tym jonie. Niezlokalizowane wiązania prawdo¬ 
podobnie obejmują całość jonu, wytwarzając strukturę bardziej zwartą niż struktura, 
którą sugeruje wzór podany na str. 564. 

Niewielkie długości wiązań (tabl. 11.5) można również wyjaśnić wpływem wiązań 
nd na długość wiązania. Na przykład czterofluorek krzemowy zwykle opisuje się jako 
cząsteczkę tetraedryczną (c). Jednak jeżeli atom krzemu tworzy poza czterema tetraedrycz- 
nymi wiązaniami a (str. 176) jeszcze trzy wiązania nd, to wolne pary mogłyby zostać 
przeniesione z trzech atomów fluoru do orbitalów nd tworząc strukturę (d). Duża elektro- 
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ujemność atomu fluoru byłaby przyczyną polaryzacji wiązań podwójnych, lecz nie zmniej¬ 
szyłoby to zagęszczenie ładunku w tych wiązaniach. 



m • 

* F • 


d) 


9 


+ 


* F *- 

• • 


- Si 


\nd 


F 

• • 


F • + 


+ 



• • 


Długość wiązania w sześciofłuorku siarki (1,56 A) jest bardzo mała; długości wiązań 
wg Paulinga wynoszą 1,68 A dla (S—F), a 1,48 A dla (S=F). Można to wyjaśnić również 
nałożeniem się trzech wiązań nd na trzy spośród oktaedrycznych wiązań <7 (str. 173,179). 

Obliczanie długości wiązań za pomocą modelu. Obliczanie niektórych długości wiązań 
na podstawie znajomości energii wiązań, potencjałów jonizacji i stanów walencyjnych 
atomów opisano na str. 361. 


ENERGIA WIĄZANIA 

Powstawaniu wiązania atomowego towarzyszy wyzwolenie energii, a zerwaniu wią¬ 
zania — jej pochłonięcie. Całkowitą zmianę energii można ustalić, gdy na przykład wią¬ 
zanie C—C zostaje zerwane w wyniku dysocjacji cząsteczki etanp na dwie grupy metylowe, 
jednak ta zmiana energii w rzeczywistości jest wypadkową zmian na wielu poziomach 
energetycznych w odniesieniu do struktury i własności pierwotnej cząsteczki etanu oraz 
dwu części, na które cząsteczka ta się rozpadła. Całkowita zmiana, obserwowana gdy 
cząsteczka dysocjuje na części, jest wielkością doświadczalną, którą można zaobserwować 
lub obliczyć. Jest ona nazywana energią dysocjacji wiązania. 

Wiązanie atomowe powstaje w wyniku przenikania się dwu orbitalów atomowych 
(patrz str. 133). Na skutek utworzenia tego wiązania następuje zagęszczenie ładunku 
ujemnego pomiędzy jądrami atomowymi. Zagęszczenie to musi wywierać wpływ na wszyst¬ 
kie elektrony obu atomów oraz musi powodować zmiany energii potencjalnej. Ponadto 
energia kinetyczna początkowo wolnych atomów musi być w jakiś sposób zaabsorbowana 
przez świeżo powstałą cząsteczkę. Myślowo można pominąć te oraz inne wtórne zmiany 
energii i rozważyć zmianę energii pochodzącą wyłącznie z zastąpienia obu orbitalów ato¬ 
mowych przez jeden orbital molekularny. Taka zmiana energii nazywana jest energią 
-wiązania (por. str. 356). 

Pojęcia stosowane w rozważaniu energii dotyczącej wiązań będą rozpatrzone dokładniej 
na następnych stronach. 

ENERGIA DYSOCJACJI WIĄZANIA 

Energia dysocjacji wiązania zdefiniowana jest jako energia absorbowana podczas ro¬ 
zerwania cząsteczki na dwie oddzielne części, w następstwie czego jedno z pierwotnych 
wiązań cząsteczki zostaje zerwane. Energia dysocjacji wiązania oznaczana jest symbolem 

23 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 


. 353 





D(A — B ), gdzie A i B oznaczają części cząsteczki utworzone w wyniku dysocjacji, części, 
które w cząsteczce pierwotnej łączyło rozpatrywane wiązanie. Na przykład, jeżeli wiąza¬ 
niem ulegającym dysocjacji jest wiązanie C—H w metanie, wówczas energię dysocjacji 
wiązania reprezentuje D{ CH 3 —H); energia ta jest identyczna ze zmianą entalpii AH 
w reakcji 1 ) 

CH 4 — CH 3 + H 

W zasadzie energia dysocjacji wiązania jest wielkością, którą daje się dokładnie mierzyć. 
Dostępne metody pomiarowe różnią się dokładnością; opisano je w skrócie na następnych 
stronach. Można je sklasyfikować następująco: metody spektroskopowe, fotochemiczne,, 
metody polegające na bombardowaniu elektronami oraz metody termochemiczne. 

Metoda spektroskopowa. Metoda ta nadaje się jedynie do określania energii dysocjacji 
cząsteczek dwuatomowych i rodników. Prosta w zasadzie, w praktyce ogranicza się do- 
substancji, których widma cząsteczkowe nie są zbyt złożone. 

Energię dysocjacji cząsteczki dwuatomowej, która rozpada się na niewzbudzone atomy, 
można otrzymać na podstawie określonej doświadczalnie krzywej energii potencjalnej, 
(rys. 7.2, str. 233). Różnica między graniczną wartością energii w prawej części krzywej 
a wartością energii odpowiadającej oscylacyjnej liczbie kwantowej równej zeru (eliminuje 
się w ten sposób energię punktu zerowego) jest bezpośrednią miarą energii dysocjacji. 
Zasada metody jest prosta, lecz przy jej stosowaniu wyłaniają się trudności, ponieważ; 
absorpcja energii niezbędnej do wprawienia cząsteczki w ruch oscylacyjny zazwyczaj 
podnosi ją do wzbudzonego stanu elektronowego; równocześnie mogą zachodzić zmiany 
energii rotacji. W rozdziale traktującym o widmach cząsteczkowych wyjaśniono, w jaki 
sposób można te trzy efekty zidentyfikować (patrz str. 227), lecz nawet dla niezbyt zło¬ 
żonych cząsteczek wydzielenie części widma zależnej od zmian oscylacyjnych jest trudne. 
Zmiany rotacyjne można w pierwszym przybliżeniu pominąć, ponieważ występują one 
jako linie składowe pasma, oznaczającego zmianę oscylacji. Stosując zasadę Francka- 
Condona (patrz str. 235) można na ten sam wykres nanieść krzywe energii potencjalnej 
dla stanów podstawowych i dla stanów wzbudzonych (rys. 7.6, str. 236). Względne po¬ 
łożenie tych krzywych obrazuje wpływ wzbudzenia elektronów na energię dysocjacji.. 
Ponieważ oscylacyjne poziomy energetyczne ze wzrostem oscylacyjnej liczby kwantowej 
coraz bardziej zbliżają się do siebie, przeto występuje zbieganie się pasm oscylacyjnych 
w niniej lub bardziej ostrą krawędź, nazywaną granicą zbieżności, która, 
odpowiada E xim (rys. 7.2 i 7.4). Przyjęto, że zmianą energii odpowiedzialną za dysocjację 
jest zmiana od E lim stanu wzbudzonego do ©.—-O stanu podstawowego. Aby obliczyć 
energię dysocjacji, należy mieć możliwość zidentyfikowania produktów dysocjacji oraz 
znać ich energie wzbudzenia elektronowego. Dokładna obserwacja granicy zbieżności 
wzbudzonego poziomu oscylacyjnego jest ułatwiona, jeżeli po widmie liniowym następuje 
ciągłe widmo absorpcyjne wywołane przez fotodysocjację cząsteczki na atomy obdarzone 
energią kinetyczną. Nawet wówczas istnieje możliwość alternatywnej interpretacji wzbu- 


1 ) Równość ta słuszna jest w odniesieniu do zmiany entalpii w reakcji przebiegającej w temperaturze; 
zera absolutnego. W innych temperaturach energia wewnętrzna substratów i produktów jest powiększona, 
w różny sposób dla różnych substancji o energię ruchu postępowego, rotacji i częściowo oscylacji, a entalpia 
dodatkowo o iloczyn pV, w gazach doskonałych równy iloczynowi nRT ( przyp. red.). 
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dzonego stanu elektronowego, co prowadzi do otrzymania różnych wartości obliczonych 
energii wiązania. 

Metoda fotochemiczna. Metoda fotochemiczna polega na poddawaniu cząsteczki 
działaniu promieniowania o tak dobranej częstości, by wywołać oscylację cząsteczki 
o amplitudzie wystarczającej do zerwania wiązania. Jest to metoda podobnie jak i poprzed¬ 
nia, oparta na prostej zasadzie, lecz trudna w realizacji. Produkty dysocjacji są zawsze 
wzbudzone; jeżeli więc ma być obliczona energia dysocjacji, należy zidentyfikować zarówno 
te produkty, jak i stan ich wzbudzenia. 

Jeżeli między energią absorbowanego promieniowania a energią dysocjacji istnieje duża 
różnica, energie te trudno ze sobą powiązać. Niekiedy omawianą metodę modyfikuje się 
stosując substancję światłoczułą, której atomy zostają wzbudzone przez padające pro¬ 
mieniowanie, nie absorbowane bezpośrednio przez dysocjującą cząsteczkę. W zderzeniu 
ze wzbudzonym atomem cząsteczka może absorbować energię wzbudzenia, co prowadzi 
do jej dysocjacji. W wyniku tego wzbudzony atom powraca do stanu podstawowego. 
Niestety jedynymi ciałami światłoczułymi, nadającymi się do zastosowania w tej metodzie, 
są: rtęć, kadm i cynk. 

Metoda bombardowania elektronami. Badaną substancję poddaje się działaniu stru¬ 
mienia elektronów, których energię kinetyczną można dowolnie zmieniać. Jeżeli energia 
ta jest wystarczająco duża, cząsteczki dysocjują; następuje również jonizacja jednego 
z produktów, który można zidentyfikować w spektrografie masowym. Dq określenia 
energii dysocjacji zwykle niezbędna jest znajomość potencjału jonizacyjnego wytworzonego 
rodnika; potencjał ten można mierzyć niezależnie 1 ). Trudność sprawia dokładne określe¬ 
nie energii wiązki elektronów, energii wystarczającej jedynie do rozerwania cząsteczki 
oraz zjonizowania jednego z produktów (bez nadania produktom dysocjacji energii kine¬ 
tycznej). 

Metody termochemiczne. Mierzy się ciepło dysocjacji AH, które jest identyczne z energią 
dysocjacji wiązania, obserwując zmiany ciepła w szeregu kolejnych reakcji, z których 
jedna stanowi badaną dysocjację 2 ). Jako ilustrację tej metody podamy obliczenie ciepła 
dysocjacji wiązania S—H na podstawie pomiaru ciepła spalania siarkowodoru. Reakcja 
przebiega wg równania: 

H 2 S + li O* = H a O + S0 2 AH= - 122,3 kcal 

Potrzebna jest jeszcze znajomość następujących danych: 

Sroinb + O a = S0 2 AH = —69,3 kcal 

Sromb “ Sg az AH = -f- 53,3 kcal 

H 2 +y0 2 =H 2 0 AH= -57,8 kcal 

H 2 -H + H AH= +104,2 kcal 

Mnożąc pierwsze i trzecie równanie przez —1 oraz sumując wszystkie równania znajduje 
się, że H 2 S = S + H + H przy AH = + 162,3 kcal. Stąd energia dysocjacji wiązania 

. % . 

x ) Metodę pozwalającą uniknąć jonizacji wytworzonego rodnika opisał M. S w a r c, Bond Disso- 
ciation Energies, Quart. Rev. 5, Nr 1, 22 (1951). 6 

2 ) Wyniki pomiarów przelicza się do temperatury zera absolutnego albo w oparciu o równanie ter¬ 
mochemiczne Kirchhoffa i empirycznie wyznaczone pojemności cieplne substratów oraz produktów, albo 
też w oparciu o wzory teoretyczne termodynamiki statystycznej ( przyp. red). 
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D(H—S), zakładając, że jest ona równa połowie wartości AH dla tej reakcji 1 ) wynosi 81,2 
kcal. 

Wielkość AH można także obliczyć na podstawie pomiaru stałej równowagi X reakcji 
dysocjacji w różnych temperaturach oraz korzystając z zależności van’t Hoffa: 

d\r\K AH 
dT RT 2 ' 

Dla wielu cząsteczek energie dysocjacji wiązań można wyznaczyć w oparciu o doświad¬ 
czenia obejmujące szereg kolejnych reakcji termochemicznych, jak to przedstawiono na 
przykładzie siarkowodoru. Jeżeli energię dysocjacji danego wiązania daje się zmierzyć 
za pomocą więcej niż jednej metody, wówczas można stwierdzić, że wyniki uzyskiwane 
różnymi drogami pozostają w dobrej zgodności. 


ŚREDNIA ENERGIA DYSOCJACJI WIĄZANIA 

Energia dysocjacji wiązania C—H, którą można ogólnie przedstawić jako D(XC—H) 
(gdzie X oznacza dowolny rodnik, z którym węgiel jest połączony w cząsteczce XCH), 
zależy od charakteru rodnika X. Od charakteru rodnika X zależy nie tylko sama energia 
wiązania, lecz także poziomy energetyczne zawarte w D(XC—H), reprezentujące bez¬ 
pośrednie wzajemne oddziaływanie atomu wodoru i wszystkich elektronów w atomach, 
wchodzących w skład rodnika X. 

Rozpatrzmy dysocjację metanu. Energia dysocjacji wiązania Z)(CH 3 —H), która stanowi 
zmianę energii towarzyszącą reakcji 

CH 4 = CH 3 + H 

jest różna od energii dysocjacji wiązania D(CH 2 —H) dla reakcji 

CH 3 = CH 2 + H 

i różne są również wartości energii D(CH—H) oraz D(C —H). Średnią energię 
dysocjacji wiązania określa się jako pracę potrzebną do rozerwania rozpatry¬ 
wanego wiązania w procesie, w którym wszystkie pozostałe wiązania niezależnie ulegają 
rozciąganiu — równocześnie z wiązaniem rozpatrywanym — tak że cząsteczka rozrasta 
się nieskończenie nie tracąc swego kształtu (wg Swarca). Jeżeli przyjmie się tę definicję, 
wówczas ciepło rozkładu cząsteczki na atomy równe jest sumie średnich energii dysocjacji 
wiązań. 


ENERGIA WIĄZANIA 

Energię wiązania można zdefiniować jako energię pot¬ 
rzebną do zastąpienia orbitalu molekularnego tworzącego 
wiązanie przez orbitale atomowe 2 ) i oznacza się ją symbolem AE. O ener¬ 
gii wiązania mówi się raczej w znaczeniu energii dysocjacji wiązania niż jego tworzenia, 
ponieważ większość prowadzonych prac doświadczalnych dotyczy dysocjacji cząsteczek. 

x ) Założenie to jest słuszne jedynie w przybliżeniu. 

2 ) Należy zauważyć, że rożpatrywane orbitale mogą być orbitalami atomowymi atomu w stanie wzbu¬ 
dzonym. 
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Molowe ciepło dysocjacji AH, czyli energia absorbowana, gdy gramocząsteczka dy¬ 
socjuje na dwa oddzielne atomy w procesie izobarycznym, jest wynikiem wielu zmian energe¬ 
tycznych: 

AH=AE+A -M+ Elektron + W. ' (U.14) 



Wielkość AH jest zdefiniowana jako zmiana entalpii towarzysząca rozkładowi gramo- 
cząsteczki pierwotnego związku w stanie standardowym (tj. w jego stanie normalnym, 
gazowym, ciekłym lub krystalicznym) na produkty dysocjacji znajdujące się również 
w stanach standardowych; zazwyczaj przyjmuje się 18°C i 1 Atm jako warunki fizyczne 
przed i po dysocjacji. Wielkość AE oznacza energię wiązania, zgodnie z podaną wyżej 
definicją, M stanowi całkowitą energię kinetyczną translacji, rotacji i kinetyczno-poten- 
cjalną oscylacji (liczoną od V ~ 0), cząsteczek przed dysocjacją, zgodnie z klasyczną teorią 
kinetyczną, w myśl której atomy i cząsteczki traktuje się jako korpuskuły. Wielkość A jest 
energią kinetyczną atomów uwolnionych 1 ) w wyniku dysocjacji. ^^ elelctron oznacza ener¬ 
gię absorbowaną w procesie dowolnej zmiany stanu elektronowego atomów, zmiany to¬ 
warzyszącej dysocjacji cząsteczki. Wielkość W obejmuje pracę związaną z każdą zmianą 
stanu fizycznego (np. przejście ze stanu stałego lub ciekłego w stan gazowy) oraz z ekspan¬ 
sją w wyniku podwojenia liczby cząsteczek w układzie w przypadku dysocjacji pierwotnie 
dwuatomowej cząsteczki na cząsteczki jednoatomowe. 

Gdyby wyobrazić sobie dysocjację przeprowadzoną w temp. 0°K, wówczas W,A\M 
(z wyjątkiem energii punktu zerowego) byłyby równe zeru. Prace doświadczalne prowadzi 
się jednak zazwyczaj w temperaturze pokojowej i bardzo często brakuje danych, by wyniki 
odnieść do temp. 0°K. Dlatego dogodnie jest zmodyfikować zwykłą definicję AH ustalając, 
że zarówno substancja pierwotną, jak i produkty dysocjacji mają znajdować się w stanie 
gazowym oraz że rozważanie ogranicza się tylko do tych reakcji, w których nie zachodzi 
zmiana stanu elektronowego atomów. W wyniku tych modyfikacji zd£ elektron? podobnie 
jak dotycząca zmian stanu fizycznego część W stają się równe zeru. Jeżeli możną przy¬ 
jąć, że A i M są nieznaczne w porównaniu z AE, albo że A i M są prawie równe, 
wówczas można uznać, ż&AH (obliczone zgodnie z powyższą definicją) stanowi w przybli¬ 
żeniu energię wiązania. Oznacza to, że energię wiązania AE można przyjąć za prawie równą 
co do wartości energii dysocjacji wiązania AH. 

Jeżeli w wyniku dysocjacji cząsteczka najpierw przechodzi w nietrwałe rodniki, to może 
nastąpić wydzielenie lub pochłonięcie energii podczas.przejścia nietrwałych rodników 
w trwałe cząsteczki lub atomy, z których każdy obdarzony jest właściwą sobie energią 
kinetyczną. Energia związana z takim procesem nazywana jest energią reorgani¬ 
zacji. Jeżeli równ. (11.14) ma być zastosowane do przypadków, gdy w wyniku dyso¬ 
cjacji tworzą się rodniki, a nie oddzielne atomy, wówczas wyraz A należy zastąpić energią 
reorganizacji. Jeśli wartość tej energii jest duża, nie da się traktować AH jako równoważ¬ 
nika AE. 

Należy zwrócić uwagę na to, że energia wiązania nie może zawierać żadnej energii 
związanej ze zmianą stanu elektronowego atomu (patrz str. 358). Warunek ten jest istotny, 
ponieważ izolowany atom często zmienia stan elektronowy łącząc się z innym atomem. 

1 ) Ang. produced ; zamiast wiernego tłumaczenia „utworzonych” użyto słowa „uwolnionych”, co 
wydaje się lepiej odpowiadać rzeczywistości (przyp. tłum.). 
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Na przykład s 2 p x p y jest konfiguracją elektronową izolowanego atomu węgla w stanie pod¬ 
stawowym, lecz gdy atom węgla jest połączony z innym atomem, konfiguracja jego: 
s PxPyPz 5 związana jest ze stanem wzbudzonym, w którym on się znajduje. Przejście ze stanu 
podstawowego do stanu wzbudzonego musi pociągać za sobą pochłonięcie energii. 

Stwierdzono, że na energię wiązania wpływa także stan walencyjny atomu w związku. 
Atom może przybierać różne stany walencyjne (patrz str. 195), wszystkie oparte na tym sa- 


Tablica ll.il 

Zależność pomiędzy energią wiązania i udziałem elektronów s w wiązaniu*) 


Cząsteczka 

Hybrydyzacja 

Długość wiązania 
C—H, A 

Stała siły 
rozciągającej 
k(C —H), dyna/cm 

Energia wiązania 

C—H, kcal/mol 

CH (rodnik) 

P 

1,12 

4,09- 10 5 

80 

CHj 

sp 3 

1,094 

4,79- 10 5 

— 99,3 

C 2 H.t 

sp l 

1,087 

5,1- 10 5 

— 106 

c 2 h 2 

sp 

1,059 

5,85- 10 5 

— 121 


*) A.D. Walsh, Disc. Faraday Soc ., 2, 181 (1947). 


mym stanie elektronowym. Dane zamieszczone w tabl. 11.11 ilustrują zwiększanie się 
'energii wiązania ze wzrostem udziału elektronów *5 w wiązaniu. 

W świetle założeń i przybliżeń, które należy przyjąć w określaniu wartości energii 
wiązań, nie można wartości tych zestawić w tablicy, której rzetelność zależałaby wyłącznie 
od dokładności danych doświadczalnych. Wartości uzyskane na drodze rozważania poszcze¬ 
gólnych związków przypisane zostały niektórym wiązaniom atomowym (tabl. 11.12). 
Wartościami tymi posługiwano się w obliczeniach podanych w tej książce. 


ENERGIA WIĄZANIA A REZONANS 


Chociaż energie wiązań daje się wyliczyć jedynie stosując znaczne przybliżenie, to jed¬ 
nak rozbieżności między sumą energii wiązań pewnych związków a ich zaobserwowanymi 
cieplarni dysocjacji stały się przyczyną wprowadzenia pojęcia rezonansu (por. str. 186). 
Na przykład uzyskane z danych doświadczalnych ciepło dysocjacji benzenu określone jest 
równaniami: 


Po dodaniu 


grafit 

= 6C 

AH^ 6- 170 kcal 

3H 2 

= 6H 

Aff = 3 • 104 kcal 

C6H 6 g az 

= 6C graflt + 3H 2 

AH = 19,7 kcal 


C 6 H fi = 6C + 6H 

AH= 1312 kcal 


Korzystając z danych zawartych w tabl. 11.12 uzyskuje się całkowitą energię wiązania dla 
mola benzenu: 


6D (C—H) = 6* 99,3 = 595,8 kcal 
3 D (C—C) = 3 •. 83,0 = 249,0 kcal 
3D (C=C) = 3-146 = 438 kcal 


= 1283 kcal 


Tak więc obserwowane ciepło dysocjacji benzenu jest większe od spodziewanego, (por. 
str. 188) o 29 kcal/mol. Różnica ta nazywana jest energią rezonansową; wska- 
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zu je ona, że benzen jest w rzeczywistości bardziej trwały niż byłby, gdyby jedna z form 
Kekulego w pełni odpowiadała jego strukturze. W tabl. 11.13 podano inne przykłady 
cząsteczek wykazujących energię rezonansową. 


Energie wiązań kowalentnych 


T ab 1 i c a 11.12 


Wiązanie 

Związek 

Oznaczona 
energia wiązania, 
kcal 

Źródło 

H+—H 

h t 

61 

C 

H—H 

h 2 

104 

C 

O-O 

h 2 o 2 

35 

c 

N—N 

n 2 h. 

64 

w 

C—C 

ogólnie 

83*) 

c 

F—F 

■ F a 

35 

Co 

Cl—Cl 

Cl 2 

58 

W 

P—P 

p* 

53 

c 

s^s 

s. 

54 

c 

C—H 

ch 4 

99,3*) 

c 

N—H 

NH, 

93,4 

c 

F—H 

HF 

135 

c 

O—H 

h 2 o 2 

96 

w 

N—O 

nh 2 oh 

50 

c 

C—O 

CH 3 OH 

80,2*) 

c 

H—Cl 

HC1 

103,1 

c 

P-Br 

PBr 3 

63 

c 

P—Cl 

PC1 3 

78 

c 

H—S 

HS 

66,3 

c 

H—Br 

HBr 

87,4 

c 

C—Br 

C 2 H 5 Br 

68 

c 

C—Cl 

CC1 4 

78,2 

c 

C—F 

cf 4 

121*) 

c 

N—F 

nf 3 

65 

c 

P—H 

ph 3 

77 

c 

0=0 

°2 

117 

Co 

C=C 

ogólnie 

146 

c 

N=0 

ch 3 no 2 

150 

c 

c=o 

(CH 3 ) 2 CO 

179 

c 

s=o 

so 3 

104 

c 

N==N 

n 2 ■ 

226 

c 

C==C 

c 2 h 2 

194,3 

c 

C—N 

ogólnie 

' 212,6 

c 


*) Wartości te, Uzyskane z doświadczeń opartych na metodach bombardowania elektronami, nie za¬ 
wierają energii wzbudzenia. Wartości dla innych wiązań między atomami węgla uwzględniają energię 
wzbudzenia. 

Źródła: 

C — T. L. C o t r e 11, The Strenght of Chemical Bonds, Butterworth, 1958, 

Co — C. A. C o u 1 s o n, Yalency, Oxford University Press, 1952, 

W — A.D. Walsh, J. Chem. Soc ., 331 (1948), 

ogólnie — średnia z wartości otrzymanych drogą badania kilku związków. 
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Dewar wykazały że zanim przyjmie się równość różnicy między zaobserwowaną i obli™ 
czoną energią dysocjacji oraz energii rezonansowej, należy zwrócić uwagę na wielkość 
wyrazu M występującego w równ. (11.14). 

Zazwyczaj można uważać za słuszne przybliżenie, że AH = AE, ponieważ wartości 
A i M są albo, z grubsza biorąc, takie same dla wszystkich reakcji dysocjacji, albo niez¬ 
naczne w porównaniu z AE. Jeżeli dla jakiejś szczególnej cząsteczki M jest liczbowo nie¬ 
zwykle małe, podczas gdy A ma wartość normalną, wówczas ciepło dysocjacji AH wzrasta. 


Tablica 11.13 

Energia rezonansowa 


Związek 

. 

Energia rezonansowa 
obliczona z ciepeł 
dysocjacji*), kcal/mól 
.(wg Paulinga) 

Energia rezonansowa 
obliczona z ciepeł 
uwodorniania, kcal/mol 
(wg Dewara) 

Benzen j 

41 

36 

Naftalen 

77 

62 

Piren 

152 

i 107 

Anilina 

51 

40 

Pirydyna 

; 40 

31 


*) Wartości energii rezonansowej obliczono stosując wartości energii 
wiązań nieco mniejsze niż podane w tabl. 11.12. Stąd pochodzi rozbieżność 
pomiędzy dwiema wartościami energii rezonansowej dla benzenu. Zmiana 
z 29 na 41 kcal/mol odpowiada zmniejszeniu tylko o 1% energii wiązania 
w wiązaniach C—H, C—C i C=C. 

a wartość AE obliczona w oparciu o założenia, że AH = AE, jest zbyt duża. Wielkość 
M osiąga małą wartość, jeżeli mała jest liczba mechanicznych stopni swobody cząsteczki, 
tzn. jeżeli ograniczona jest ilość sposobów oscylacji cząsteczek. Ciepło dysocjacji cząsteczki 
o kilku stopniach swobody, nawet jeżeli struktura jej nie jest strukturą rezonansową, 
przybiera dużą wartość. Badając ciepło uwodornienia sprzężonych i niesprzężonych cząste¬ 
czek nienasyconych, można obliczyć energię rezonansową nie uwzględniając energii 
kinetycznej cząsteczki dysocjującej. Wyniki tych obliczeń dla niektórych cząsteczek podano 
w tabl. 11.13. Wskazują one, że chociaż poprawka Dewara zmienia częściowo wartość 
energii rezonansowej, to jednak nie podważa ogólnej idei. 

Cząsteczki heter oj ądrowe mają charakter w pewnym stopniu jonowy; struktury ich 
muszą być zatem przedstawione jako struktury rezonansowe postaci kanonicznych 

A—B A+B“ 

Cząsteczka jest w takim układzie związana silniej niż cząsteczka odpowiadająca czystej 
postaci A—B lub czystej postaci A+B~. Obserwowana energia wiązania związku jest licz- 
bówo większa od energii odpowiadającej czystej postaci kowalentnej. Efekt ten Pauling 
wykorzystał jako podstawę swojej skali elektroujemności (patrz str. 157). W tabl. 11.14 
podano wartości dodatkowych energii wiązań, wynikające z ich jonowego charakteru według 
obliczeń Paulinga 1 ). v 

*) L. C. P a u 1 i n g, The Naturę of The Chemical Bond, wyd. 2 Cornell University Press, str. 59. 
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OBLICZENIE DŁUGOŚCI WIĄZAŃ 1 ) 

NA PODSTAWIE OBSERWOWANYCH ENERGII WIĄZAŃ, 
POTENCJAŁÓW JONIZACYJNYCH 
ORAZ STANU WALENCYJNEGO ATOMU 

Długości wiązań pomiędzy atomami lżejszych pierwiastków można obliczyć za pomocą 
prostego modelu. Z wyjątkiem wiązań o silnym charakterze jonowym, uzyskane w ten 
sposób wartości są zbliżone do wartości obserwowanych. Aby przeprowadzić obliczenie, 
należy znać energię wiązania, dodatkową energię wynikającą z jonowego charakteru 


Tablica 11.14 

Dodatkowa energia wiązania wynikająca z jego jonowego charakteru 


Wiązanie 

Dodatkowa 

energia 

kcal/mol 

Wiązanie 

Dodatkowa 

energia 

kcal/mol 

C—H 

6,3 

Si—F 

90,0 

Si—H 

2,1 

Si—Cl 

35,6 

N—H 

22,0 

Si—Br 

25,0 

P—H 

1,8 

Si—J 

11,7 

As—H 

- 12,0 

Ge—Cl 

53,9 

O—H 

41,0 

N—F 

27,0 

S—H 

3,9 

N—Cl 

- 0,5 

Se—H 

- 7,5 

P—Cl 

24,4 

H—F 

64,0 

P—Br 

16,7 

H—Cl 

22,1 

P—J 

7,6 

H—Br 

12,5 

As—Cl 

23,8 

H—J 

1,6 

As—Br 

17,4 

C—Si 

7,0 

As—J 

7,4 

. C—N 

9,3 

O—F 

9,4 

c—O 

23,2 

O—Cl 

2,9 

c—s 

6,7 

S—Cl 

5,3 

C—F 

45,9 

S—Br ' 

2,2 

C—Cl 

8,3 

Se—Cl 

9,1 

C—Br 

1,6 

Cl—F 

25,7 

C—J 

- 1,9 

Br—Cl 

0,7 

Si—O 

50,6 

J—Cl 

4,0 

Si—s 

. 7,7 

J—Br 

1,7 


wiązania, stan hybrydyzacji rozpatrywanych atomów oraz potencjały jonizacyjne elek¬ 
tronów walencyjnych biorących udział w wiązaniu. Potencjał jonizacyjny danego elek¬ 
tronu reprezentuje najmniejszą energię niezbędną do usunięcia go z obojętnego atomu 
(tabl. 11.15). Wartości podane w tablicy nie. są zupełnie takie same, jak wartości po¬ 
dawane zwykle w tablicach stałych fizycznych, odnoszące się do kolejnych jonizacji atomu. 

Model oparty jest na założeniu, że rozpatrywane wiązanie jest dokładnie zlokalizo¬ 
wane i odnosi się do tylko dwu elektronów w przypadku wiązania pojedynczego, do czte- 


ł ) Metody obliczania długości wiązań oraz momentów dipolowych, opisane w dalszym tekście, zostały 
wyprowadzone przez autorów i dotąd nie były jeszcze nigdzie publikowane. 
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Tablica 11.15 


Potencjały jonizacyjne lżejszych pierwiastków*) 


Pier- 

K 


M 

N ' __ | 

O 

wiastek 

1 s 

2s 

2 P 

3s 

3 P 

3d 

4^ 

4p 

4d 

5s~ 

H 

/ 

1,00 






* 




He 

1,81 







■ 



Li 

4,80 

0,40 






■ 



Be 

(9,3) 

0,69 









B 

(15,2) 

1,29 

0,61 








C 

(22,3) 

1,51 

0,83 








N 

(31,1) 

1,91 

1,07 








O 

(41,5) 

2,10 

1,00 








F • 

(53,0) 

2,87 

1,37 








Ne 

(66,1) 

3,56 

1,59 








! Na 

(80,9) 

(5,10) 

2,79 

0,38 







Mg 

96,0 

(6,96) 

3,7 

0,56 







Al 

114,8 

(9,05) 

5,3 

. 0,78 

0,44 






Si 

135,4 

(11,5) 

7,2 

1,10 

0,60 






P 

157,8 

(14,2) 

9,4 

(1,40) 

(0,65) 






S 

181,9 

(17,2) 

11,9 

1,48 

0,76 






Cl 

207,9 

(20,4) 

14,8 

1,81 

0,96 






A 

235,7. 

(23,9) 

(18,2) 

2,14 

1,15 






K 

265,6 

(27,8) 

21,5 

(2,6) 

1,2 

. 

0,32 




Ca 

297,4 

(31,9) 

25,5 

(3,D 

1,9 


0,45 




Sc 

331,2 

(36,2) 

30,0 

(3,6) 

2,7 

0,54 

0,50 




Ti 

365,8 

(41,0) 

33,6 

(4,2) 

2,6 

0,51 

0,50 




; V 

402,7 - 

(46,0) 

37,9 

(4,8) 

.3,0 

0,50 

0,52 




Cr 

441,1 

(51,2) 

42,3 

(5,4) 

3,1 

0,61 

0,50 




Mn 

481,9 

(56,7) 

47,4 

(6,7) 

3,8 

0,68 

0,55 




Fe 

523,9 

62,5 

52,2 

6,9 

4,1 

0,60 

0,58 




, Co 

568,1 

(68,5) 

57,7 

7,6 

4,7 

0,63 

0,66 




Ni 

6i4,l 

74,8 

63,2 

8,2 

5,4 

(0,68) 

0,64 




Cu 

661,6 

81,0 

68,9 

8,9 

5,7 

0,77 

0,57 




Zn 

711,7 

88,4 

75,4 

10,1 

6,7 

1,26 

0,69 




Ga 

765,6 

(96,0) 

84,1 

12,4 

8,8 

1,8 

0,87 

0,44- 



Ge 

817,6 

(104,0) 

89,3 ; 

13,4 

9,5 

3,2 

1,39 

0,60 



As 

874,0 

112,6 

97,4 

14,9 

10,3 

3,0 

(1,6) 

0,74 



Se 

932,0 

(121,9) 

108,4 

16,7 

11,6 

3,9 

(1,7) 

0,70 



Br 

992,6 

(131,5) 

117,8 

19,1 

13,6 

5,4 

(1,9) 

0,87 



Kr 

(1055) 

(141,6) 

i (127,2) 

(21,4) 

(15,4) 

(6,8) 

(2,1) 

1,03 



Rb 

1119,4 

152,0 

137,2 

(23,7) 

17,4 

(8,3) 

(2,3) 

1,46 


0,31 

Sr 

1186,0 

162,9 

147,6 

26,2 

19,6 

9,7 

2,5 

(2,1) 


0,42 

Y 

1256,1 

175,8 

159,9 

30,3 

23,3 

13,0 

4,7 

2,9 

0,48 

0,49 

Zr 

1325,7 

186,6 

170,0 

31,8 

24,4 

13,3 

3,8 

2,1 

0,53 

0,51 

Nb 

. 1398,5 

198,9 

181,7 

34,7 

26,9 

15,2 

4,3 

2,5 

(0,5) 

(0,5) 

Mo 

1473,4 

211,3 

193,7 

37,5 

29,2 

17,1 

5,1 

2,9 

(0,5) 

0,54 


Zestawione potencjały jonizacyjne reprezentują w każdym przypadku najmniejszą, wyrażoną 
w rydbergactr energię, potrzebną do usunięcia rozważanego elektronu z atomu. Wartości interpolowane 
lub oszacowane ujęto w nawiasy. 

*) J. G. Siat er, Quantum Theory of Matter, Mc Graw-Hill, 1953, str. 145. 
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tech elektronów w przypadku wiązania podwójnego oraz do sześciu elektronów w przy-, 
padku wiązania potrójnego, przy czym każdy atom wnosi połowę elektronów biorących 
udział w wiązaniu. Zakłada się, że rozpatrywane wiązanie jest izolowane od wpływu innych 
I-' a tomów w cząsteczce. Elektron w wiązaniu traktuje się jako cząstkę w pierścieniu 
(patrz str. 33) podlegającą działaniu sił elektrostatycznych. Zgodnie z zasadą nieoznaczo¬ 
ności, pęd takiej cząsteczki i jej położenie nie mogą być równocześnie ściśle określone, 
f. j eCZ chociaż w obliczeniu występuje zarówno energia cząstki, jak .i promień pierścienia, 

w rezultacie istnieje niepewność położenia ładunku spowodowana przez spin (por. 
i str. 70). 

Aczkolwiek długości wiązań zostały zmierzone z dużą dokładnością, nie da się tęgo 
powiedzieć o energiach wiązań; jest to jeden z czynników ograniczających dokładność 
r obliczenia. Jednak dane, którymi obecnie się dysponuje, umożliwiają przeprowadzenie dla 
wielu wiązań dostatecznie dokładnych obliczeń, by wykazać, że metoda ta znajduje sze- 
i rokie zastosowanie. 


WIĄZANIE HOMOJĄDROWE 


/ r M 

s * 

pi* 




^( z ef)mol 


Rys. 11.6. Układ dwu elektronów w pierścieniu 


Wiązanie pojedyncze. Rozpatruje się układ dwu elektronów w pierścieniu o środku 
leżącym w połowie linii łączącej dwa jądra, z których każde ma efektywny ładunek jądrowy 
równy (Z et ) mol (rys. 11.6) 1 ). Płaszczyzna pierścienia jest prostopadła do tej linii. Energia 
układu jest sumą energii kinetycznej elektronów znajdujących się w orbitalach moleku¬ 
larnych, energii potencjalnej pomiędzy dwo¬ 
ma elektronami, energii potencjalnej pomię- 
dzy każdym elektronem a obydwoma jądra- 

mi, energii potencjalnej pomiędzy dwoma Sr Pm 

jądrami oraz energii wzajemnego oddziały- +e ( z ef)mol ef)mol 

wania spinów dwu elektronów. Oprócz tych 

wyrazów do sumy wchodzi również energia 

termiczna układu. „ ,,, Ttłl , , ' A . 

• T _« , , , „ Rys. 11.6. Układ dwu elektronów w pierścieniu 

Kiedy dwa elektrony, np. w dwu atomach 

wodoru, zbliżają się do siebie, by utworzyć 

między tymi atomami wiązanie dając w wyniku cząsteczkę wodoru, energia całego układu 
maleje, osiągając wartość mniejszą niż suma energii dwu oddzielnych atomów. Po utwo¬ 
rzeniu się cząsteczki każdy elektron obraca się wokół osi międzyjądrowej zamiast wokół 
pojedynczego jądra; odległość elektronu od tej osi, r, jest taka, że moment pędu jest skwan- 
towany. 

Jeżeli E oznacza całkowitą energię układu cząsteczkowego, r M — promień pierścienia 
w orbitalu molekularnym, e i m 0 — ładunek i masę elektronu, a 2R — długość wiązania 2 ), 

x ) Patrz H. Shull, D. D. Ebbing, Floating wave functions for H+ and H 2 , J. Chem. Phys 
28, 866 (1958);E. G. Gurnee, J.L. M a g e e, /. Chem. Phys. 9 18,142 (1950). 

2 ) Układ może być rozpatrywany jako fala stojąca umiejscowiona wokół pierścienia. Falę taką można 
zawsze opisać za pomocą równania ruchu obrotowego dwóch cząstek poruszających się w przeciwnych 
kierunkach. Odpowiada to orbitalowi a bez wypadkowego momentu pędu. W orbitalu n obie cząstki 
| poruszają się w tym samym kierunku, a cały układ fal porusza się wokół pierścienia. 

W równaniach (11.15) — (11.18) Z et reprezentuje (Z ef ) mo i zdefiniowane na str. 155. 
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£ = _w___^ Ł+ 4 £l + ^ +z/ + s/} 

87r 2 «j 0 r| f ł/r^+i? 2 2i? >m 


(11.15)1 


gdzie Z' oznacza energię punktu zerowego, a S' — energię wynikającą z oddziaływania \ 
spinowego 1 ). Dla stanu równowagi i 

dE „ 1 


a ponieważ w == 1 i Z' oraz S' nie zależą od r M , więc 

’ , *e*Z*r M . e8 -o 

■ (rj, + m*/* 2r 2 M 

Po pomnożeniu przez r M !2 i zmianie znaków otrzyma się 

A* i e 2 _ 2*VI f Z ef 


47t 2 /Woi f 4r M (rfc+JFJ*' 


(11.16) 


Jeżeli oznaczają odpowiednio energie kinetyczne elektronu w atomie i w cząsteczce, 

a B e — energię wiązania (ciepło wydzielone, kcal/mol), to ponieważ wiązanie jest homojąd- 
rowe, zakłada się, że 

B e 

Em = Ea — — , 

a ponieważ E M oznacza kinetyczną energię cząstki w pierścieniu o promieniu r M , zatem 


8TC 2 Wo{£k 


(11.17) 


Wartość określa się na podstawie znajomości stanu hybrydyzacji atomu i potencjałów 
jonizacyjnych. Przyjmuje się, że elektron w atomie podlega działaniu wyłącznie sił kulom- 
bowskich, wskutek czego całkowita energia elektronu równa jest jego energii kinetycznej 
(z przeciwnym znakiem). Tak więc jako energię kinetyczną elektronu znajdującego się 
w atomie przyjmuje się atomowy potencjał jonizacyjny danego elektronu (ze znakiem 
dodatnim). 

Na przykład potencjały jonizacyjne elektronów walencyjnych s i p węgla w stanie 
podstawowym wynoszą odpowiednio 1,51 i 0,83 rydberga. Mnożąc te wartości przez 
13,54 (energia atomu wodoru w stanie podstawowym, tzn. 1 rydberg) otrzymuje się po¬ 
tencjały jonizacyjne wyrażone w elektronowoltach, a mnożąc dalej przez 23,053 uzyskuje 
się wyniki wyrażone w kcal/mol: 471,2 i 259,0. Dogodnie jest posługiwać się tymi jednost¬ 
kami, ponieważ energie wiązań wyrażone .są zwykle również w kcal/mol. 

Zatem energia E A dla węgla w stanie tetraedrycznym (sp z ) jest równa 


471,2 + 3-259,0 


= 312,1 kcal/gramoelektron. 


*) Patrz odnośnik na poprzedniej stronie. 
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Równanie (11.16) można obecnie przedstawić w postaci 1 ): 


rlr + R* = 


2Em ■+ — 


(11.18) 


Obliczanie długości wiązania prowadzi się w następujących etapach: 

a) Oblicza się stałą przesłaniania jąder (patrz str. 154) oraz określa Z ef . 

b) Oblicza się z potencjałów jonizacyjnych, jak podano wyżej, energię elektronu E A 
w orbitalu atomowym. 

c) Mając E A i energię wiązania B E oblicza się energię elektronu E M w orbitalu mole¬ 
kularnym. 

d) Na podstawie rówń. (11.17) oblicza się promień pierścienia w orbitalu moleku¬ 
larnym. 

e) Na podstawie równ. (11.18) oblicza się R 2 . 

Przykładowo obliczona zostanie długość takiego wiązania O—O, jakie występuje 
w H 2 0 2 . 

Dla atomu tlenu Z == 8; stała przesłaniania wynosi 2 • 0,85 + 6 • 0,35 = 3,8, a stąd 
Zef =? 4,2. 

Dla tlenu w tetraedrycznym stanie walencyjnym mamy: 


= ^5,2 + 936 _ 397 ? g kcal/gramoelektron. 

4 

Dla wiązania O—O 

Be ~ 35 kcal/dwa gramoelektrony, 

Em =.397,8 — 17,5 = 380,3 kcal/gramoelektron, 


a więc z równ. (11.17) otrzyma się 
Stąd 


ł"M = 0,4805 A. 


6 ^ 

--= 172,4 kcal/gramoelektron. 

4 vm 

Tak więc obliczone z równ. (11.18) 2R = 1,48 A, 
a wartość zaobserwowana 2R = 1,48 A. 

Wiązanie podwójne. Wiązanie podwójne traktuje się jako wiązanie a z nałożonym 
wiązaniem n. Obliczenie dla tego przypadku jest podobne do obliczenia dla wiązania po¬ 
jedynczego, z tym że E A jest sumą energii elektronu znajdującego się w atomowym orbitalu 
p oraz energii elektronu w hybrydowym orbitalu a; występuje również modyfikacja członu 
energii kulombowskiej. Cztery elektrony w pierścieniu układają się tak, że odległość między 
nimi jest możliwie jak największa. Obraz ten pozostaje w zgodności z obrazem „wiązania 
bananowego” (por. str. 185). Człon energii kulombowskiej przybiera zamiast postaci 
^ 2 /4r M postać 1,915 e 2 /r M (patrz Dodatek). 

Przykładowo obliczono długość wiązania C^C w etylenie. Przy obliczaniu długości 
wiązań związków węgla należy niekiedy, choć nie zawsze, uwzględniać energię wzbudze- 


L ) Obliczając równania (11.17) i (11.18) należy lccal/mol zamienić na erg/cząsteczkę; aby to wykonać, 
kcal dzieli się przez 1,439- 10 13 . 
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k nia elektronu ze stanu 2 s do stanu 2 p, W obliczeniach np. dla etanu nie uwzględnia się 

i! energii wzbudzenia, ponieważ energia dysocjacji wiązania zosfała określona za pomocą 

metody bombardowania elektronami; w wyniku bombardowania otrzymuje się atomy 
; węgla w stanie wzbudzonym. To samo dotyczy metanu. W przypadku acetylenu i etylenu 1 

liczbowa wartość obliczonej energii wiązania jest oparta na ciepłach tworzenia, w których 1 
zawarta jest energia wzbudzenia; w przypadku tych wartości E M odpowiada wartości 
| obliczonej na str. 365, pomniejszonej o energię wzbudzenia. Shenstone 1 ) obliczył, że 

energia potrzebna do wzbudzenia elektronu 2 s węgla do stanu 2 p jest w przybliżeniu równa 
96,4 kcal/mol. Wartość tę zastosowano w obliczeniu. 

3 Dla atomu węgla Z = 6 , stała przesłaniania w cząsteczce jest równa 

2- 0,85 + 4- 0,35 = 3,1, 

.. a zatem | 

(ZefW = 6,0 - 3,1 = 2,9. 

W przypadku wiązania podwójnego E A przedstawia sumę energii w atomie z jednym ele¬ 
ktronem w stanie trygonalnym (sp 2 ) i jednym w stanie p. Ponieważ nie istnieje sposób 
rozróżnienia jednego elektronu od drugiego, przeto przyjmuje się, że energia ta jest równo 
podzielona pomiędzy oba elektrony wniesione przez atom do wiązania cząsteczkowego 

471 2 + 2* 259 

E a = — . -- + 259 = 588,7 kcal/dwa gramoelektrony. 

Energia wiązania wyliczona z ciepeł tworzenia równa jest 146 kcal, a energia wzbudzenia 
na jeden elektron wynosi 96/4 kcal; 

Em — E a —— 467,7 kcal/dwa gramoelektrony. 

Wielkość E m stanowi sumę energii kinetycznych dwu elektronów w wiązaniu cząstecz¬ 
kowym. 

Em 

Energia kinetyczna każdego elektronu w wiązaniu równa się"— = 233,9 kcal, a zatem 
z równ. (11.17) otrzymuje się 

r u = 0,6127 A 

i stąd 

1,915 e 2 

-- = 1038 kcal/dwa gramoelektrony. 

r M 

Z równ. (11.18) uzyskuje się więc wartość 2R = 1,32 A, 

• , a z obserwacji 2R = 1,33 A. 

Wiązanie potrójne. Obliczenie jest analogiczne do obliczeń dla wiązań pojedynczych 
i podwójnych, przy czym znów następuje zmiana członu kulombowskiego, który przybiera 

e 2 

postać 15 4 ^ (patrz Dodatek). Wiązanie potrójne składa się z jednego wiązania o* i dwu 
wiązań n; w każdej połowie całego wiązania są zaangażowane trzy elektrony. Przykładowo 

x ) A. G. Shenstone, Fhys. Rev. } 72, 411 (1947). 
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obliczona zostanie długość wiązania w acetylenie. Atom węgla znajduje się w dygonalnym 
stanie walencyjnym, a zatem energia trzech elektronów E A dana jest wyrażeniem 


E A 


471,2 + 259 
2 


+ 2- 259 = 883,1 kcal/trzy gramoelektrony. 


po obliczenia należy włączyć energię wzbudzenia; obliczona energia wiązania równa się 
194,3 kcal; 


Em ~ 883,1 — 


194,3 

2 


96- 3 


Energia każdego 
otrzymuje się 

a stąd 


Z równ. (11.18) 
a z obserwacji 

Cząsteczka tlenu. Pośród wiązań homojądrowych bardzo interesującym przypadkiem 
są wiązania w cząsteczce tlenu. Cząsteczka ta jest paramagnetyczna, a zatem zawiera dwa 
elektrony o niesparowanych spinach. Stosunkowo duża wartość energii wiązania (117 kcal) 
w porównaniu z energią wiązania w cząsteczce fluoru (35 kcal) sugeruje, że udział elektro¬ 
nów s w wiązaniu o* jest duży; w cząsteczce fluoru elektron sjest tak ściśle związany z jąd¬ 
rem, że wiązanie jest w całości lub prawie w całości wiązaniem typu p. Paramagnetyzm 
cząsteczki tlenu można wyjaśnić przyjmując, że każdy atom tlenu jest dygonalnie zhybry- 
dyzowany oraz że między atomami tlenu tworzy się wiązanie a sp z . Ponadto jądra tlenu 
znajdują się w środkach dwu między atomowych wiążących orbitalów n i dwu między- 
atomowych antywiążących orbitalów Każdy z dwu orbitalów n jest zajmowany przez 
dwa elektrony, a każdy z dwu orbitalów n* — przez elektron pojedynczy. Własności 
paramagnetyczne cząsteczki tlenu wynikają z obecności w orbitalach n* dwu elektronów 
o niesparowanych spinach. Jeżeli przyjąć, że anty wiążące działanie dwu niesparowanych 
elektronów równe jest działaniu jednego z orbitalów n (jest to oczywiście przybliżenie), 
to wypadkowe działanie wiążące pomiędzy dwoma atomami tlenu pochodzi od jednego 
wiązania a i jednego wiązania n. Wniosek ten, wyprowadzony na podstawie teorii wiązań 
walencyjnych, jest więc równoważny wnioskowi wyprowadzonemu na podstawie teorii 
orbitalów molekularnych (patrz wykres na str. 903). 

Jeżeli rozpatrywać cząsteczkę tlenu w ten sposób, wówczas długość wiązania, obliczona 
jak dla wiązania podwójnego, wynosi 1,22 A. Wartość obserwowana równa jest 1,21 A 
(str. 370). ' , 


elektronu w wiązaniu równa jest 714/3 = 238, a więc z równ. (11.17) 
r M == 0,6074 A, 

15e 2 

-— = 2048 kcąl/trzy gramoelektrony. 

4 rM 

otrzymuje się wartość 2R == 1,19 A, 

IR = 1,20 A. 


WIĄZANIA HETEROJĄDROWE 

Długości wiązań w cząsteczkach heter oj ądr owych można obliczać za pomocą metody 
podobnej do stosowanej w przypadku cząsteczek homojądrowych. Wiązanie pomiędzy 
atomami o różnym efektywnym ładunku jądra ma zawsze charakter częściowo jonowy. 
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Elektrony w wiązaniu można i w tym przypadku rozpatrywać jako cząstki w pierścieniu, 1 
lecz pierścień nie jest już położony symetrycznie względem dwóch jąder; przybiera on 1 
położenie odpowiadające najmniejszej energii potencjalnej układu, tj. leży w studni po- 1 
tencjału. Położenie studni jest określone wartościami (Z ef ) mol obu rozpatrywanych jąder. 1 
Ilustruje to następujący prosty przykład: pojedynczy elektron umieszczony między dwoma '| 
jądrami (rys. 11.7). | 

Przypuśćmy, że X jest położeniem elektronu, znajdującego się w odległości r od Z x ; I 
2 R oznacza odległość pomiędzy dwoma jądrami o efektywnym ładunku Z x e i Z 2 e(Z 2 > ZJ, I 
przy czym Z x i Z 2 reprezentują odpowiednio (Z lef ) mol i (Z 2ef ) mol .' | 

Z 1 e 2 Z 2 e 2 

Energia potencjalna w położeniu X =-+ r—-. 

r 2R — r 

Jeżeli X znajduje się w studni potencjału, to 5 

dE ^ Z L e 2 Z 2 e 2 

~dr ~~ ~ (2 R-rf' 

Tak więc położenie X odpowiada równości siły przyciągania wywołanej przez Z t e i siły 
przyciągania wywołanej przez Z 2 e. To samo rozumowanie stosuje się do przypadku cząste¬ 
czek w pierścieniu leżącym pomiędzy Z x i Z 2 . Prowadzi ono do nieoczekiwanego wniosku, 


-e 



Rys. 11.7. Elektron umieszczony między Rys. 11.8. Model do obliczania długości wiązania hetero- 


dwoma jądrami jądrowego 

że elektrony w wiązaniu o charakterze częściowo jonowym leżą bliżej jądra o mniejszej 
elektroujemności. Jeżeli rozpatruje się tylko siły elektrostatyczne, to cząsteczka powinna 
znajdować się w stanie równowagi nietrwałej, jednak jakkolwiek odpowiedzialne za energię 
potencjalną są głównie siły elektrostatyczne, trwałość cząsteczki zależy także od innych 
czynników. Zastanawiający w mechanice falowej był wynik wykonanego przez Coulsona 
obliczenia 1 ) momentu dipolowego wiązania C—H, który wskazywał na położenie ujem¬ 
nego końca w kierunku atomu H; obecnie znane śą już pewne dane doświadczalne potwier¬ 
dzające ten wniosek. 

Pojedyncze' wiązanie heterojądrowe. Model używany do obliczania długości wiązania 
jest zasadniczo taki sam, jak model stosowany w przypadku wiązania homojądrowego, 
lecz odległości x i y dla wiązania heter oj ądr owego trzeba określić odrębnie (rys. 11.8): 
Aby otrzymać energię wiązania heteroj ądr owego, należy od energii wiązania, obliczonej 

x ) C. A. Co ul son. Trans. Faraday Soc., 38, 433 (1492). 
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jak dla wiązania homojądrowego, odjąć dodatkową energię „jonową”, wynikającą z róż¬ 
nicy między (Z le f)moi a (Z iet ) mol . Wartości dodatkowej energii jonowej podano w tabl. 
11 . 14 . Jako wartość E A dla cząstek w pierścieniu przyjęto średnią wartość E A dla dwóch 
łączących się atomów. W niektórych przypadkach te dwie wartości są jednakowe, np. war¬ 
tość E. dla atomu węgla znajdującego się w tetraedrycznym stanie walencyjnym jest taka 
sama jak E A dla atomu wodoru w stanie podstawowym. Niewątpliwie fakt ten wyjaśnia 
dość dużą trwałość wiązania C—H. 

Błędy obliczeń mają wiele źródeł. Przede wszystkim podane w tabl. 11.15 potencjały 
jonizacyjne mogą nie być dokładnie równe wartościom energii elektronów znajdujących 
się w orbitalach atomowych; wiele spośród podanych wartości uzyskano drogą szacowania 
lub ekstrapolacji. W wielu przypadkach trudno jest otrzymać rzeczywiście wiarogodną 
wartość energii wiązania, a jeszcze trudniej — wartość energii jonowej. Ponadto obliczenie 
stałych przesłaniania staje się również mniej dokładne ze wzrostem liczby atomowej. 
Jednak mimo to dla wielu wiązań daje się obliczyć ich długości; obliczone wartości tylko 
o kilka procent odbiegają od wartości obserwowanych. 

Przykładowo obliczono długość wiązania H—Cl. 


Ea (stan podstawowy wodoru) = 312 kcal/gramoelektron 
564 8 + 3 • 299 5 

Ea (stan śp* chloru) =-----U = 365,8 kcal/gramoelektron; 

średnio E A — 338,9 kcal/gramoelektron, 

B e = 103,1 kcal/dwa gramoelektrony. 

Dodatkowa energia jonowa wynosi 22,1 kcal, a więc 

(103 i_22 1) 

Em = 338,9 -——— -— = 298,4 kcal/gramoelektron. 


Z równ. (11.17) otrzymuje się więc 


= 0,5424 A 


Dla wodoru 


153,0 kcal/gramoelektron. 


C^eflmol 0,95. 


Jeżeli przez * oznaczy się odległość środka pierścienia od atomu wodoru (rys. 11.8), to 
z równ. (11.18) otrzymuje się 


* - 0,3148. 


Dla chloru (Z et ) mol = 5,75; j eżeli przez y oznaczy się odległość środka pierścienia od atomu 
'chloru (rys. 11.8), to 

/ 5 , 75 \ 2/3 • 

| , r M+y\ = \i 3 0,3934 - 1,306 


>,3934 - 1,306 


Zarys współcz. chemii nieorganicznej 




1 


Stąd - 

Wartość obserwowana wynosi: 


y = 1,006. 

2R — x+y — 1,32 A. 


2 R - 1,27 A. 


Podwójne i potrójne wiązania heterojądrowe. Długości potrójnych i podwójnych wią- I 
zań heterojądrowych, dla których wartości potrzebnych parametrów są znane, można | 
obliczyć podobnie, jak dla podwójnych i potrójnych wiązań homojądrowych. W tabl.| 
11.16 podano zestawienie długości 32 wiązań homojądrowych i heterojądrowych; zgodność 1 


Tablica 11.16 j 

Porównanie obserwowanych i obliczonych długości wiązań :f 


Wiązanie*) 

2 R (obser¬ 
wowane), A 

2 R (obliczone), 

A 

Wiązanie 

2 R (obser¬ 
wowane), A 

2 R (obliczo- 

ne), A 

H—H+ 

1,06 

1,00 

P—Br 

2,23 

2,30 

H—H 

0,742 

0,725 

P—Cl 

2,04 

2,17 

O-O 

1,48 

1,48 

H—S 

1,35 

' 1,37 

N—N 

1,46 

1,40 

H—Br 

1,41 

1,37 

C^C 

1,54 

1,56 

C—Br 

1,91 

1,85 

F—F 

1,42 

1,50 

C—Cl 

1,76 

1,6 

Cl—Cl 

.2,00 

. 2,15 

0=0 

1,21 

1,22 

p—p 

2,21 

2,12 

c=c 

1,33 

1,32 

s—s 

2,04 

2,06 

N=0 

: 1,22 

1,24**) 

C—H 

1,09 ! 

1,15 

c=o 

1,23 

1,31. 

N—H 

1,01 

1,06 

NeeeN 

1,095 

1,08 

F—H 

0,917 

1,14 

c=c 

1,20 

1,19 

O—H 

0,97 

1,11 

CeeeN 

1,15 

1,11 

N—O 

‘ 1,46 

1,44**) 

C—F 

1,39 

1,55 

C—O 

1,43 

1,51 

N—F 

1,37 

1,44 

H—Cl 

1,27 

1,32 

P—H 

1,42 

1,51 


*) Obliczenia długości wiązań oparte są na danych zawartych z tabl. 11.12,11.14 i 11.15. Zmierzone - 
doświadczalnie długości wiązań — patrz Interatomic Distances, The Chemical Society, London 1958. 
**) Zaniedbano jonowy charakter wiązania (niewielki stopień jonowości wiązania). 


między obliczonymi i zaobserwowanymi długościami wiązań jest dobra. Przyjęto, że 
w cząsteczkach halogenów (np. fluor i chlor) występują wyłącznie czyste wiązania p. 
Poparciem tego przypuszczenia są niektóre dane doświadczalne, uzyskane z badania 
czysto kwadrupolowych widm rezonansowych. Przyjęte wartości energii wiązań we wszyst¬ 
kich przypadkach zawierają energię punktu zerowego, która — poza wiązaniami między 
danym pierwiastkiem i wodorem — jest niewielka. | 

Warto zauważyć, że do tablicy mogą być włączone długości wiązań cząsteczki wodoru 
oraz zjonizowanej cząsteczki wodoru (po odpowiednim dopasowaniu wzoru do jednego, 
elektronu). Oznacza to, że elektron w orbitalu s ma możność obracania się, nawet jeżeli 
jego wypadkowy moment pędu jest równy zeru (por. str. 363). 
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nad orbitalowymi promieniami rozpatrywanych atomów, a za pomocą prostego modelu 
daje się obliczyć momenty dipolowe niektórych wiązań pojedynczych, przy czym wyniki 
tych obliczeń pozostają w dobrej zgodności z wartościami ogólnie przypisywanymi tym 
wiązaniom. Pełne opracowanie na gruncie mechaniki falowej powinno dać dokładniejsze 
wyniki, lecz, poza kilkoma wyjątkami, nie można było dotychczas przeprowadzić po¬ 
trzebnych obliczeń. 

Wielkościami istotnymi dla prostego obliczenia są promienie orbitalów p rozpatry¬ 
wanych atomów (wyznaczone zgodnie z modelem Slatera pola centralnego) oraz parametry 
x i y, występujące w modelu stosowanym do obliczania długości wiązań (rys. 11.8, str. 368). 


24 * 
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W modelu tym przyjmuje się, że przyczyną istnienia momentu dipolowego wiązania jest! 
ruch elektronu p z każdego rozpatrywanego atomu do wiązania cząsteczkowego orazf 
że następstwem tego ruchu jest powstanie dodatniej „dziury” na osi cząsteczki. Odległo^J 


Promienie orbitalów lżejszych pierwiastków*) 


Tablica 11.171 


Pier¬ 

wiastek 

K 

L 

M 

^ * ' ■ i 

li 1 

2 s 


- 3s 

3 p 

3 d 

4s 

4 P ■ ■ | 

H 

0,53**) 



■ • ■ 





He 

0,30 








Li 

0,20 

1,50 







Be 

0,143 

1.19- 






: .1 

B 

0,112 • 

0,88 

0,85 






C 

0,090 

0,67 

0,66 






N 

0;080 

0,56 

0,53 






0 

0,069 

0,48 

0,45 





- 

F 

0,061 

0,41 

0,38 






Ne 

0,055 

0,37 

0,32 






Na 

0,050 

0,32 

0,28 

1,55 




i 

Mg 

0,046 

0,30 

0,25 

1,32 




■ ■ % 

Al 

0,042 

0,27 

0,23 

1,16 

1,21 



1 

Si 

0,040 

0,24 

0,21 

0,98 

1,06 




P 

0,037 

0,23 

0,19 

0,88 

0,92 



••i 

S 

0,035 

0,21 

0,18 1 

0,78 

0,82 



J 

Cl 

0,032 . 

0,20 

0,16 

0,72 

. 0,75 



■ 1 

. A 

0,031 

0,19 

0,155 

0,66 

0,67 



■r| 

K 

0,029 

0,18 

0,145 

0,60 

0,63 


2,20 


Ca 

0,028 

0,16 

0,133 

0,55 

0,58 


2,03 


Sc 

0,026 

0,16 

0 127 

0,52 

0,54 

0,61 

1,80 

■ r H 

Ti 

0,025 

0,150 

0,122 

0,48 

0,50 

0,55 1 

1,66 


y 

0,024 

0,143 

0,117 

0,46 

0,47 

0,49 

1,52 


Cr 

0,023 

0,138 

0,112 

0,43 

0,44 

0,45 

1,41 


Mn 

0,022 

0,133 

0,106 

0,40 

0,41 

0,42 

1,31 


Fe 

0,021 

0,127 

0,101 

0,39 

0,39 

0,39 

1,22 


Co 

0,020 

0,122 

0,096 

0,37 

0,37 

0,36 

1,14 


Ni 

0,019 

0,117 

0,090 

0,35 

0,36 

0,34 

1,07 


Cu 

0,019 

0,112 

0,085 

0,34 

0,34 

0,32 

1,03 


Zn 

0,018 

0,106 

0,081 

0,32 

0,32 

0,30 

0,97 


Ga 

0,017 

0,103 

0,078 

, 0,31 

0,31 

0,28 

0,92 

1,13 

Ge 

0,017 

0,100 

0,076 

0,30 

0,30 

0,27 

0,88 

1,06 

As 

0,016 

0,097 : 

0,073 

0,29 

0,29 

0,25 

0,84 

1,01 

Se 

0,016 

0,095 

0,071 

0,28 

0,28 

0,24 

0,81 

0,95 

Br 

0,015 

0,092 

0,069 

0,27 

0,27 

0,23 

0,76 

0,90 

Kr 

0,015 

0,090 

0,067 

0,25 

0,25 

0,22 

0,74 

0,86 


Promienie zestawione w tablicy przedstawiają odległości od jąder do miejsc, w których promieniowa 
gęstość ładunku osiąga maksimum; wyznaczone są one na podstawie wyliczeń Hartree i innych. Ponieważ 
obliczono dane tylko dla kilku atomów, większość wartości podanych w tablicy jest interpolowana. Inter¬ 
polacją dla elektronów wewnętrznych jest prawdopodobnie dokładniejsza niż dla elektronów zewnętrz¬ 
nych. _ * 

* ) J. G. Siat er, Quantum Theory of Matter, Mc Graw-Hill, 1953, str. 146. 

**) Podane wartości wyrażono w A. 






c ią dziury od rozważanego jądra jest promień atomowego orbitalu p. Należy więc zauwa¬ 
żyć, że chociaż w obliczeniu energii elektronu przed i po utworzeniu wiązania cząsteczko¬ 
wego posłużono się pojęciem hybrydyzacji, to jednak rzeczywisty ruch rozpatrywanego 
ładunku odbywa się w kierunku od orbitalu atomowego do orbitalu molekularnego 1 ), 
a w przypadku rozważanych prostych wiązań najłatwiej dającym się oderwać elektronem 
jest elektron p w powłoce walencyjnej. 

W tabl. 11.17 podano pełny wykaz orbitalowych promieni elektronowych atomów 
lżejszych pierwiastków. Potencjały jonizacyjne atomów o tych promieniach podano w tabl. 
11.15. Jeżeli rys. 11*8, który w sposób prymitywny obrazuje wiązanie cząsteczkowe, uzu¬ 
pełniony zostanie promieniami atomowymi, wówczas staje się widoczny podział wiązań 
na trzy typy (rys. 11.9). 

Rys. 11.9 a). (r B — x) > (y — r A ). Przykładami wiązań tego typu są: C—H, O—H, 
H-Br, C—F i H—P. 

Rys. 11.9 b). (r B — x) < (y— r A ). Przykładami wiązań tego typu są: H—Cl, H—S 
iN-H. ' - 

Rys. 11.9 c). x > r B . Przykładami wiązań tego typu są: C—O, C—Cl, C—Br, P—Cl, 
p—Br i N—F. 

Jeżeli rozpatruje się wiązanie w stanie wyizolowanym, wówczas obliczenie momentu 
dipolowego jest bardzo proste. Wypadkowy moment wiązania jest sumą dwu momentów 
dipolowych wywołanych przez ruch dwu elektronów. Miarą tych momentów są iloczyny: 

e > (y~ r A) oraz e ( r B~ x y 

Jeżeli wielkość (y — r A ) + (r B — x) przedstawi się na wykresie w funkcji obserwowanych 
momentów dipolowych (rys. 11.10), to przez wyznaczone punkty można przeprowadzić 
prostą, która jednak nie przecina początku układu współrzędnych 2 ). Można zaobserwo¬ 
wać na wykresie, że gdy ju o ^ = 0, to (y — r A ) + (r B — x ) = 0,235, a jeżeli (y — r A ) + 
+ (r B — x) = X, to fi = (X — 0,235)e = (X — 0,235)4,805 debajów. 

W celu porównania przedstawiono w tabl. 11.18 zaobserwowane i wyliczone w oparciu 
o ten prosty model wartości fi. Dla wiązań typu a) i b) zgodność między zaobserwowanymi 
i wyliczonymi wartościami jest dobra. Interesujące są natomiast wiązania typu c). Model 
na rys. 11.9 c) przedstawia składowe dipole przeciwstawne sobie; wydaje się, że takie 
dipole występują w polu elektrycznym w przypadku wiązania N—F. Zmierzona wartość 
momentu dipolowego wiązania N—F jest bardzo mała, czego należało oczekiwać dla 
przeciwstawnych sobie dipoli. Jeżeli za X przyjmie się wartość wynikającą z rys. 11.9 c), 
to punkt dla N—F będzie leżał bardzo blisko prostej przedstawionej na rys. 11.10. Spośród 
pięciu rozpatrywanych cząsteczek typu c) najmniejszą długość ma wiązanie N—F i dlatego 
istnieje największe prawdopodobieństwo, że będzie się ono zachowywać w sposób opisany 
powyżej. 

Punkty dla C—O, P—Br i P—Cl leżą blisko prostej, jeżeli (y — r^ oraz (x — r B ) 
dodają się; sugeruje to, że.w przeciwieństwie do N—F, dipole cząsteczkowe mogły ulec 
podziałowi na dwie części składowe, z których każda obróciła się w polu całkowicie lub 
częściowo. 

x ) Odległość, o którą przesunął się ładunek, zależy jednak od hybrydyzacji, ponieważ decyduje ona 
0 wartości y (por. str. 370). ' 

2 ) Konstruując wykres nie uwzględnia się powszechnie przyznawanych momentom znaków. 
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Położenia C—Cl i C—Br na rys. 11.10 pozwalają wnioskować o przyczynie wy stępo! 
wania dużych wartości obserwowanych momentów; wywołane są one przez pola wolnyj 
par lub pola innych atomów w cząsteczce. Zwyczajowo istnienie wszystkich anomalny^ 
momentów dipolowych przypisuje się wpływom wolnych par. Niewątpliwie w wielu p rz J 

1 

■ ■ ' . : | 

' ' * Tablica ll.i| 

Momenty dipolowe*) niektórych wiązań pojedynczych obliczone z wartości x i y oraz promieni r A i j 
najbardziej zewnętrznych orbitalów atomowych 

X=*(y-rj) + Xr B - x) ' J 


Wiązanie 

ta, A 

fB> A 

A A 

i x, A 

, A 

fj, (obliczo- 
ne), D 

p (obscfc 
wowane), 0 

C—H 

0,66 

0,53 

0,794 

0,355 

0,309 

0,36 

0,35(B) | 

Cl—H**) 

0,75 

0,53 

1,006 

0,314 

0,472 

1,13 

1,10(S) i 

S—H 

0,82 

0,53 

1,017 

0,346 

0,381 

0,70 

0,68(P) ' 

O—H**) 

0,45 

0,53 

0,721 

0,249 

0,552 

1,50 

1,51(?) | 

N—H 

0,53 

0,53 

0,769 

0,293 

0,476 

1,16 

1,31 (p>; ; 

Br—H 

0,90 

0,53 

1,071 

0,299 

0,402 

0,80 

0,78(P) | 

P—H**) 

0,92 

0,53 

1,064 

, 0,353 

0,321 

0,43 

0,36(P) I 

F—H**) 

0,38 

0,53 

0,693 

0,224 

0,619 

1,84 

1,91 (fl)| 

O—C 

0,45 

0,66 

0,824 

0,687 

0,401 

0,80 

0,80(Ą 1 

F—C**) 

0,38 

0,66 

0,740 

0,578 

0,443 

1,00 

1,4(Ą % 

Cl—P**) 

0,75 

0,92 

1,052 

0,991 

0,373 

0,66 

0,81 (P) | 

Br^P**) 

0,90 

0,92 

1,214 

0,986 

0,380 

0,69 

0,65 ;ij 

F—N 

0,38 

0,53 

0,771 

0,664 

0,257 

0,11 

0,25 j 

Cl—C 

0,75 

0,66 

1,017 

0,743 

0,350 

0,55 

1,500 

Br—C**) 

0,90 

0,66 

1,110 

0,753 

0,352 

0,57 

1,400 


* ) Oznaczone symbolem (P) wartości momentów dipolowych wzięto z tablicy wartości ustalonych; 
dla wiązań pojedynczych przez Paiilinga. Wartości oznaczone'symbolem (B) podali: J. Barriol| 
i J. Regnier, J. Chim. phys., 51, 9 (1954). Wartości oznaczone symbolem (H) wzięto z pracy:- 
N. B. Hannay i C. P. Smyth, Am. Chem. Soc., 68,171 (1946). Wartości oznaczone symbolem'; 
(i S ) pochodzą z monografii J. W. Smitha, Electric Dipole Moments, Butterworth, London 1955..; 
Wartości dla P—Br i N—F oszacowano z wartości obserwowanych dla całkowitych cząsteczek. J 
**) Obliczone wartości x i y poprawiono w celu osiągnięcia zgodności z obserwowanymi długościami ; 
wiązań. | 

' ■ ■['Ę 

padkach pola wolnych par i pola innych atomów w cząsteczce istotnie wywierają wpływ^ 
na długość wiązania i na moment dipolowy, jak na to wskazuje zachowanie się pojedyn-? 
czego wiązania w różnych otoczeniach. S 

Zagadnienie kierunku momentów dipolowych wywołało wiele zamieszania. W po*| 
wyżej stosowanym modelu wszystkie momenty dipolowe mają (w nieobecnościJ 
pola) ujemny koniec zwrócony w kierunku jądra o mniejszym ładunku efe-| 
ktywnym 1 ). ' 

Wykonane w oparciu o mechanikę falową obliczenia w większości pozostają w zgotU 

ności z tym modelem. Ponieważ jednak jest to sprzeczne z zazwyczaj przyjmowanym^ 

• 1 ■ .FI 

- ‘ 

0 Mówi się, że moment taki jest ujemny. Wartość momentu dipolowego wiązania C—H, obliczo| 
na przez Coulsona w myśl zasad mechaniki falowej, wynosi —0,40 D. [Trans. Faraday Soc. 9 38, 433j 
(1942)]. . , ' j ■ • . J 





poglądami na interpretację „elektroujemności”, przeto włożono wiele wysiłku, aby odwrócić 
moment przypisując cząsteczce duży moment przeciwnego znaku, wynikający z działania 
wo lnych par lub innych atomów w cząsteczce. Usiłowano również określić „zwrot” mo¬ 
mentu dipolowego doświadczalnie, lecz występują przy tym znaczne trudności natury 
praktycznej. Niektórzy badacze stwierdzili, że ujemny koniec wiązania .C—H znajduje 
się przy atomie wodoru; stwierdzeniu takiemu jednak sprzeciwili się inni. Niewątpliwie 
zmierzony dla wielu cząsteczek w polu elektrycznym ogólny efekt jest dodatni; niema 
jednak ogólnej zasady postępowania i każdy przypadek należy rozpatrywać oddzielnie. 




Rozdział 12 

STRUKTURY KRYSTALICZNE 


Najbardziej oczywistą cechą charakterystyczną kryształu jest symetria jego zewnętrznej 
postaci. Ta właśnie cecha już 250 lat temu wzbudziła zainteresowanie krystalografią. 
W 1912 r. praca W.H. Bragga i W.L. Bragga o promieniach rentgenowskich i strukturze 
krystalicznej (patrz rozdz. 10) zapoczątkowała badania wewnętrznej struktury kryształów 
i wykazała, że cząstki składowe są zawsze ułożone w regularnie powtarzające się 
„wzory”. Dla chemika ten aspekt krystalografii, który dotyczy regularnych trójwymia¬ 
rowych wzorów utworzonych przez ułożenie cząstek w kryształach, stał się obecnie o wiele 
bardziej interesujący niż badanie zewnętrznej postaci kryształów. W początkowych rozwa¬ 
żaniach dogodnie jest przyjąć, że cząstki są kulami. 

W oparciu o czysto geometryczne rozważania można rozstrzygnąć, jak kule te mogą 
być upakowane, by tworzyły określone trójwymiarowe wzory. Pojedynczą kulę można 
otoczyć powłoką z dwunastu innych, podobnych kul w taki sposób, aby każda kula w po¬ 
włoce stykała się z kulą środkową oraz z kulami sąsiednimi. Wzór ten można rozciągnąć 
w nieskończoność; w uzyskanym w ten sposób stosie kul każda kula będzie otoczona 
dwunastoma innymi. Ponieważ każda kula w tym stosie styka się z kulami sąsiednimi, 
zatem o układzie takim mówi się, że jest gęsto upakowany. Stwierdzono istnienie 
dwóch możliwych sposobów gęstego upakowania kul: a) każda kula styka się z dwuna¬ 
stoma innymi i b) trójwymiarowy wzór wokół danej kuli jest taki sam, jak wokół dowolnej 
innej kuli. Noszą one nazwy gęstego upakowania heksagonalnego 
i płasko centrowanego gęstego upakowania regularnego. 

Heksagonalne gęste upakowanie. Opisując ułożenie kul w gęsto upakowanej sieci he¬ 
ksagonalnej zaczniemy od pojedynczej warstwy jednakowych kul, stykających się wzajem- 


A 


Rys. 12.1. Jedna warstwa Rys. 12.2. Dwie warstwy gęsto upakowanych kul. Kule znajdujące się 
gęsto upakowanych kul w niższej warstwie oznaczone są linią kreskowaną i ponumerowane od 

0 do 6. Przyjmuje się, źe warstwy są poziome 
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B ie, umieszczonych na poziomej płaszczyźnie. Kule te tworzą wzór, w którym każda kula 
otoczona jest sześcioma innymi. Środki kul leżą na wierzchołkach regularnego sześcio- 
kąta (rys. 12.1). Przedstawiony na rys. 12.1 element wzoru zawiera sześć kul, z których 
każda znajduje się pomiędzy trzema przylegającymi kulami. 

Drugą identyczną warstwę kul można ułożyć na wierzchu pierwszej warstwy w ten 
sposób, aby kule drugiej warstwy spoczywały w zagłębieniach odpowiadających co drugiej 
luce (oznaczonych na rys. 12.1 przez x) pierwszej war¬ 
stwy. Z rys. 12.2 wynika, że co drugie luki w drugiej 
warstwie (oznaczone na rys. 12.2 przez a) znajdują 
się powyżej środków kul pierwszej warstwy. Na drugą 
warstwę można nałożyć trzecią warstwę kul tak, 
że każda kula tej warstwy spoczywa we wgłębieniu 
odpowiadającym luce a i znajduje się pionowo nad 
kulą pierwszej warstwy. Podobnie każdą kulę czwartej 
warstwy można umieścić pionowo nad kulą warstwy 
drugiej itd. Przekrój pionowy przez rozciągnięty wzór 
przedstawiono na rys. 12.3. Analiza tego rysunku wy¬ 
kazuje, że środki przylegających kul leżą na kilku 
szeregach równoległych płaszczyzn. 

Można wymienić trzy szeregi: 1) płaszczyzny rów¬ 
noległe do płaszczyzny zawierającej środki pierwszej 
warstwy kul, 2) płaszczyzny tworzące kąt 60° z tą płaszczyzną, 3) płaszczyzny tworzące 
z nią kąt 90°. Na pionowym przekroju, przedstawionym na rys. 12.3, płaszczyzny te są 
odpowiednio równoległe do linii AB , CD i EF. Jeżeli do utworzenia pierwszej warstwy 



Rys. 12.3. Przekrój pionowy struk¬ 
tury gęsto upakowanej 



Rys. 12.4. Trzy warstwy poziome w gęsto upakowanej 
strukturze heksagonalnej. Przedstawiono wszystkie siedem 
kul najwyższej warstwy. Kula z warstwy środkowej, odpo¬ 
wiadająca kuli 7 warstwy najwyższej, jest całkowicie zasło¬ 
nięta, a na obecność kul 3 i 0, odpowiadających kulom 8 
i 9 wskazują tylko krótkie odcinki linii. Kulę środkową 
oznaczono numerem 0; dwanaście najbliższych kul sąsied¬ 
nich oznaczono numerami od 1 do 12. Kule: 0,1,* 2, 3, 4, 
5 i 6 odpowiadają podobnie ponumerowanym kulom war¬ 
stwy wyższej na rys. 12.2. Tetraedryczna luka zawarta 
jest pomiędzy kulami: 0,6, 5 i 12; odpowiada to luce ozna¬ 
czonej literą a , leżącej najbliżej kuli 6 na rys. 12.2. Luka 
oktaedryczna zawarta jest między kulami: 0, 5,13, 11, 12 
i 4; odpowiada ona luce oznaczonej literą b, leżącej najbli¬ 
żej kuli 5 na rys. 12.2 


używa się kul oznaczonych literą A , a do utworzenia drugiej warstwy — kul oznaczonych 
literą B , wówczas wszystkie kule w płaszczyznach typu 1) i 3) są kulami jednego rodzaju 
(albo wszystkie A 9 albo wszystkie B ), a kule w płaszczyznach typu 2) są kulami obu 
rodzajów. W układzie trójwymiarowym każda kula otoczona jest przez dwunastu naj- 
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bliższych sąsiadów (rys. 12.4). Jeżeli r jest promieniem każdej kuli, to objętość przestrze¬ 
ni zawierającej n kul wynosi 5,66 r z n. 5 

Luki między kulami są — ze strukturalnego punktu widzenia — równie ważne jaki 
kule. Analiza rys. 12.2 wykazuje, że luka x pomiędzy kulami pierwszej warstwy nie jest 
wypełniona przez kulę drugiej warstwy, leżącej ponad pierwszą. Trzy kule wokół luki 

i czwarta kula ponad nią leżą na wierzchołkach regular¬ 
nego tetraedru (rys. 12.5). Środkową część tego tetraedru 
stanowi „trójwymiarowa luka” w gęsto upakowanej struk^ 
turze heksagonalnej; nazywana jest ona luką tet- 
raedryczną. W nieskończenie rozciągniętej gęsto 
upakowanej strukturze heksagonalnej liczba luk tetrae- 
dryczńych jest dwa razy większa niż liczba kul. 

Analiza rys. 12.2 pozwala wnosić, że każda luka b 
(są to luki inne niż oznaczone literą o) znajdująca się 
pomiędzy kulami w drugiej warstwie leży ponad luką 
w pierwszej warstwie i poniżej luki w warstwie trzeciej. 
Tak więc luki b leżą w szeregu tuneli w strukturze. 

Stwierdzono, że druty do dzierzgania mogłyby przejść 
przez gęsto upakowaną strukturę heksagonalną bez naru¬ 



Rys. 12.5. Luka tetraedryczna za¬ 
warta między czterema kulami. 
W strukturze gęsto upakowanej 
kule przylegają do siebie, lecz na 
rysunku ze względu na jego przej¬ 
rzystość, kule są rozdzielone 


1 


szenia kul. W każdym tunelu istnieją punkty, które leżą w połowie odległości między 
płaszczyznami zawierającymi środki kolejnych poziomych warstw kul i które są równo 
oddalone od środków sześciu najbliższych kul. Te sześć kul leży na wierzchołkach regular¬ 
nego oktaedru o środku położonym w danym punkcie; dlatego mówi się, że punkt ten 


Tablica 12.1 

Wzory struktur wyznaczone przez luki w gęsto upakowanych 
kryształach 


Zapełnienie luki 

Wzór struktury 

Brak 

M 

Tylko tetraedryczne 

mx 2 

Tylko oktaedryczne 

MY 

Tetraedryczne i oktaedryczne 

mx 2 y 

[w kryształach jonowych (patrz str. 382) 


jony tego samego rodzaju nigdy nie zajmu¬ 


ją równocześnie luk tetraedrycznych i ok¬ 


taedrycznych] 



znajduje się w środku oktaedrycznej luki (rys. 12.4). Liczba oktaedrycznych j 
luk w gęsto upakowanym układzie heksagonalnym jest równa liczbie kul. Można uzyskać | 
jeszcze gęściej upakowaną strukturę, wypełniając luki mniejszymi kulami. Jeżeli gęsto | 
upakowane kule mają promień równy jedności, to promień kul pasujących do tetraedrycz- J 
nych luk nie może przekraczać 0,41, a promień kul pasujących do luk oktaedrycznych 5 
nie może być większy niż 0,59. • | 

Wprowadzimy następujące oznaczenia: każda kula gęsto upakowanej struktury ozna- j 
czona jest literą Af, każda mała kula pasująca do luki tetraedrycznęj — literą X, a każda '} 




mała kula pasująca do luki oktaedrycznej — literą Y. Stosunki, w jakich oznaczone kule 
występują w całej strukturze, można przedstawić za pomocą wzoru\MX 2 . Ponieważ wzór 
kul i luk jest regularny, przeto wzór dla danej struktury będzie dokładny i stały. Jeżeli 
M i % reprezentują atomy pierwiastków, to substancja 
krystaliczna powinna podlegać prawu stałych stosunków 
i pod tym względem powinna być nieodróżnialna od związku 
chemicznego, którego wzór MX 2 określony został przez 
siły walencyjne. W tabl. 12.1 przedstawiono wzory struktur, 
które mogą powstać drogą wypełnienia luk w gęsto upako¬ 
wanej strukturze heksagonalnej. 

Płasko centrowane gęste upakowanie regularne. Płasko 
centrowana gęsto upakowana struktura regularna może być 
utworzona w następujący wyobrażalny sposób. Pierwsze 
dwie warstwy kul są ułożone w ten sam sposób, jak* dwie 
pierwsze warstwy w gęsto upakowanej strukturze heksagonal- Rys 12 6m Sposób ułożenia 
nej, lecz trzecia warstwa ułożona jest inaczej. Kule tworzące pierwszych trzech warstw gęsto 
trzecią warstwę są tak umieszczone, że spoczywają one w co upakowanej struktury regular- 
drugich oznaczonych literą b zagłębieniach (rys. 12.2) dru- nej 

giej warstwy. Czwartą warstwę tworzy się, umieszczając kule 

w ten sposób, że środki ich leżą pionowo nad środkami kul pierwszej warstwy. Wzór 
piątej i szóstej warstwy jest powtórzeniem wzoru drugiej i trzeciej itd. Na rys. 12.6 przed¬ 
stawiono sposób ułożenia pierwszych trzech warstw. Perspektywiczny widok części sześciu 
warstw: A, B , C, D, E i F, kul ułożonych w powyższy sposób podano na rys. 12.7. Kule 

E 0 

ooo 


Rys. 12.8. Obrócony o 45° układ z rys. i2.7. Jedna cał¬ 
kowita jednostka struktury regularnej jest obwiedziona 
grubą linią. Kilka przedstawionych na rys. 12.7 kul 
opuszczono w celu zwiększenia przejrzystości rysunku. 
Numery kul odpowiadają numerom na rys. 12.7. Należy 
zauważyć, że kule: 2, 9, 4, 10, 7 i 14, leżą wszystkie 
w warstwie D (por. rys. 12.7). Kule leżące na środkach 
ścian sześcianu zakropkowano 



Rys. 12.7. Rzut perspektywiczny układu sześ¬ 
ciu warstw kul gęsto upakowanych w płasko 
centrowanym układzie regularnym. Na istnie¬ 
nie sieci regularnej wskazują względne położe¬ 
nia kul: 1, 2, 3, 4, 5, 6, 7 i 8, znajdujących się 
w narożach sześcianu 




✓ N 

'trzecia' 

warstwa druga warstwa 
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oznaczone numerami: 1, 2, 3, 4, 5, 6, 7 i 8, są ułożone na wierzchołkach trzech powierzchni 
czołowych sześcianu, przy czym kula 4 znajduje się najbliżej patrzącego. Na rys. 12.8, 
na którym przedstawiono ułożenie z rys. 12.7 obrócone o kąt 45°, ten sam sześcian jest 
narysowany grubą linią. Winno być widoczne, że kule : 9, 10, 11, 12, 13 i 14, znajdują się 
w środkach powierzchni czołowych sześcianu; kule oznaczone tymi numerami leżą naj- 



Rys. 12.9. Płasko centrowane gęste upa- Rys, 12.10. Komórka elementarna 

kowanie regularne o jednej luce tetrae- płasko centrowanej sieci regularnej 

drycznej i jednej oktaedrycznej 

bliżej środka sześcianu. Ponieważ kula 1 (rys. 12.7) leży pionowo nad kulą 5, zatem jedna 
z przekątnych sześcianu jest równoległa do pionowej osi stosu kul w jego pierwotnym 
położeniu. Na rys. 12.9 1 ) przedstawiono wyraźniej sześcienne ułożenie 14 kul. 

W płasko centrowanym gęstym upakowaniu regularnym, podobnie jak w gęstym 
upakowaniu heksagonalnym, każda kula otoczona jest dwunastoma najbliższymi sąsia¬ 
dami. Objętość przestrzeni zawierającej n kul o promieniu r wynosi 5,66 r s n. Jeżeli w ukła¬ 
dzie znajduje się n kul, to istnieje również n luk oktaedrycznych i 2 n luk tetraedrycznych. 
Położenia luk odpowiadają podanym na rys. 12.9. Środki luk tetraedrycznych leżą na 
przekątnych sześcianu, na jednej czwartej długości przekątnej licząc od wierzchołków 
sześcianu. Środki luk oktaedrycznych leżą na środkach krawędzi sześcianu i w środku 
sześcianu; luki oktaedryczne położone są względem siebie tak, jak gdyby były one kulami 
w gęsto upakowanej strukturze regularnej. Ograniczenia dotyczące rozmiarów kul, które 
mogą zajmować te luki, są takie same, jak-w przypadku gęstego upakowania heksago¬ 
nalnego. 

Mieszane gęste upakowanie (heksagonalne i regularne). Jeżeli pierwszą, drugą i trzecią 
warstwę identycznych kul, które zgromadzono w pierwszym etapie tworzenia płasko 
centrowanej gęsto upakowanej struktury regularnej, oznaczymy przez A, B i C, wówczas 
ułożenie regularne można oznaczyć jako ABC ABC itd., a ułożenie heksagonalne jako 
AB AB AB. Można wyobrazić sobie inne gęsto upakowane struktury oparte o takie ułożenia 
warstw,jak: ABACAB , ABABCABABC itd. Kolejność może być regularna; wprowadzenie 
warstw C może też być przypadkowe. Tego rodzaju „przypadkową” strukturę przejawia 
metaliczny kobalt, Znajdujący się w temperaturze poniżej 500°C. 

Ó Rys. 12.7 i rys. 12.8 sporządzono na podstawie zdjęć wykonanych przez Laboratorium Krystalo¬ 
graficzne Zakładu Fizyki Uniwersytetu Cambridge za zgodą dr W. H. Taylora. 
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Komórka elementarna. Komórka elementarna przedstawia powtarzany trójwymiarowy 
wz ór układu krystalicznego; jest ona tak wybrana, że zawiera co najmniej jeden każdy 
element wzoru krystalicznego. Na rys. 12.10 przedstawiono przykład takiej komórki dla 
płasko centrowanej sieci regularnej. Sieć rozciąga się w trzech wymiarach w ten sposób. 


Tablica 12.2 

Zależność między liczbą koordynacyjną a stosunkiem promieniowym 


Promień 
kuli B 

Minimalny 
promień kuli 
centralnej A 

■ 

Stosunek 

promieniowy 

Liczba kul B, 
które można 
upakować 
wokół jednej 
kuli A 

Ułożenie 

Liczba 
koordyna¬ 
cyjna A 

1 

1 

1 

12 

' 

gęsto upakowane heksago¬ 
nalne lub gęsto upakowane 
płasko centrowane regularne 

12 

1 

0,732 

0,732 

8 

przestrzennie centrowane re¬ 
gularne 

8 

1 

0,414 

0,414 j 

6 

oktaedryczne 

6 

1 

, 0,414 

0,414 

4 

kwadratowe planarne 

4 

1 

0,225 

0,225 

4 

tetraedryczne 

4 

1 

0,155 

0,155 

3 

trójkątne 

3 


że każda powierzchnia czołowa komórki jest również powierzchnią czołową komórki 
sąsiedniej ; można mówić o wspólności każdej powierzchni czołowej dla dwu komórek. Po¬ 
dobnie każda krawędź komórki jest wspólna dla czterech komórek, a każdy wierzchołek 
dla ośmiu komórek. Każda umieszczona w środku powierzchni czołowej cząstka przypada 
na dwie komórki mające wspólną powierzchnię czołową, a każda cząstka na wierzchołku 
komórki — na osiem komórek mających wspólny wierzchołek. Stąd liczba cząstek w ko¬ 
mórce wynosi 6-1/2+ 8 • 1/8= 4. 

Przykład ilustruje ogólną zasadę, obliczania liczby cząstek w komórce. Każda cząstka 
całkowicie zawarta w komórce jest w całości jej przypisana. Jeżeli jakaś cząstka wchodzi 
równocześnie w skład komórek przylegających, wówczas liczba cząstek, którą wnosi ona 
do komórki rozważanej wynosi 1 /n, gdzie n jest liczbą komórek, dla których cząstka ta 
jest wspólna. 

Liczba koordynacyjna. Liczba koordynacyjna dowolnej danej kuli w strukturze krysta¬ 
licznej jest liczbą innych kul, przez które jest ona bezpośrednio otoczona. Dla heksago¬ 
nalnej i płasko centrowanej regularnej gęsto upakowanej struktury liczba koordynacyjna 
wynosi 12, a dla przestrzennie centrowanej struktury regularnej (patrz niżej) — 8. Heksa¬ 
gonalną i płasko centrowaną gęsto upakowaną regularną strukturę osiąga się tylko w przy¬ 
padku, gdy wszystkie kule mają tę samą wielkość. Jeżeli do utworzenia struktury używa 
się dwóch grup kul, z których jedną oznaczono literą A , a drugą literą B , i jeżeli kule A 
są mniejsze, to liczba koordynacyjna A w odniesieniu do B (liczba kul B , które mogą two¬ 
rzyć powłokę wokół kuli A) zmniejsza się wraz ze zmniejszaniem się stosunku 

promień kuli A 
promień kuli B' 
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ugome wyrażenie 


promień kuli centralnej 
promień kul otaczających kulę centralną 

nazywane jest stosunkiem promieniowym. Zależność liczby koordynacyjnej 
A w odniesieniu do B od stosunku promieniowego przedstawiono w tabl. 12.2. 

Przestrzennie centrowane upakowanie regularne. Istnieje druga struktura regularna, 
o której często mówi się, że jest gęsto upakowana, chociaż jest ona- mniej zwarta niż 
płasko centrowana struktura regularna. Jest to tak zwana przestrzennie centro¬ 
wana struktura regularna. Komórka elementarną składa się z sześcianu 



Rys. 12.11. Przestrzennie centrowana struktura regularna chlorku cezowego. Struktura ta nie ulega zmia¬ 
nie, gdy zamieni się położenia wszystkich jonów Cs + i Cl" 

z jedną kulą umieszczoną w środku i mającego po jednej kuli na każdym z wierzchoł¬ 
ków (rys. 12.11). Liczba kul przypadających na komórkę elementarną wynosi 1 + 8/8 = 2. 
Dowolna dana kula otoczona jest ośmioma równo odległymi najbliższymi kulami sąsied¬ 
nimi oraz sześcioma kulami sąsiednimi znajdującymi się w nieco większej odległości 
(o 15% większa). Jeżeli r jest promieniem każdej kuli, objętość przestrzeni zawierającej 
n kul wynosi 6,16r 3 rc. \ 


KRYSZTAŁY JONOWE 

Kryształ jonowy jest kryształem, w którym komórki struktury krystalicznej są jonami 
soli. W najprostszych przypadkach zarówno kation, +% jak i anion, B~, są jednowartoś- 
ciowe; aby kryształ pozostawał elektrycznie obojętny, liczbą jonów ++ musi być równa 
liczbie jonów B~. Jeżeli kation i anion mają różne ładunki, wówczas w celu zachowania 
elektroobojętności kryształu stosunek liczby tych jonów musi być odwrotnie proporcjo¬ 
nalny do stosunku ładunków, którymi są one obdarzone. Siły występujące w krysztale 
są siłami kulombowskimi, którymi jony na siebie oddziałują; jony te mogą przyjmować 
względem siebie wszelkie położenia, ograniczone jednak warunkiem, że wypadkowa, 
działająca na każdy jon siła jest równa zeru. Jony zmierzają do skupiania się w struktury 
gęsto upakowane tak dalece, jak na to pozwalają względne rozmiary jonów. Jeżeli dodatnie 
i ujemne jony nie są upakowane możliwie blisko siebie, wówczas układ obdarzony jest 
energią potencjalną, ponieważ mogłaby się wyzwolić dodatkowa energia, podczas zbliżania 
się ich do siebie. Stąd liczba koordynacyjna każdego jonu zmierza do osiągnięcia możliwie 
największej wartości, ponieważ tylko wtedy energia potencjalna układu osiąga minimum. 
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Rozmiary jonów podano w tablicy promieni jonowych (patrz str. 400). Daje się zauwa¬ 
żyć że promienie jednowartościowych anionów są większe niż promienie jednowartościo- 
wych kationów tego samego okresu układu okresowego; promień F” jest większy niż 
promień Na + , promień Cl - jest większy niż promień K + itd. Promienie dwuwartościo- 
wych anionów również są większe niż promienie dwuwartościowych kationów z tego 
samego okresu. W krystalicznych strukturach gęsto upakowanych, w których stosunek 
promieniowy wynosi powyżej 0,732, aniony i kationy zajmują położenia w sieci gęsto 
upakowanej. Jeżeli stosunek promieniowy jest mniejszy niż 0,732, wówczas aniony są, 
gęsto upakowane, a kationy wbudowane są w oktaedryczne lub tetraedryczne luki. 


[KRYSZTAŁY ZAWIERAJĄCE DWA RÓŻNE PIERWIASTKI 

STRUKTURY KRYSTALICZNE ZAWIERAJĄCE DWA RODZAJE JONÓW, 
KAŻDY O TEJ SAMEJ LICZBIE KOORDYNACYJNEJ 



Struktura chlorku cezowego. Koordynacja 8:8. Stosunek promie¬ 
niowy: > 0,732, Dwa jony o prawie równej wielkości, takie jak Cs + i Cl” zmierzają 
do utworzenia struktury gęsto upakowanej, w której każdy jon odgrywa taką samą rolę. 
Nie może powstać gęsto upakowana, heksagonalna lub regularna struktura, w której każdy 
jon charakteryzowałby się liczbą koordynacyjną 12, ponieważ istnienie wzoru, w którym 
jon A+ jest otoczony przez 12 jonów B~, gdy równocześnie każdy jon B~ jest otoczony 
przez 12 jonów A + , jest geometrycznie niemożliwe. Największa liczba koordynacyjna, 
którą można stwierdzić w krysztale jonowym, wynosi 8, co odpowiada przestrzennie centro¬ 
wanej strukturze regularnej. W strukturze tej jony Cs + i Cl” zajmują na przemian kolejne 
punkty w gęsto upakowanej sieci. Komórkę elementarną można przedstawić albo w po¬ 
staci a), albo w postaci b) (rys. 12.11). W komórce o postaci a) jon Cs + zajmuje punkt 
środkowy, natomiast w komórce o postaci b) punkt środkowy zajmuje jon Cl”. W strukturze 
tego typu krystalizują następujące substancje: 

1) CsCl, CsBr, CsJ i T1C1, 

2) RbCl, RbBr, RbJ pod ciśnieniem 5000 kG/cm 2 , a także RbCl w niskich tempera¬ 
turach, 

3) CsCN, T1CN, CsSH i CsN0 3 , 

4) niektóre stopy. 

Struktura chlorku sodowego. Koordynacja 6:6. Stosunek promie¬ 
niowy: 0,732—0,414. Jeżeli jony zbyt znacznie różnią się wielkością (tj. jeżeli stosunek 
promieniowy spada do 0,732) przestrzennie centrowana struktura, w której gęsto upako¬ 
wane położenia są zajęte przez oba jony, jest nietrwała i trzeba przyjąć mniejszy stopień 
koordynacji. Następną, najniższą w stosunku do koordynacji 8 : 8, jest koordynacja 6 : 6, 
która występuje, gdy stosunek promieniowy przybiera wartość leżącą pomiędzy 0,732 
a 0,414. W strukturach krystalicznych odpowiadających koordynacji 6 : 6 gęsto upakowane 
położenia są zajęte tylko przez aniony, których promień jonowy jest większy; mniejsze 
kationy zajmują oktaedryczne luki. W krysztale soli kamiennej aniony Cl” (r = 1,81 A) 
zajmują gęsto upakowane położenia płasko centrowanej sieci regularnej, a kationy Na + 
( r = 0,95 A) znajdują się w oktaedrycznych lukach (rys. 12.12). 
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strukturę typu soli kamiennej mają w temperaturze pokojowej następujące substancje 

1) wszystkie halogenki pótasowców z wyjątkiem CsCl, CsBr i CsJ; CsCl ma tę strat 
turę w temperaturach powyżej 445°C, 

2) AgF, AgCl i AgBr, 

3) tlenki i siarczki metali ziem alkalicznych oraz NiO, 

4) niektóre inne siarczki i azotki, 

5) niektóre stopy. 

Struktura sfalerytu. Koordynacja 4:4. Stosunek promieniowy: 
0,414—0,225. Istnienie tego stopnia koordynacji stwierdza się, gdy stosunek promienio- 



Rys. 12.12. Struktura chlorku sodowego. 
Jony Cl - (r = 1,81 A) zajmiiją położenia 
płasko centrowanej sieci regularnej; jony 
Na + (r = 0,95 A) zajmują luki okta- 
edryczne (por. rys. 12.9) 


Rys. 12.13. Struktura blendy cynkowej (sfalerytu). Jony 
S 2 ~~ (r = 1,84 A) zajmują położenia płasko centrowanej 
sieci regularnej. Jony Zn 2+ (r = 0,74 A) zajmują połowę luk 
oktaedrycznych i są umieszczone na przekątnych sześcianu 
w jednej czwartej długości przekątnej od co drugich naroży 
sześcianu 


wy zawarty jest pomiędzy 0,414 i 0,225. Duże jony S 2 ~ (r = 1,84 A) sfalerytu 1 ) zajmują 
gęsto upakowane położenia płasko centrowanej sieci regularnej, a jony Zn 2+ (r — 0,74 A) 
zajmują połowę tetraedrycznych luk. Każdy jon S 2 ~ jest otoczony tetraedrycznie przez 
cztery jony Zn 2+ , a każdy jon Zn 2+ — otoczony tetraedrycznie przez cztery jony S 2 ” (rys. 
12.13). Strukturę tego typu mają: CuCl, CuBr i BeO. 

Struktura wurcytu. Koordynacja 4:4. Stosunek promieniowy: 
0,414—0,225. Typowym związkiem wykazującym tę strukturę jest wurcyt, ZnS. Atomy 
siarki pozostają w gęstym upakowaniu heksagonalnym, w odróżnieniu od gęstego upako¬ 
wania regularnego struktury sfalerytu, a jony cynku zajmują połowę tetraedrycznch luk. 
Struktura taka jest charakterystyczna dla ZnO i A1N. 


STRUKTURY KRYSTALICZNE DWÓCH RODZAJÓW JONÓW 
O RÓŻNEJ LICZBIE KOORDYNACYJNEJ 

Struktura fluorytu. Koordynacja '8:4. Stosunek promieniowy: 
0,732. Strukturę fluorytu, CaF 2J najlepiej uznać za przestrzennie centrowaną sieć regularną. 
Jony F~ (r — 1,36 A) znajdują się na wierzchołkach sześcianu; jony Ca 2 + (r = 0,99 A) 

0 Siarczek cynkowy ZnS jest dwupostaciowy; jedna odmiana krystaliczna nazywana jest sfalerytem, 
a druga — wurcytem. Sfaleryt nosi również nazwę blendy cynkowej. 
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zajmują połowę położeń w środkach sześcianów. Każdy jon F“ otoczony jest tetraedrycznie 
przez cztery jony Ca 2+ , a każdy jon Ca 2+ — przez sześć jonów F~ (rys. 12.14). W struk¬ 
turze fluorytu zajęte punkty znajdują się w tych samych względnych położeniach, które 
odpowiadają gęstemu upakowaniu jonów Ca 2+ w płasko centrowanej sieci regularnej i za¬ 
jęciu przez jony F” wszystkich luk tetraedrycznych. Ponieważ jon F~ ma za duży promień, 



Rys. 12.14. Struktura fluorytu. Jony 
F“ (r = 1,36 A) leżą w położeniach 
odpowiadających narożom sześcianu 
przestrzennie centrowanej sieci regular¬ 
nej; jony Ca 2+ (r = 0,99 A) zajmują 
połowę położeń w środkach sześcianów 



Rys. 12.15. Struktura rutylu. Jony Ti 4+ (r — 
= 0,64 A) zajmują położenia odpowiadające punk¬ 
tom przestrzennie centrowanej sieci regularnej. 
Każdy jon O 2- (r = 1,32 A) jest równo odległy 
od trzech najbliższych sąsiadów — Ti 4+ . Grupa 
Ti 3 G jest płaska 


aby zmieścić się w tetraedrycznych lukach płasko centrowanej sieci regularnej jonów 
Ca 2+ , przeto zamiast tej sieci przyjmuje się sieć przestrzennie centrowaną. Strukturę typu 
fluorytu mają: BaF 2 , SrCl 2 i ThO a . 

Strukturaantyfluorytowa. Koordynacja 4:8. Stosunek promieniowy: 
0,732. Strukturę antyfluorytową, której przykład stanowi struktura tlenku sodowego 
Na a O, można również uważać za przestrzennie centrowaną sieć regularną, lecz w tym 
przypadku jony Na + zajmują wszystkie wierzchołki sześcianów, a jony O 2- — połowę 
środków sześcianów. [Proste obliczenie wskazuje, 
że jeżeli jony O 2- są gęsto upakowane w płasko 
centrowanej sieci regularnej, to jony Na + (r = 0,95 
A) są zbyt duże, aby zmieścić się w tetraedrycznych 
lukach.] 

Struktura antyfluorytowa charakterystyczna 
jest dla następujących związków: tlenki, siarczki, 
selenki i tellurki litu, sodu i potasu. Strukturę anty¬ 
fluorytową wykazują także Rb a O, Be 2 B i Be 2 C. 

Struktura rutylu. Koordynacja 6: 3. 

S t osunek promieniowy: 0,732—0,414. 

Stosunek promieniowy dwóch rodzajów atomów, 
które krystalizują w strukturze typu rutylu, pozwa¬ 
la na zawarcie mniejszych jonów w oktaedrycznych lukach gęsto upakowanej struktury 
większych jonów. W rutylu, czyli dwutlenku tytanu, TiO a (dla jonu Ti 4+ r wynosi 



Rys. 12.16. Struktura tlenku renu. Struk¬ 
tura ta wywiedziona jest ze struktury 
przedstawionej na rys. 12.17 drogą usu¬ 
nięcia jonów Ca 2+ z naroży sześcianu i za¬ 
stąpienia jonów Ti 4+ przez jony Re 6+ 


25 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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0,64 A, dla jonu O 2 - r równe jest 1,32 A), jony O 2- są ułożone w gęsto upakowanej 
strukturze heksagonalnej, a jony Ti 4+ zajmują połowę oktaedrycznych luk. W imryą 
ujęciu struktury rutylu jony Ti 4+ znajdują się w odpowiednich położeniach przestrzennie 
centrowanej struktury regularnej (rys. 12.15). Jony O 2- są ułożone tak, że każdy z nici 
jest równo oddalony od trzech najbliższych sąsiednich jonów tytanu. 

Strukturę typu rutylu ma Pb0 2 . 

Struktura tlenku renu. Koordynacja ,6:2. Struktura, która pozostaje po usu. 
nięciu jonów wapniowych z komórki elementarnej perowskitu (por. str. 387), przedsti 
wioną jest na rys. 12.16. Jeżeli jony tytanu zastąpione będą przez jony renu, to struktura 
ta będzie strukturą tlenku renu. W praktyce jest to ciągła struktura oktaedrów Re0 8 
z dzielonymi atomami tlenu. 

Strukturę typu tlenku renu mają: CrO s i WO s . 

KRYSZTAŁY ZAWIERAJĄCE TRZY RÓŻNE PIERWIASTKI 

Koordynacja w kryształach zawierających więcej niż dwa pierwiastki jest zbyt złożona, 
aby można ją było opisać w prosty sposób. Kryształy tego rodzaju reprezentowane ą 
najliczniej przez kryształy tlenków kompleksowych. Składy takich tlenków można wy¬ 
razić ogólnie jako Ajfi y O n . Przyjmuje się, że wszystkie składniki występują w postaci 
jonów. Poniżej opisano trzy najważniejsze struktury tlenków kompleksowych, którymi są: 

ihnenit, ABO s 

spinel, AB 2 0 4 i B(AB)Q 4 

perowskit, ABQ 3 . 

Struktury ilmenitu i spinelu oparte są na gęstym upakowaniu jonów tlenu. Struktura 
perowskitu oparta jest na płasko centrowanym ułożeniu zarówno jonów tlenu jak i jo¬ 
nów A. 

Struktura ilmenitu, AB0 3 . Jony tlenu znajdują się w gęsto upakowanej sieci heksa¬ 
gonalnej. Jony A i jony B zajmują łącznie dwie trzecie oktaedrycznych luk (patrz str. 378), 
Przykładami związków o takiej strukturze są tzw. tytaniany, Me 2+ Ti 4+ [0 2_ ] 3 , żelaza Fe, 
magnezu Mg, manganu Mn, kobaltu Co, niklu Ni oraz (w niskich temperaturach) kadmu 
Cd.JA i B mogą oznaczać ten sam rodzaj jonu, jak w korundzie, a-[Al 3+ ] 2 [0 2_ ] 3 i w he- 
matycie, a-jFe 2 Q. 

Struktura spinelu. Jony tlenu znajdują się w płasko centrowanej sieci regularnej. Ko¬ 
mórka elementarna zawiera 32 jony tlenu. Występują dwie formy struktury spinelu: 



Położenia gęsto 
upakowane 

Położenia 

tetraedryczne 

Położenia 

oktaedryczne 

Spinel normalny, AB 2 0 4 
Spinel odwrócony, 

B(AB)0 4 

32 jony O 2- 

32 jony O 2 - 

8 jonów A 

8 jonów B 

16 jonów B 
f 8 jonów B 
\ 8 jonów A 


Spinel musi być elektrycznie obojętny, a więc na komórkę elementarną zawierającą 32 
jony O 2- muszą przypadać 64 ładunki dodatnie. Warunek ten może być spełniony przez t 
łączenie się w pary dodatnich jonów o różnej wartościowości w trojaki sposób: a) A 2+ B 3+ | p:i 




b) A 4+ B 2+ i .c) A 6+ B + . Spinele 4:2 są zawsze odwrócone; spinele 2:3 mogą być albo 
normalne, albo odwrócone. Można podać kilka następujących przykładów: 



. 

Spinel normalny 

Spinel odwrócony 

2 :3 

4 :2 

MgCr 2 0 4 

NiCr 2 0 4 

ZnFe 2 0 4 

Fe(CuFe)0 4 

Fe(MgFe)0 4 

Fe(FeFe)0 4 (magnetyt) 

Zn(TiZn)0 4 

Zn(SnZn)0 4 

Co(SnCo)0 4 

1 


Struktura perowskitu. W strukturze perowskitu, CaTi0 3 , jony wapnia i jony tlenu 
znajdują się razem w płasko centrowanej gęsto upakowanej sieci. Jony wapnia zajmują 
wierzchołki sześcianów, a jony tlenu umieszczone są w środkach ścian. Ponieważ w ko- 


Rys. 12.17. Struktura perowskitu. Jony O a “ (duże białe koła; r — 1,32 A) 
zajmują środki ścian płasko centrowanej struktury regularnej. Jony Ca 2+ 
(małe białe kółka; r~ 0,99 A) zajmują [naroża sześcianu. JonylTi 4+ 
(kółka zakreskowane; r ^ 0,64 A) zajmują luki oktaedryczne w środkach 
sześcianów. Pozostałe luki oktaedryczne są nie zajęte 


morce elementarnej istnieje 8/8 położeń na wierzchołkach sześcianu i 6/2 położeń na środ¬ 
kach ścian, przeto stosunek między liczbą jonów wapnia i tlenu jest zgodny ze stosunkiem 
we wzorze Ca0 3 . Jony tytanu zajmują położenia oktaedryczne w środkach sześcianów 
(położenia oktaedryczne ńa środkach krawędzi pozostają niezajęte). Daje to jeden jon 
tytanu na komórkę elementarną, co uzupełnia wzór do CaTi0 3 (rys. 12.17). Związkami 
krystalizującymi w strukturze typu perowskitu są: CsCdCl 3 , CsHgCl 3 i KMgF 3 . Jodany 
metali alkalicznych, jak np. NaJ0 3 , nie krystalizują w strukturze perowskitu; jon JO~ 
ma strukturę piramidalną. 

Spośród innych związków, które krystalizują w strukturze typu perowskitu, wymienić 
I należy: 

[ BaTi0 3 v LaFcOg 

| BaZr0 3 NaNbO s 

KNiF 3 LaGe0 3 

KRYSZTAŁY NIEJONOWE 

Kryształy niejonowe można podzielić na trzy grupy: 

a) Cząsteczki olbrzymy, w których wszystkie wiązania pomiędzy atomami są wiąza- 
i/niami kowalentnymi. 

Ł>) Struktury warstwowe, w których w danej warstwie istnieją wiązania kowalentne 
f niiędzy atomami, lecz warstwy utrzymywane są w kontakcie tylko siłami van der Waalsa. 





c) Struktury utworzone z odrębnych cząsteczek. Atomy w każdej cząsteczce są zwią¬ 
zane kowalentnie. Struktura kryształu zależy od wspólnego upakowania cząsteczek, 
natomiast nie zależy od sił działających pomiędzy pojedynczymi atomami. Kryształy tego 
typu tworzą głównie związki organiczne; kryształy te nie będą tutaj rozpatrywane. 

CZĄSTECZKI OLBRZYMY 

Jeżeli wiązanie między atomami w krysztale jest całkowicie kowalentne, struktura 
kryształu określona jest przez długości i kierunki wiązań. Struktura kryształu takiego jak 
diament, w którym każdy atom przyłączony jest tetraedrycznymi wiązaniami kowalentny- 
mi do czterech innych atomów, jest spokrewniona ze strukturą typu sfalerytu (por. str. 384). 
Atomy węgla umieszczone są w punktach płasko centrowanej sieci regularnej, a także 
w połowie tetraedrycznych luk. 

Przykładem substancji krystalizujących w postaci cząsteczek olbrzymów są pierwiastki 
grupy IV. 

STRUKTURY WARSTWOWE 

Kryształ z siecią warstwową składa się z warstw atomów. Każda warstwa może roz¬ 
ciągać się nieskończenie w dwóch wymiarach, lecz na jej grubość składają się zwykle dwa 
lub trzy atomy. Warstwy odległe są jedna od drugiej o 3—4 A, a odległość pomiędzy ato¬ 
mami w każdej warstwie wynosi 2—3 A, czyli jest rzędu stwierdzanej w kryształach odleg¬ 
łości między atomami. Na przykład w opisanym poniżej krysztale chlorku kadmowego 
odległość pomiędzy warstwami wynosi 3,68 A, zaś odległość Cd—Cl w każdej warstwie jest 
równa 2,74 A. 

Należy zwrócić uwagę na to, że termin warstwa używany jest w dwóch różnych 
znaczeniach. W opisie gęsto upakowanej struktury heksagonalnej (patrz str. 376) używano 



Rys. 12.18. Rzut pionowy, odpowiadający poziome¬ 
mu na rys. 12.2. Jest to rzut wzdłuż linii AB na rys. 
12 .2. Zawiera on tylko dwie pionowe płaszczyzny kul 




Rys. 12.19. Rozdzielenie par poziomych 
płaszczyzn pokazanych od czoła (por. rys. 
12.18) 


tego terminu w sensie poziomej płaszczyzny, na której znajdowały się stykające się wzajem¬ 
nie identyczne kule; na całkowitą strukturę składało się wiele takich warstw gęsto upako¬ 
wanych jedna na drugiej. Jednak w zastosowaniu do sieci warstwowej należy rozumieć 
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termin warstwa jako opisujący strukturę o dużej powierzchni i o grubości dwóch lub 
trzech atomów. Sama warstwa ma gęsto upakowaną strukturę utworzoną z warstw ato¬ 
mów. Dla odróżnienia warstwa atomów wchodząca w skład warstwy kryształu nazywana 
będzie płaszczyzną atomów. 

W strukturze warstwowej krystalizuje wiele tlenków, siarczków i halogenków metali. 
Każda warstwa stanowi gęsto upakowaną strukturę dwóch płaszczyzn atomów niemetalu, 
zaś atomy metalu zajmują luki w sieci. Liczba koordynacyjna metalu wynosi 6, a nieme¬ 
talu — 3. Przykładowo opisane będą struktury kryształów jodku kadmowego i kryształów 
chlorku kadmowego. 

Struktura jodku kadmowego. Najlepiej rozpatrywać strukturę jodku kadmowego 
wyobrażając sobie najpierw gęsto upakowany heksagonalny układ atomów jodu z płasz¬ 
czyznami atomów jodu ułożonymi tak, jak to przedstawiono na rys. 12.2. Na rys. 12.18 




Rys. 12.20. Struktura jodku kadmo- Rys. 12.21. Rzut poziomy jednej gęsto upakowanej warstwy 
wego. Jedna para poziomych płasz- heksagonalnej struktury jodku kadmowego. Koła ząkreskowane 
czyzn atomów jodu (pokazana od czo- reprezentują atomy jodu znajdujące się powyżej płaszczyzny 
ła) z atomami kadmu zajmującymi papieru. Heksagonalne ułożenie atomów jodu i atomów kadmu 
oktaedryczne luki (małe czarne kółka) widoczne jest po lewej stronie rysunku 

przedstawiono rzut pionowy struktury z rys. 12.2 wzdłuż linii AB na rys. 12.2. Rzut ten 
wskazuje, że atomy w płaszczyznach 1, 3, 5, 7 itd. układają się w pionowym szeregu. 
Wyobrażamy sobie teraz, że pary płaszczyzn: 1 i 2, 3 i 4, 5 i 6 itd. są oddzielone jedna od 
drugiej drogą pionowego przesunięcia; struktura taka składa się z par płaszczyzn z przerwą 
, pomiędzy każdą parą (rys. 12.19). Każda para płaszczyzn stanowi warstwę. Na ko¬ 
niec wyobrażamy sobie, że. atomy kadmu w każdej warstwie umieszczone są w oktaedrycz- 
nych lukach pomiędzy atomami jodu (rys. 12.20). W warstwie każdy atom kadmu oto¬ 
czony jest sześcioma atomami jodu, a w najbliższym sąsiedztwie każdego atomu jodu 
znajdują się trzy atomy kadmu (rys. 12.21). Należy zauważyć, że otoczenie atomów jodu 
jest asymetryczne; jak widać z rys. 12.21, atomy kadmu górnej płaszczyzny atomów jodu 
umieszczone są poniżej tej płaszczyzny, zaś atomy drugiej płaszczyzny atomów jodu znaj¬ 
dują się powyżej płaszczyzny. ' ' 

Strukturę typu jodku kadmowego mają następujące związki: 

chlorki ' Cd, Ca, Mg, Pb, Mn, Fe i Co, 
bromki 1 Cd, Mg, Fe, Co, Ni 1 , a także TiCl 2 i T0 2 , 
wodorotlenki Cd, Ca, Mn, Fe, Co i Ni, 
siarczki Ti, Zr, Sn i Pt. 

Struktura chlorku kadmowego. Strukturę chlorku kadmowego można rozpatrywać 
w ten sam sposób, jak strukturę jodku kadmowego; różnica polega na tym, że ułożenie 
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płaszczyzn atomów chloru zgodne jest z gęstym upakowaniem regularnym, a nie z gęstym 
upakowaniem heksagonalnym. Wynika stąd, że struktura warstwy chlorku kadmowego 
jest podobna do struktury warstwy jodku kadmowego; różnica między tymi dwoma 
kryształami polega na stosunku liczby atomów chlorowca w jednej warstwie do liczby 
atomów w warstwach sąsiednich. 

Strukturę warstwową typu chlorku kadmowego tworzą chlorki Cd, Fe, Co, Ni, Mg, 
Zn i Mn, 

Struktura arsenku niklu, NiAs. Atomy niklu ułożone są w szeregi płaszczyzn, z których 
każda składa się z atomów ułożonych w sposób przedstawiony na rys. 12.22 (nie są one 
gęsto upakowane). Atomy niklu w kolejnych płaszczyznach znajdują się pionowo jeden 
nad drugim. Umieszczone pomiędzy płaszczyznami atomów niklu atomy arsenu są tak 
ustawione, że każdy atom arsenu jest środkiem graniastosłupa trójkątnego z atomami 

niklu na wierzchołkach. Każdy atom niklu jest wtedy oto¬ 
czony sześcioma atomami arsenu (atomy arsenu zajmują po¬ 
łożenia odpowiadające gęstemu upakowaniu heksagonalne¬ 
mu, lecz nie są gęsto upakowane), a każdy atom arsenu jest 
otoczony sześcioma atomami niklu (rys. 12.22). Jak przed¬ 
stawiono na rysunku, sześć atomów arsenu znajduje się w 
układzie oktaedrycznym. Odległość Ni—As wynosi 2,43 A. 

■ Odległość między atomami niklu z sąsiednich warstw wyno¬ 
si 2,52 A; jest ona rzędu długości wiązania chemicznego. 

Strukturę typu NiAs mają także substancje AB, w któ¬ 
rych A oznacza metal grup przejściowych, a B jest jednym 
z następujących pierwiastków: S, Se, Te, Sn, Sb, As lub 
Bi. Im bardziej metaliczny jest pierwiastek nieprzejściowy, 
Rys. 12.22. Struktura arsenku tym bardziej metaliczne własności ma kryształ. Własnościa- 
niklu. Atomy arsenu (kółka za- mi tymi są często nieprzezroczystość i przejawianie połysku 
kreskowane) leżą w środkach metalicznego. Można znaleźć kryształy z niedoborem ato- 

co drugich graniastosłupów o m ^ w A; FeS często zawiera tylko 45% atomów żelaza. 

podstawach trójkątnych, w na- . 

różach których umieszczone są Między strukturą typu arsenku niklu i strukturą typu 

atomy niklu (niezakreskowane jodku kadmowego zachodzi bliskie pokrewieństwo. Jeżeli 
kółka) usunąć co drugie płaszczyzny atomów A z kryształu substan¬ 

cji AB w strukturze typu arsenku niklu, wówczas otrzymuje 
się strukturę typu jodku kadmowego, związku o składzie AB 2 . Struktura jest analogicz¬ 
na do przedstawionej na rys. 12.22, w której pominięto środkową płaszczyznę atomów 
niklu (A). 


ENERGIA POTENCJALNA KRYSZTAŁÓW JONOWYCH 

Kryształ jonowy jest regularnym układem zawierającym przeciwnie naładowane jony. 
Układ ten jest bardzo trwały; może on być otrzymany doświadczalnie następująco: albo 
przez asocjację przeciwnie naładowanych jonów, albo w wyniku reakcji między niezjoni- 
zowańymi atomami. Energię potencjalną układu można wyliczać za pomocą dwóch metod. 



390 


Postępując wg metody I rozpatruje się — z punktu widzenia elektrostatyki — zmiany 
energii, zachodzące podczas doprowadzania do spotkania jonowo przeciwnych ładunkach, 
a wg metody II rozważa się z termochemicznego punktu widzenia zmiany energii, za¬ 
chodzące podczas reakcji dwóch niezjonizowanych atomów. 

METODA L ENERGIA KRYSZTAŁU, 

OBLICZONA Z ELEKTROSTATYCZNEGO ODDZIAŁYWANIA 
JONÓW O PRZECIWNYCH ZNAKACH 

Gdy dwa przeciwnie naładowane jony zbliżają się do siebie, działa między nimi kulom- 
bowska siła przyciągania, rosnąca w miarę zmniejszania się dzielącej jony odległości. 
Gdy odległość ta jest rzędu średnicy atomu, powłoki 
elektronowe jonów zaczynają się przenikać. Przeni¬ 
kanie to wywołuje wzajemne odpychanie jonów, któ¬ 
rego wielkość zależna jest od rozmiaru obszaru prze¬ 
nikania się. Gdy siła przyciągania zrówna się z siłą 
odpychania, osiągnięta zostaje równowaga. Odległość 
między jonami w stanie równowagi jest to taka odleg¬ 
łość międzyjonowa r 0 , dla której energia układu osiąga 
minimum. Na rys. 12.23 przedstawiono proces prze¬ 
nikania się orbitalów między jonami, pozostającymi 

w odległości równowagi międzyjonowej. Przedstawio- 12 ' 23 * 1 Przer ; kanie si ^ powłok 

- . ■ ■ t t , elektronowych jonow Li + i H~ w wo- 

no tu zalezne od r funkcje falowe orbitalow izolo- dorku m (odległość jonami 

wanych jonów Li+ i H~; środek jonu Li+ przypada jest zwykłą odległością międzyjądrową) 

na początek układu, a środek jonu H“ znajduje się 

w punkcie 2,0 A. W krysztale wodorku litu odległość międzyjonowa wynosi więc 2,0 A. 
Wykres pozwala wnosić, że jeżeli nie ma odkształcenia ani polaryzacji układów elekt¬ 
ronowych, wówczas orbital jonu H~ przenika aż do jądra Li*. 

Energia potencjalna pary jonów, odległych od siebie o r, może być rozpatrywana jako 
suma energii potencjalnej, wynikającej z działania sił kulombowskich, i energii potencjalnej 
wynikającej z działania sił odpychania, powstałych na drodze przenikania się powłok 
elektronowych. W ten sam sposób można rozpatrywać energię potencjalną wielu par 
jonów składających się na kryształ. , 

Energia potencjalna kryształu, wytworzona w wyniku działania sił kułombowskicli między 
jonami. Energia potencjalna izolowanej pary jonów, w której oba jony są jednowartościowe, 
np. K+C1-, spowodowana przez działanie sił kulombowskich, dana jest wyrażeniem 



gdzie r oznacza odległość międzyjonową. Energia potencjalna, która ma ujemną wartość, 
wzrasta liczbowo, jeżeli zwiększa się liczba par jonów w układzie. Jeżeli np. cztery pary 
jonów ułożone są w ten sposób, że na każdym z ośmiu naroży sześcianu znajduje się jeden 
jon (rys. 12.24), to energia potencjalna układu jest dana wyrażeniem 

4er 12e 2 

r |/T rj/ 2 ' 


E'i — 


12e 2 


Ej ma ujemną wartość większą niż Ej. 
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Jeżeli rozpatruje się n par jonów, energia potencjalna pozostaje funkcją ę 2 jr. Dla jednej 
gramocząsteczki K + C1~ energia potencjalna kryształu, wynikająca z oddziaływania po¬ 
między jonami, może być wyrażona jako 


, j gdzie N oznacza liczbę Avogadra, zaś A jest wartością stałą 

dla danego kryształu, znaną pod nazwą stałej Madę- 
K Q\r 1 u n g a (A dla kryształów, w których oba jony mają tę samą 

Rys. 12.24 liczbę koordynacyjną, jest w przybliżeniu równe 1,7, a dla 

kryształów składających, się z jonów o różnych liczbach ko¬ 
ordynacyjnych wynosi ok. 4—5). 

Jeżeli oba jony są z-wartościowe, wyrażenie na Ej przybiera postać 


Energia potencjalna kryształu wytworzona w wyniku przenikania się powłok elektrono¬ 
wych dwóch jonów. Siły odpychające wywołane przez przenikanie się powłok elektro¬ 
nowych maleją bardzo szybko ze wzrostem odległości międzyjonowej. Energię potencjalną 
pary jonów, wywołaną działaniem tych sił, E s , przyjmuje się zwykle jako równą +Be 2 /r n . 
Ponieważ działanie to jest słabe — poza przypadkiem oddziaływania najbliższych sąsia¬ 
dów-— energia potencjalna układu, składającego się z jednego jonu, otoczonego przez 
swych najbliższych sąsiadów w krysztale, równa jest BKe 2 /i n , gdzie K oznacza liczbę koordy¬ 
nacyjną jonu. Dla kryształu zawierającego gramocząsteczkę par jonów energia potencjalna 
spowodowana oddziaływaniem między powłokami elektronowymi dana jest wyrażeniem 


Es = + ■ 


NBKe 2 


Całkowita energia potencjalna, U Q , kryształu zawierającego gramocząsteczkę par 
jonów (oba jony z-wartościowe) wywołana przyciąganiem kulombowskim i odpychaniem 
spowodowanym przenikaniem się powłok elektronowych może być zapisana jako 


Uo = E I + E s =N[ 


W celu uzgodnienia obliczanych wartości energii i odległości międzyjądrowej w stanie 
równowagi r Q z wartościami doświadczalnymi stosuje się następujące wartości dla n: w przy¬ 
padku jonów o konfiguracji helu n = 5, neonu n = 7, argonu n = 9, kryptonu n = 10, 
ksenonu n — 12. Aby otrzymać rozwiązanie przybliżone, wystarczy we wszystkich przy¬ 
padkach stosować wartość n = 9. 

Oddziaływania pomiędzy jonami i pomiędzy powłokami elektronowymi nie są jedynymi 
siłami, będącymi przyczyną istnienia energii potencjalnej sieci krystalicznej. Dodatkowe 
źródła energii, które należy uwzględnić, wymieniono poniżej: 

1) energia punktu zerowego oscylacji, _ 

2) siły van der Waalsa, działające między jonami, 
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3) energia rezonansowa, występowanie której spowodowane jest istnieniem charakteru 
kowalentnego we wszystkich wiązaniach jonowych. 

W przypadku halogenków metali alkalicznych uwzględnienie tych dodatkowych energii 
wprowadza poprawkę wynoszącą nie więcej niż 3%. 


METODA H. ENERGIA KRYSZTAŁU OBLICZONA 
NA DRODZE T E R M O C HE MIC Z N E J Z REAKCJI TWORZENIA 
KRYSZTAŁU JONOWEGO Z ODDZIELNYCH ATOMÓW 

Można przyjąć, że powstawanie kryształu jonowego z atomów dwóch pierwiastków;, 
np. atomów sodu i chloru, zachodzi w trzech etapach: 

1) przemiana atomów w oddzielne jony: Na + Cl = Na + + Cl", 

2) tworzenie par jonów, 

3) grupowanie par jonów w układy krystaliczne. 

Poniżej rozpatrzono zmiany energetyczne związane z każdym z etapów. 

Zmiana energii zachodząca podczas tworzenia oddzielnych jonów. Przemiana 

Na + Cl — Na + + Or AH == x kcal 

może być rozpatrywana jako suma dwóch przemian: 

Na = Na + -f e AH = Im 

e +.Cl = Cl" AH = E x 

Na + Cl « Na+ + Cl“ AH = I M + E x 

Wielkość jest energią jonizacji atomu sodu. Jest to wyrażona w kcal 
energia, niezbędna do zamiany 1 g-atomu sodu w 1 g-jon 


Energie jonizacji Im*) 


Tablica 12.3 


Jon 

utworzony 

Im 

kcal/g-jon 

Jon 

utworzony 

Im 

kcal/g-jon 

Jon 

utworzony 

Im 

kcąl/g-jon 

Jon 

utworzony 

Im 

kćal/g-jon 

H + 

312 

Be 2+ 

594,5 





Li+ 

124,8 

Mg 2+ 

520,8 

B 3 + 

1648 

C+ 

259,0 

Na + 

118,6 

Ca 2+ 

412,9 

Al 3+ 

1223 

N+ 

333,9 

K+ 

99,8 

Sr 2+ 

383,7 

Sc®+ 

1019 

o + 

312,0 

Rb + 

96,7 

Ba 2+ 

348,9 

Y 3+ 

907 

F + 

427,5 

Cs+ 

89,4 



La a+ 

831 

Ne+ 

496,2 



Zn 2 + 

313 



A+ 

365 

Cu+ ' 

177,8 

Cd 2+ 

297 



Kr + 

324 

Cu 2+ 

642 







Ag + 

174 








*} W tablicy podano wartości ciepła pochłanianego, gdy 1 g-atom staje się g-jonem dodatnim, jak 
np. w reakcji: 

H = H++e AH « +312 kcal 


Na + . Jest ona zawsze wielkością dodatnią; określa się ją drogą pomiaru potencjału 
jonizacyjnego sodu. Potencjał jonizacyjny jest zdefiniowany jako potencjał elek¬ 
trostatyczny między granicami p o 1 a, k t ó r e elektron musi 
przebyć, aby osiągnąć , prędkość niezbędną do usunięcia 
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jednego elektronu z układu orbitaló.w atomu, przy czym 
zarówno początkowy atom, jak i końcowy jon znajdują 
się w fazie gazowej. Wyraża się go w elektron owoltach. Potencjał jonizacyjny 
pomnożony przez 23,06 daje energię jonizacji wyrażoną w kcal/g-atom. Energie joni¬ 
zacji niektórych pierwiastków podano w tabl. 12.3. 

Wielkość E x jest powinowactwem elektronowym atomu chloru. Jest to wyrażona 
w kcal energia, niezbędna do przemiany 1 g-atomu chloru 


Powinowactwa elektronowe E x *) 


Tablic a ^12.4 


Jon 

utworzony 

E X 

kcal/g-jon 

Jon 

utworzony 

Ex 

kcal/g-jon 

Jon 

utworzony 

Ex 

kcal/g-jon 

H- 

-32,2 

F- 

-81,7 

o- 

-29,1 



ci- 

-92,5 

s~ 

ok. —40 



Br- 

-87,1 





J" 

-79,2 

O 2 - 

+ 166 





S 2 -'. 

’ +79,5 


*) W tablicy podano wartości ciepła pochłanianego + lub wydzielanego —, gdy 1 g-atom staje się 
1 g-joneni ujemnym, jak np. w reakcji: c 

F+e = F" AH = —81,7 kcal 


w 1 g-jon Cl™. W tabl. 12.4 podano powinowactwa elektronowe niektórych pier¬ 
wiastków; z danych zawartych w tablicy wynika, że w niektórych przypadkach E x jest 
dodatnie, w innych zaś ujemne. 

Można teraz do znajdującego się na początku tej części równania tworzenia Na + 
i Cl - z oddzielnych atomów sodu i chloru podstawić wartości doświadczalne: 

Na - Na+ + e AH — +118,6 kcal 

e + Cl - Cl- AH = — 92,5 kcal 

Na + Cl = Na+ +.Gh AH = + 25,5 kcal 

Przemianie towarzyszy pochłonięcie energii. Dla reakcji tworzenia wszystkich oddziel¬ 
nych jonów (z wyjątkiem Cs + i Cl~) można otrzymać podobne wyniki. 

Zmiana energii towarzysząca tworzeniu par jonów z oddzielnych jonów. Gdy dwa jony 
zbliżają się do siebie w celu utworzenia pary jonowej, wyzwala się energia elektrostatyczna. 
Energię wyzwoloną w wyniku tworzenia pary jonowej (jony w tej parze pozostają w od¬ 
ległości równowagowej) z dwóch oddzielnych tak dalece odległych od siebie jonów, aby 
nie oddziaływały na siebie, oznacza się symbolem U r . Wielkość U r jest rzędu —100 kcal/gra- 
moparę jonową 1 ). Ponieważ U r ma wartość ujemną, przemiana oddzielnych jonów 
w pary jonowe przebiega samorzutnie. 

Zmiana energii towarzysząca tworzeniu kryształów z jonów. W krysztale chlorku so¬ 
dowego każdy jon sodu otoczony jest sześcioma jonami chloru, a każdy jon chloru — 
sześcioma jonami sodu. W czasie tworzenia kryształu liczona na parę jonową wyzwolona 
energia jest większa niż energia wyzwolona podczas tworzenia pojedynczej pary jonowej. 

x ) Gramopara jonowa — liczba par jonowych równa liczbib Avogadra. 
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Energia wyzwolona w czasie łączenia się jonów w układ krystaliczny znana jest pod nazwą 
energii sieci, U Q 

Na+ + Cl- = NaCl toyst . AH = U 0 


Stwierdzono, że U Q = AU r , gdzie A jest stałą Madelunga (patrz str. 392). Stała ta 
zależy od typu kryształu. Na przykład: 

dla kryształów typu NaCl A = 1,7476, 

dla kryształów typu sfalerytu A — 1,6381. 


kryształ M f Y, 


tv- 


AH ' 


M metaliczny 
i Y 2 gazowy 



Cykl Borna-Habera. Dogodnie jest obliczać energię sieci kryształu w oparciu o wyobra¬ 
żony cykl termodynamiczny, zwany cyklem Borna-Habera. Tworzenie kryształu z dwóch 
niezależnych atomów i jego następujący po tym rozpad przedstawiono tu w postaci cyklu, 
którego każdy etap związany jest z okreś¬ 
loną zmianą energii układu. Załóżmy, że 
kryształ z jonów M + i Y~ powstaje z meta¬ 
lu, składającego się z atomów M oraz z ga¬ 
zu składającego się z cząsteczek Y a . Wpro¬ 
wadzimy następujące oznaczenia: I M — 
potencjał jonizacyjny metalu M, E v — 
powinowactwo elektronowe gazu Y, S — 
ciepło sublimacji metalu M, D — energia 

dysocjacji cząsteczki Y 2 , U Q — energia sieci kryształu, AH — zmiana entalpii, tzw. 
efekt cieplny w czasie tworzenia kryształu bezpośrednio z substratów, znajdujących się 
odpowiednio w stanie metalicznym i gazowym. 

Cykl Borna-Habera można przedstawić za pomocą wykresu (rys. 12.25). Przypuśćmy, 
że metal i gaz reagują bezpośrednio tworząc 1 gramocząsteczkę kryształu M + Y~. Wydziela 
się przy tym AH kcal; przemianie tej na wykresie odpowiada odcinek ab . Gramocząs¬ 
teczkę kryształu można teraz z powrotem przeprowadzić w reagenty wyjściowe w nastę¬ 
pujących etapach: 


Rys. 12.25. Cykl Borna-Habera 


Etap 

Droga na 

Zmiana 

schemacie 

energii 

Rozdzielenie jonów 

bc 

-U 0 

Przemiana jonów w atomy 

Przemiana wyizolowanych atomów 

cd 

1 

1 

£ 

M w kryształ metaliczny oraz połącze¬ 
nie atomów Y w cząsteczki Y 2 

da 

-s-\d 


Dla zamkniętego cyklu obowiązuje zależność 


skąd 


ah-Uo-Im-e y -s-\d = 0, 
Uo = - Im- Ey-S- | D + AH. 


Za pomocą metod I i II określone zostały energie kryształów pewnych halogenków li- 
towców; wyniki obliczeń zestawiono w tabl. 12.5. 



Tablica 12.5 

Energie kryształów halogenków litowców*) 


Kryształ 

AH 

v hi 

S 

D 

E r 

Uo obliczone 
za pomocą 
pierwszej 
metody 

Uo obli¬ 
czone za 

pomocą 

drugiej 

metody 

NaCl 

-99 

118,6 

26 

54 

-92,5 

-179 

- -178. 

NaBr 

-90 

118,6 

26 

46 

-87,1 

‘ -171 

-171 

NaJ 

-77 

118,6 

26 

34 . j 

-79,2 

-160 

-159 

KC1 

-104 

99,8 

21 

54 

-92,5 

-163 

-159 

KBr 

-97 

99,8 

21 

46 

-.87,1 

-157 

-154 

KJ 

-85 

99,8 

. 21 

34 

-79,2 

-148, 

-144 

RbCl 

-105 

96,7 

20 

54 

-92,5 

-158 

-156 

RbBr 

-99 

96,7 

20 

46 

-87,1 

-151 

-157 

RbJ 

-87 

96,7 

20 

34 

-79,2 

-143 

-152 


*) Energie podano w kcal/mol; znak + oznacza, że energia jest pochłonięta przez układ. 


Równowagowa odległość międzyjonowa, r 0 . Zależność odległości r pomiędzy dwoma 
przeciwnie naładowanymi jonami w krysztale od energii potencjalnej, U Q , kryształu opisuje 
równ. (12.1) (patrz str. 392). Równowagowa odległość międzyjonowa, r 0 , odpowiada stano¬ 
wi o najmniejszej energii układu. Dla stanu tego słuszna jest zależność 



stąd 


dllo / Ae 2 z 2 nBKe 2 

dr \ r 2 r («+i) 




Wartość n zależy od położenia rozpatrywanego jonu w układzie okresowym, lecz w przy¬ 
bliżeniu można przyjąć, że jest ona równa 9 (por. str. 392). 


PROMIEŃ JONOWY 

Zgodnie z pojęciem promienia jonowego odległość równowagowa pomiędzy dwoma 
jonami równa jest sumie promieni obu jonów. Na przykład odległość międzyjonowa 
w krysztale wodorku litu powinna równać się sumie dwu wyrazów: promienia jonu H“, | 

r A , oraz promienia jonu Li + , r c . W stanie równowagi odległość międzyjonowa wynosi | 
r A + r c = r 0 . Na str. 391 wykazano, że występuje przenikanie się powłok elektronowych ,.J 
przeciwnie naładowanych jonów wchodzących w skład kryształu. Brak jakiejś określonej 
granicy między chmurami elektronowymi wokół obu jąder uniemożliwia przypisanie g| 
promieniowi jonowemu stałej wartości, którą można by stosować we wszystkich warun- 
kach, bez konieczności jej modyfikowania. Stwierdzono, że są dwie modyfikacje dotyczące g 
liczby koordynacyjnej i stosunku promieni jonowych. 1 
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Wpływ liczby koordynacyjnej. Zależność promienia jonowego od liczby koordynacyjnej 
jonu opisuje równ. (12.2). Jeżeli kryształ ulega przemianie polimorficznej, w wyniku której 
liczba koordynacyjna jonów zmienia się od K ± do K 2 , wówczas zakładając, że pozostałe 
stałe w równaniu zmieniają się tylko nieznacznie, otrzymuje się następujący wzór: 


i 


+ r Ci 
r ±+ rc > 


fnK ± By~ l 
{ Az* ) 

1 

/nk 2 B\ n -i 
{ Az 2 / 



(12.3) 


Jeżeli n — 9 i za standard przyjmie się promień jonowy dla liczby koordynacyjnej równej 6, 
wówczas z równ. (12.3) otrzymuje się poniższe dane: 


liczba koordynacyjna 4 6 8 

promień, A 0,94 P,00 1,03 


Wartości promieni jonowych dla koordynacji 6 : 6 zostały zestawione tabelarycznie przez 
Paulinga. W większości przypadków były to wartości doświadczalne; jeżeli jednak dostępne 
były jedynie kryształy o koordynacji 8 : 8, Pauling obliczał wartość dla koordynacji 6 : 6 
stosując wyżej podaną zależność. Na przykład międzyjonową odległość dla jodku cezowego, 
równą 3,85 A obliczono mnożąc przez 100/103 zaobserwowaną wartość dla kryształu prze¬ 
strzennie centrowanego o liczbie koordynacyjnej 8. 

Wpływ stosunku promieniowego. W tabl. 12.2 (patrz str. 381) podano dla niektórych 
liczb koordynacyjnych graniczne wartości stosunków promieniowych. Tym granicznym 
wartościom odpowiada następujący układ: otaczające kule B zaledwie stykają się ze środ¬ 
kową kulą A oraz pomiędzy sobą. Jeżeli rozpatrzymy np. kryształ o liczbie koordynacyjnej 


Tablica 12.6 

Odległości międzyjądrowe w kryształach halogenków litu 



LiF 

LiCl 

LiBr 

LiJ 

Odległość obserwowana 

Suma promieni (wg danych z tabl. 12.7, 

2,009*) 

‘2,566 

2,747 

3,022 

str. 400 

Poprawka na wpływ stosunku promienio¬ 

1,948 

2,413 ■ 

2,558 

2,775 

wego 

0,061 

0,153 

0,189 

0,250 

Poprawiona suma promieni 

2,009 

2,566 

2,747 

3,025 


*) Podane wartości wyrażono w A. 


6 i stosunku promieniowym równym 0,414, to 6 otaczających kul, które zaledwie się sty¬ 
kają, gdy stosunek promieniowy wynosi 0,414, oddala się coraz bardziej od siebie, gdy 
wartość stosunku promieniowego wzrasta do 0,732. Zatem wzajemne oddziaływanie 
między powłokami elektronowymi kul B znacznie maleje; maleje również, aczkolwiek 
w mniejszym stopniu, wzajemne odpychanie pomiędzy jonami B. Poprawki uwzględniające 
ten efekt zostały obliczone przez Paulinga. Dane zawarte w tabl. 12.6 wskazują, jak bliska 
jest zgodność między poprawioną sumą promieni jonowych dla halogenków litu a war¬ 
tościami obserwowanymi. 





WYZNACZANIE PROMIENI JONOWYCH 





Odległości międzyjonowe w kryształach oznacza się doświadczalnie za pomocą analizy 
rentgenowskiej (patrz. str. 301). Można założyć, że odległość międzyjonowa jest sumą 
promieni jonowych r A i r c . Do ułożenia tablicy promieni jonowych niezbędna jest znajo¬ 
mość promienia jonowego przynajmniej jednego z jo¬ 
nów, np. r A , ponieważ wtedy można znaleźć r c odejmu¬ 
jąc r A od odległości międzyjonowej. Określając odległości 
międzyjonowe w innych kryształach zawierających pier¬ 
wszy lub drugi jon oraz odejmując r A lub r c można 
otrzymać wartości innych promieni jonowych; w ten 
sposób można więc znaleźć promienie wszystkich jonów. 
Rys. 12.26, Gęsto upakowane jony Do wyznaczania lub obliczania promieni jonowych nie- 
ci- (duże koła) w krysztale chlorku których jonów zast0 sowano cztery metody, 
litu. Rysunek wskazuje, ze upako- ' \ T 

wanie nie jest zakłócone obecnoś- Metoda -Lan.de go, 1920 r. Lande określił 
cią jonów Li+ (małe kółka) odległości międzyjonowe w halogenkach litu, Li + X“. Jon 

litu jest tak mały, że Landć mógł założyć istnienie gęstego 
upakowania jonów halogenowych; jony litu mieszczą się w oktaedrycznych lukach, nie za¬ 
kłócając gęstego upakowania (rys. 12.26). Odległość międzyjądrowa (d na wykresie) została 
wyznaczona drogą analizy rentgenowskiej. Z rysunku wynika, że promień r A jonu halo¬ 
genu, jest równy y=. d. 

Metoda Bragga, 1927 r. Bragg stosował rozumowanie podobne do rozumowania 
Landego, lecz odniósł je do pewnych krzemianów, w których gęsto upakowane są jony 
O 2- , a małe jony krzemu znajdują się w tetraedrycznych lukach. Do ustalenia odległości 

Si—O Bragg posłużył się analizą rentgenowską. Promień jonu O 2- ' jest równy d. 

Metoda Goldschmidta, 1926 r. Goldschmidt oznaczył odległości między- 
jądrowe w kryształach halogenków litowców oraz tlenków metali ziem alkalicznych. 
Dzielił on odległości międzyjądrowe, np. dla Na+Cl - czy Ca 2+ 0 2 “, w stosunkach odpowia¬ 
dających pierwiastkowi trzeciego stopnia z refrakcji jonowych. Zastosowanie tej zasady 
opiera się na rozumowaniu wyłożonym na następnych stronach. 

Z równania Lorenza-Lorentza (por. str. 337) otrzymuje się 

= (12 ' 4) 
n* + 2 . q 

gdzie n oznacza współczynnik załamania światła w danej substancji, a q — gęstość tej 
substancji, M — ciężar molowy, ai? — refrakcję molow ą 1 ). Wielkość R jest 
własnością konstytutywną; można zatem przypisać pewne wartości wielkościom zwanym 
refrakcjami atomów i wiązań, co pozwala na drodze dodawania odpowiednich 
refrakcji obliczyć refrakcję molową związku. Obliczenia te dają na ogół wartości zbliżone 
do obserwowanych, lecz nie identyczne z nimi. Istnieją dwie główne przyczyny występo- 


1 ) Refrakcja molowa jest określona równ. (12.4); refrakcja właściwa R' substancji odnosi 
się do 1 g i określa ją wyrażenie: 
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wania rozbieżności: a) każdy atom cząsteczki jest uzależniony od swego otoczenia w cząs¬ 
teczce jako całości i b) R jest własnością konstytutywną jedynie w przypadku światła 
o nieskończenie wielkiej długości fali. Można przyjąć analogicznie, że refrakcja molowa 
soli jest sumą refrakcji jonów, wchodzących w jej skład. Z równ. (12.4) wynika, że R ma 
wymiar objętości, a zatem refrakcje jonowe muszą również mieć wymiary objętości. Jeżeli 
R t oznacza refrakcję jonu o promieniu r l9 wówczas promień jonowy można zapisać jako 1 ) 

r x = kV R t . 

Jeżeli założy się, że k jest stałe dla wszystkich jonów, to 

#i V r l . 

V?Z' (1Ł5) 

Na przykład dla Na + F~ odległość międzyjonowa wynosi 2,31 A, refrakcja jonowa 
Na + równa jest 0,5, a refrakcja jonowa, F“ równa jest 2,5; promień jonowy Na+ wynosi 


^ 0,5 

Y 0,5 + y 2,5 


2,31 = 0,8525 k. 


Ponieważ, jak wynika z rozważań przedstawionych w rozdz. 11 (patrz str. 335 i na¬ 
stępne), polaryzacja molowa, P, i polaryzowalność, a, materiału mają również wymiar 
objętości, zatem którąś z tych wielkości można na miejsce R wstawić do równ. (12.5). 
Polaryzowalność Na + wynosi 0,19 • 10 -24 cm 3 , a polaryzowalność F _ — 0,96 • 10~ 24 cm 3 . 
Promień jonowy Na + jest więc równy: - 


V 0.19 

Y 0,19 + Y °> 96 


0,8505 A. 


Metoda Paulin g a, 1934 r. Pauling oparł swój układ promieni jonowych na 
następujących odległościach międzyjonowych: 


2,31 A 
3,14 A 
3,43 A 


3,85 A 
2,00 A 


Wybrał on te związki, gdyż (z wyjątkiem CsJ) wszystkie mają koordynację 6 : 6, a stosunek 
promieniowy wynosi dla nich ok. 0,73, wartość maksymalną dla koordynacji 6 : 6. Wartość 
ta na tyle przewyższa minimalny stosunek 0,414, że wpływ stosunku promieniowego może 
być pominięty. Pauling podzielił odległości międzyjonowe na promienie jonowe, zakładając, 
że objętości jonów są odwrotnie proporcjonalne do efektywnego ładunku 
jądra, który jest równy rzeczywistemu ładunkowi jądra Ze (gdzie Z oznacza liczbę 
atomową danego atomu) pomniejszonemu o stałą przesłaniania obliczoną według reguł 
Slatera (patrz str. 154) 2 ). 


x ) Wiadomo z poprzednich rozdziałów, że refrakcję molową można w przybliżeniu uważać za iloczyn 
liczby Avogadra i polaryzowalności elektronowej, a zgodnie z elektrostatyką polaryzowalność kulki z prze¬ 
wodnika jest równa trzeciej potędze jej promienia; stosowanie podanych wzorów jest więc równoważne 
założeniu, że powłoki elektronowe rozpatrywanych jonów mogą być uważane za kulki z przewodnika 
(przyp. red.). 

2 ) L. Pauling, J. Sherman, Z. Krist 81, 1 (1932). 
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Obliczenie to pozwala przewidzieć odległości w kryształach między jednowartościo- 
wymi jonami, kryształach o strukturze gazu szlachetnego, pod warunkiem, że wprowadzi 
się niezbędne poprawki uwzględniające wpływ liczby koordynacyjnej i wpływ stosunku 
promieniowego. Jeżeli jednak jony są wielo wartościowe, obliczenia prowadzone wg tej 
metody nie dają obserwowanych odległości międzyjonowych, lecz odległości międzyjonowe, 

Tablica 12,7 

Promienie krystaliczne*) 

Promienie jonów w kryształach; jony utworzone przez pierwiastki grup głównych 


Li+ 

Be 2+ 

B 3 + 


N 3 - 

o 2 - 

F- 

0,60*) **) 

0,31 

0,20 


1,71 

1,40 

1,36 

Na+ 

Mg 2+ 

Al 3+ 

Si 4+ 

P 3 - 

s 2 - 

ci- 

0,95 

0,65 

0,50 

0,41 

Ź,12 

1,84 

1,81 

K+ 

Ca 2 + 

Ga 3+ 

Ge 4+ 

As 3 “ 

Se 2 ~ 

Br- 

1,33 

0,99- 

0,62 

0,53 

2,22 

1,98 

1,95 

kb + 

Sr 2+ 

In 3+ 

Sn 4+ 

Sb 3 “ 

Te 2 " 

J- 

1,48 

1,13 

0,81 

0,71 

2,45 

2,21 

2,16 

Cs+ 

Ba 2+ 

X i 3 + 

Pb 4 + 




1,69 

1,35 

0,95 

0,84 






j T1+ 

Pb 2 + 






1,44 

1,21 
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Promienie jonów w kryształach; jony utworzone przez pierwiastki grup przejściowych 


Sc 3+ 

0,83 


Ti 3+ 

0,76 


V 3 + 

0,74 


Cr 3+ 

0,69 


Mn 3+ 

Fe 3+ 





0,66 

0,64 





Mn 2+ 

Fe 2+ 

Co 2+ 

Ni 2+ 

Cu+ 

Zn 2+ 

0,80 

0,76 

0,74 

0,72 

0,96 

0,74 





Ag + 

Cd 2+ 





1,26 

0,97 





Au+ 

Hg 2+ 





1,37 

1,10 


*) L. C. Pauling, The Naturę of the Chemical Bond, Cornell University Press, 1960, str. 514 
i 518. 

**) Podane wartości wyrażono w A. „ 

które byłyby stwierdzone (zachowując stałość innych warunków); gdyby jony były jedno- 
wartościowe. Z równ. (12.2) (patrz str. 396) można uzyskać wyrażenie określające zależ¬ 
ność odległości międzyjonowej dla jonów z-wartościowych, r g9 od odległości międzyjono- 
wej, r l9 w oparciu o założenie, że jony są jedno wartościowe. 

Ż równ. (12.2) uzyskuje się zależność 


nBK \ n ~ 1 


n 


/nBK\ 

\A?) 


© 


i 

»—1 


-<r- 


Jeżeh n — 9, to 


n 

yr 
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Promienie jonowe podane przez Paulinga, wyznaczone dla liczby koordynacyjnej równej 6 
(z uwzględnieniem poprawki na wartościowość jonu) nazywane są promieniami krystalicz¬ 
nymi Paulinga. Przedstawiono je w tabl 12.7. 

Dane przedstawione w tabl. 12.7 należy uzupełnić następującymi uwagami: 

1) Promień jonu dodatniego jest mniejszy niż promień odpowiadającego mu atomu 
w stanie kowalentnym lub metalicznym. 

2) Promień jonu ujemnego jest większy niż promień odpowiedniego atomu w stanie 
kowalentnym. 

3) Promienie szeregu izoelektronowych jonów dodatnich maleją ze wzrostem ładunku 
dodatniego. 

4) Różnica między promieniami jonów pierwiastków silnie elektroujemnych należących 
do tego samego okresu (np. S—1,84; Cl—1,81) jest niewielka. 

5) Wzrost dodatniego ładunku jądra, któremu towarzyszy wprowadzenie elektronów . 
do wewnętrznych orbitalów d atomów pierwiastków przejściowych (np. przy tworzeniu 
szeregu Mn 2+ , Fe 2+ , Co 2+ , Ni 2+ ), powoduje zmniejszanie się promienia jonowego. 

Wprowadzenie elektronów do wewnętrznych orbitalów / atomów pierwiastków ziem 
rzadkich (np. w szeregu od Ce 3+ do Lu 3+ ) powoduje również zmniejszenie promienia 
jonowego. Efekt ten znany jest jako kontrakcja lantanówcowa (patrz str. 1286). 


26 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 


Rozdział 13 

WODÓR 


OGÓLNE WŁASNOŚCI CHEMICZNE 

Wodór w warunkach normalnych jest gazem; jego własności fizyczne podano w tabl. 
13.3. Wodór w stanie stałym wykazuje gęsto upakowaną strukturę heksagonalną. 

W atmosferze pierwiastek ten występuje w niewielkich ilościach — zaledwie jedna część 
na milion (objętościowo). Wydziela się on w wyniku wielu reakcji zachodzących w przyro¬ 
dzie, a także otrzymywany jest w wielu procesach przemysłowych, lecz prędkość cząsteczek 
wodoru w temperaturze atmosfery ziemskiej jest wystarczająco duża, aby mógł on opuścić 
pole grawitacyjne Ziemi. Czysty wodór, używany do celów laboratoryjnych, otrzymuje 
się na drodze elektrolizy roztworu wodorotlenku barowego, przy zastosowaniu elektrod 
niklowych. Ślady tlenu usuwa się z niego przez przepuszczanie gazu nad ogrzewaną siatką 
platynową, a wytworzoną wodę absorbuje się w pięciotlenku fosforu. Można stosować 
dalsze oczyszczanie drogą absorpcji wodoru w palladzie w temperaturze pokojowej i desor¬ 
pcji prowadzonej pod próżnią w temp. 100°C. 

Wodór odznacza się wyjątkowymi własnościami chemicznymi. Atom wodoru składa 
się z protonu i jednego elektronu, znajdującego się w powłoce ls. Energia potrzebna do 
usunięcia elektronu z jego atomu jest bardzo duża, choć mniejsza od energii wybicia 
elektronu z atomu dowolnego gazu szlachetnego, z wyjątkiem ksenonu; świadczą o tym 
wielkości potencjałów jonizacyjnych (tabl. 11.15). Atom wodoru nie traci swego elektronu 
w żadnym procesie chemicznym; nie jest więc on podobny do atomów metali alkalicznych, 
które łatwo tracą elektron s , tworząc kationy. 

Wodór jest typowym pierwiastkiem niemetalicznym, nie wykazującym własności 
elektródodatnich. W reakcjach chemicznych atom wodoru zyskuje jeden elektron dając 
anion H~ lub tworzy z innym atomem wspólną parę elektronową. W tym również prze¬ 
jawia się różnica między własnościami atomu wodoru i atomów metali alkalicznych, które 
nie tworzą anionów typu Kr. 

Wodór tworzy z wieloma pierwiastkami związki dwuskładnikowe. Łączy się bezpośred¬ 
nio z metalami alkalicznymi oraz z wapniem, strontem i barem, dając podobne do soli 
wodorki typu LiH i CaH 2 . Wodór nie łączy się bezpośrednio z kadmem, cynkiem, rtęcią, 
ani z jakimkolwiek z pierwiastków trzeciej grupy. Reaguje bezpośrednio z węglem w łuku 
elektrycznym wytworzonym pomiędzy elektrodami grafitowymi w atmosferze wodoru, 
głównym produktem reakcji jest acetylen. Z innymi pierwiastkami grupy IYG nie reaguje 
bezpośrednio, łączy się jednak ze wszystkimi pierwiastkami grup: YG, YI G i YII G, dając 
wodorki o wiązaniach kowalentnych. Wodorki te są gazami lub lotnymi cieczami; ich 
wzór chemiczny jest określony wyrażeniem XH (8 _ G) , gdzie X oznacza atom pierwiastka, 
a G numer kolejny grupy. W wodorkach kowalentnych atomy wodoru są zwykle połączone 
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z innymi atomami dwucentrycżnymi wiązaniami^, lecz w kilku przypadkach (np. B 2 H 6 ) 
występuje wiązanie trójcentryczne. 

Wodór rozpuszcza się w metalach grupy IV P i VP, tworząc związki wewnętrzno- 
sieciowe; w metalach grup: YIP, VIIP, VIII i IX, rozpuszcza się w niewielkim stopniu. 
Metale grupy X, zwłaszcza pallad, bardzo dobrze rozpuszczają wodór, natomiast rozpusz¬ 
czalność jego w metalach grupy XI nie przewyższa rozpuszczalności w metalach grup: 
VLP, VILP, VIII i IX. 

Uważa się zwykle, że ze względu ną swe powinowactwo do tlenu i halogenów wodór 
jest reduktorem, jednak w reakcjach, w których zachodzi przenoszenie elektronów wodór 
oddziałuje raczej jako katalizator, niż jako czynnik redukujący. W reakcjach typu re¬ 
dukcji tlenku miedziowego działanie wodoru polega na odprowadzaniu atomu tlenu 
wyzwalanego w czasie redukcji jonu miedziowego Cu 2+ jonem tlenu O a “ 

Cu 2+ 0 2 ~ = 0.1 + 0 

o + h 2 = h—o—h \ 

(reakcję tę można porównać w redukcją HgO i Ag a O, zachodzącą w podwyższonej tempe¬ 
raturze). ' 

Zarówno w cząsteczce wodoru, jak i cząsteczce wody, każdy atom wodoru ma jedną 
wspólną parę elektronów —- sposób łączenia się nie zmienia się w wyniku reakcji. 

ATOM WODORU 

Izotopy wodom. Liczba atomowa wodoru wynosi 1. Znane są trzy izotopy: 

„zwykły wodór”, czyli prot o masie atomowej 1,0078 
deuter o masie atomowej 2,01472 

tryt o masie atomowej 3,0171 

Deuter i tryt zostaną omówione dalej (deuter na str. 432, a tryt na str. 439). 

Wodór atomowy. Budowę atomu wodoru w oparciu o mechanikę falową omówiono 
na str. 43. 

Atom ten powstaje z cząsteczki wodoru w wyniku pochłonięcia przez nią pewnej ilości 
energii: 

H 2 = H + H, AH = +■ 104,2 kcal. 

Stężenie wodoru atomowego w wodorze gazowym jest więc niewielkie. Pod ciśnieniem 
1 Atm i w temp.2000°C w gazowym wodorze znajduje się 1% wodoru atomowego; w temp. 
3000°C — ok. 9%. Wytworzone atomy wodoru nie rekombinują się szybko pod niskimi 
ciśnieniami, gdyż ilość energii wyzwolona podczas łączenia się dwóch atomów w cząsteczkę 
powoduje ich natychmiastowy ponowny rozpad. Okres półtrwania atomu wodoru wynosi 
ok. 1 sek pod ciśnieniem 0,2 mm Hg. Pod wysokim ciśnieniem lub w obecności gazu 
obojętnego zachodzą zderzenia potrójne i rekombinacja jest szybsza. Również obecność 
niektórych metali przyśpiesza ten proces. Podczas przepuszczania strumienia wodoru 
cząsteczkowego przez łuk elektryczny między elektrodami wolframowymi otrzymuje się 
znaczne ilości wodoru atomowego w gazie opuszczającym przestrzeń międzyelektrodową. 
Umieszczony w tym strumieniu wolfram topi się, ponieważ rekombinacja atomów wodoru 
na powierzchni metalu pociąga za sobą wydzielenie dużych ilości energii, podnosząc 
znacznie jego temperaturę (tt. wolframu 3400°C). W analogiczny sposób (unikając utle- 
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nienia powierzchni) można topić żelazo i stopy zawierające chrom, glin, srebro lub mangan; 
proces ten można wykorzystać do spawania metali. 

Wpływ danego metalu na przyśpieszenie rekombinacji atomów wodoru na jego po¬ 
wierzchni związany jest z nadnapięciem metalu; metale wykazujące wyższe wartości nad- 
napięcia mają mniejszy wpływ na przyśpieszenie rekombinacji. Sidgwick podaje następu¬ 
jący Szereg metali, ułożonych w kolejności wzrostu aktywności katalitycznej: 

Hg < Pb < Cu < Ag < Cr < Fe < W < Pd < Pt 

W szeregu tym nadnapięcie zmniejsza się stopniowo w miarę wzrostu aktywności katali¬ 
tycznej. 

Wodór atomowy można otrzymać następującymi metodami: 

1) dysocjacja termiczna wodoru cząsteczkowego (patrz wyżej), 

2) przepuszczanie rozrzedzonego do ciśnienia poniżej 0,01 mm Hg wodoru gazowego 
nad drutem wolframowym, platynowym lub palladowym, ogrzanym do temp. 1000— 
2000°C, 

3) przepuszczanie mieszaniny gazu szlachetnego (25 mm Hg) i wodoru (1 mm Hg) 
przez długą rurę, w której zachodzą wyładowania elektryczne, 

4) naświetlanie mieszaniny wodoru (ciśnienie poniżej 0,5 Atm) i pary rtęci promienio¬ 
waniem rezonansowym (2 = 2537 A) łuku rtęciowego; energia promieniowania hv przy¬ 
padająca na atom rtęci wynosi 112,0/Nkcal i jest większa od energii niezbędnej do dy- 
socjacji cząsteczki wodoru (104,2/Nkcal — por. str. 355), 

5) bombardowanie wodoru powolnymi elektronami (10—20 eV). 

Wodór atomowy ma silne własności redukujące. Jego działanie na tlen powoduje 
powstanie nadtlenku wodoru, a na etylen — powstanie etanu. Inicjuje on wybuchową 
reakcję między wodorem i tlenem. Wodór atomowy redukuje wodny roztwór nadtlenku 
wodoru do wody, a roztwory wodne azotanu srebrowego, chlorku rtęci(II) i octanu mie¬ 
dziowego do odpowiednich metali, chromiany do soli chromowych, nadmanganiany do 
soli manganowych oraz jod do jodowodoru. Powoduje on przemianę nadtlenku sodowego 
w wodorotlenek sodowy, redukuje AgO, Ag a O, CuO, Pb0 2 i HgO do metali, a GeO a 
do metalicznego germanu i GeH 4 , który rozkłada się podczas zetknięcia ze ściankami 
naczynia reakcyjnego. W wyniku działania wodoru atomowego na wyższe tlenki Ti, V, 
Nb, Cr, Mo, W i Mn powstają nieokreślone bliżej połączenia wodorotlenowe. Pierwszym 
etapem tych przemian jest prawdopodobnie reakcja addycji, w której tworzą się — dysocju¬ 
jące następnie — nadtlenki, np.: 

MnD 2 -* MnOOH -> Mn(OH) 2 -> MnO 

Benzen pod działaniem wodoru (pod ciśnieniem 0,5 mm Hg i w temp. — 180°C) zawierają¬ 
cego 60% wodoru atomowego redukuje się do dwuwodorobenzenu. Pary rtęci potraktowane 
w ten sposób ulegają redukcji do stałego wodorku rtęci, HgH, rozkładającego się w temp. 
poniżej — 1Q0°C. 

PROTON H + 

Proton, jądro atomu wodoru, ma masę równą 1,0078 (masa atomowa tlenu wynosi 
16) i promień rzędu 10~ 13 cm. W warunkach normalnych czas istnienia wodoru w tym stanie 
jest bardzo krótki: łączy się on szybko z elektronem, stając się obojętnym atomem..Protony 
można wytworzyć następującymi, metodami: 
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1) jonizacja wodoru cząsteczkowego w luku elektrycznym lub za pomocą wyładowań 
o częstości radiowej, 

2) bombardowanie np. zestalonej parafiny neutronami lub deuteronami, * 

3) w niektórych reakcjach jądrowych, np.: 

Ł JN + |He-» "Ó-+ 1H 

w której szybka cząstka a reaguje z atomem azotu. 

Proton w roztworze wodnym. W chemii roztworów wodnych kation występujący w roz¬ 
tworze kwaśnym lub obojętnym zapisuje się często dla uproszczenia jako H+, przez ana¬ 
logię do innych kationów, np. Li+ i Na + . W rzeczywistości własności protonu znacznie się 
różnią od własności jednowartościowych jonów metali z następujących względów: 

1) niezwykle duża wartość energii tworzenia protonu z atomu wodoru (por. potencjał 
jonizacyjny, tabl. 11.15, str. 362), 

2) niezwykle mały promień jonu H + (tylko 1/50 000 promienia Li + ), 

3) olbrzymie natężenie pola „na granicy” jonu H + — 2,5 • 10 9 razy większe niż w przy¬ 
padku Li + , najbardziej elektroujemnego jonu- spośród metali alkalicznych. 

Z tych względów proton, stykając się z innymi atomami, zawsze przechodzi w stan 
kowalentny. 

Kationem występującym rzeczywiście w obojętnych i kwaśnych roztworach wodnych 
jest jon hydronowy, H s O + , będący kompleksem tlenowym, a nie uwodnionym protonem, 
podobnie jak aldehyd mrówkowy nie jest uwodnionym węglem. Jon hydronowy tworzy się 
bezpośrednio z cząsteczek wody, które polimeryzują, łącząc się ze sobą wiązaniem wodoro¬ 
tlenowym (por. str. 413). Atom wodoru w wiązaniu wodorotlenowym może zajmować 
jedno z dwu, charakteryzujących się najniższą energią, położeń, odległych o 1,0 A od każ¬ 
dego z dwu atomów tlenu 

H 1 + 

L/T 


H 


\ 


O 


H 


2,76 

.H—O 

1,0 

(a) 


H 




./ 

H 


P—R 


+ 


(b) 


Gdy środkowy atom wodoru na rys. (a) przesunie się w położenie, w którym przedstawiony 
jest on na rys. (b), wtedy może nastąpić dysocjacja układu na H 3 0 + i OH~\ Prawdopodobnie 
w analogiczny sposób przebiega dysocjacja chlorowodoru rozpuszczonego w wodzie; 
schemat tej reakcji podano poniżej: 

H TH 


O* 


/ 


•H—Cl i 


H 


/ 


O—H 


H 


+ a- 


Panuje przekonanie 1 ), że podczas elektrolizy wody, tj. roztworów słabo alkalicznych 
lub słabo kwaśnych, redukcji na katodzie ulega cząsteczka wody, a nie jon hydronowy 

2e- + 2H a O - H 2 + 20H~ 

Anion wodorkowy H“. Anion wodorkowy stanowi proton, związany z dwoma elektro¬ 
nami zajmującymi orbital ls; jego konfiguracja elektronowa przypomina konfigurację 
atomu helu. Jon H~ występuje w wodorkach metali pierwszej grupy (patrz str. 448) 
oraz w wodorkach Ca, Sr i Ba (patrz str. 502). 


Ł ) P. Delahay, /. Am. Chem. Soc., 74, 3497 (1952). 
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jon e+ 


Zjonizowana dwuatomowa cząsteczka wodoru składa się z jednego elektronu, związa¬ 
nego z dwoma protonami. Jest ona bardzo nietrwała; powstając w rurze do wyładowań, 
rozpada się tak szybko, że nie można nawet zarejestrować jej widma. Cząsteczka ta jest 
mało interesująca z chemicznego punktu widzenia, ma jednak duże znaczenie teoretyczne; 
występujące w niej wiązanie stanowi najprostszy przykład wiązania między dwoma ato¬ 
mami. Opisujące zjonizowaną cząsteczkę wodoru równania Schródingera można rozwiązać, 
jeśli wybrana funkcja falowa jest liniową kombinacją.funkcji falowych izolowanych atomów 

wodoru. Wielkość całkowitej energii wiązania dwucent- 



rycznego opisuje równ. (4.9) (por. str. 136): 


Eą zb Eąb 
1 i Sab 


Rys. 13.1. Model zjonizowanej czą- Układ ten można rozpatrywać jako atom wodoru — A , 
steczki wodoru znajdujący się w sąsiedztwie protonu — B (rys. 13.1). 

Rozpatrując ten model zakłada się, że elektron „należy” 
do A . Jeśli E 0 jest energią elektronu, gdy A znajduje się w stanie podstawowym, to obec¬ 
ność protonu B zwiększa energię potencjalną o e 2 jR i zmniejsza ją o e 2 /r b ; R jest tu odleg¬ 
łością między jądrami, a r b — odległością dzielącą elektron od jądra B. Wielkości, wystę¬ 
pujące w równ. (4.9), określone są wyrażeniami (por. str. 136): 


: C r p + V p ) dr = £„ + J i- ~ dr. 


=j MB (E'- e y b +ę)dT, 


Sab — JwA^PBdr. 

Całki te można obliczyć; można też wyrazić je w funkcji odległości międzyjądrowej R 
i wykreślić w ten sposób E + w zależności od R. Swoim przebiegiem krzywa przypomina 
krzywą Morse’a (patrz str. 234), wykazując minimum wartości E\ odległość międzyjądro- 
wa w tym punkcie jest równa długości wiązania. Jeśli równanie Schródingera jest rozwią¬ 
zywalne, wówczas otrzymuje się wyrażenie na y> moV Dla chemika najbardziej interesujące 
są jednak otrzymane w ten sposób wartości energii dysocjacji (41 kcal/mol) i długości 
wiązania (1,32 A). Ponieważ nie udało się zarejestrować widma zjonizowanej cząsteczki 
wodoru, przeto nie można porównać przebiegu teoretycznych i doświadczalnych krzywych 
energii. Drogą pośrednią, z pomiarów potencjałów jonizacyjnych H 2 i H i przez ekstra¬ 
polację serii Rydberga dla cząstecżki H 2 , otrzymano dla energii dysocjacji wartość 
61 kcal/mol, a dla długości wiązania — 1,06 A. Określona w ten sposób długość wiązania jest 
dwa razy większa od pierwszego promienia Bohra i jest chyba wartością bardziej prawdo¬ 
podobną niż 1,32 A. Zastosowanie atomowych funkcji falowych do opisania cząsteczki 
musi siłą rzeczy spowodować istnienie niedokładności; w celu uzyskania dobrej zgodności 
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z wartościami doświadczalnymi 1 ) wprowadzono szereg „poprawionych” funkcji falowych 
np. funkcje Hylleraasa i Jaffego 2 ). 

Wykresy rozkładu ładunku zjonizowanej cząsteczki wodoru przypominają podane na 
str. 140 wykresy dla wiązania dwucentrycznego (rys. 4.3). Można obliczyć wartości energii 
dla stanu odpychania i stanu wzbudzonego zjonizowanej cząsteczki wodoru i wykreślić 
odpowiednie krzywe energii. 

Jon Hf. Stwierdzono obecność tej trójatomowej zjonizowanej cząsteczki wodoru 
w rurze do wyładowań. Cząsteczka ta ma masę 3,026, co wyraźnie odróżnia ją od atomu 
trytu, którego masa równa się 3,0171. Trwałość tej cząsteczki jest stosunkowo duża; 
wynika to z następujących równań: 

H + H+H+=H+ AH= -184 kcal, 

H 2 + H+ = H+ AH - -80,6 kcal, 

H + H+ = H+, AH= -19,6 kcal. 

Jony H + i H+ wykazują tendencję do przejścia w H+,« którego strukturę opisuje liniowy 
orbital trój centry czny (por. str. 138). 


CZĄSTECZKA WODORU, H 2 


Cząsteczka wodoru różni się znacznie od zjonizowanej cząsteczki wodoru, gdyż zło¬ 
żona jest z dwu elektronów połączonych z dwoma protonami. Wiązania zarówno w cząs¬ 
teczce, jak i w zjonizowanej cząsteczce wodoru stanowią przykłady wiązania dwucentrycz¬ 
nego, w związku z czym energię ich orbitalów molekularnych opisuje to samo wyrażenie: 


Ea dr Eab 
E-u = -. 

1 i S A b 

W tych dwóch przypadkach otrzymuje się jednak różne 
całki. Dla cząsteczki wodoru przy obliczaniu energii trzeba 
uwzględnić oba elektrony (rys. 13.2). Energię potencjalną 
V całego układu można przedstawić wyrażeniem: 

y_ e 2 e 2 e 2 e 2 e 2 ^ e 2 

r a± r bx r fla r bi r 12 R > 



doru 


gdzie: r 12 — odległość elektronu (1) od elektronu (2), r ax 

— odległość elektronu (1) od jądra A, r bx — odległość elektronu (1) od jądra B , r aj — od¬ 
ległość elektronu (2) od jądra A, r bz — odległość elektronu (2) od jądra B, R — odległość 
jądra A od jądra B. 

Na str. 152 podano wyrażenie opisujące energię wiązania dwucentrycznego, wynika¬ 
jące z teorii wiązań walencyjnych. Zawiera ono dwie możliwe wartości energii, odpowia¬ 
dające stanowi wiążącemu i anty wiążącemu: 


E 1 = 2E i) + 


C + A 

i Ts7b 9 


E 2 — 2E 0 + 


C — A 
1 -Sab 9 


x ) Obliczenie, w którym zastosowano pojęcie wirującego ładunku (str. 361) i wartość energii wiązania 
równa 61 kcal, daje długość wiązania 1,0 A. 

2 ) E. A. Hylleraas, Z. Phys., 71, 739 (1931); G. Jaffe, Z. Phys. 9 87, 535 (1934). 
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Można obliczyć całki C i A; obie mają wartości ujemne, przy czym całka A jest większa 
od C , Energia E 1 przybiera mniejsze wartości niż suma energii dwu izolowanych atomów 
wodoru w stanie podstawowym, a więc odpowiada ona stanowi wiążącemu trwałej cząstecz¬ 
ki wodoru. Energia E t jest większa od sumy energii dwu izolowanych atomów wodoru 
w stanie podstawowym — odpowiada zatem stanowi antywiążącęmu, charakteryzującemu 
się występowaniem niedoboru ładunku między dwoma jądrami. Wyliczone wartości E x 
można wykreślić w zależności od odległości międzyjądrowej. Najmniejsza wartość E x 
odpowiada energii dysocjacji równej 72,3 kcal i długości wiązania wynoszącej 0,86 A. 
Przy wyznaczaniu doświadczalnej krzywej energii można posłużyć się widmem wodoru. 
Z krzywej tej odczytuje się —wykazujące dobrą zgodność z teoretycznymi — wartości 
energii dysocjacji i długości wiązania 104,18 kcal i 0,74 A. Wielu badaczy wprowadzało 
coraz bardziej skomplikowane funkcje falowe, aby uzyskać lepszą zgodność z danymi 
doświadczalnymi; procek ten osiąga kulminację w pracy Jamesa i Coolidge’a, którzy 
wprowadzali wciąż nowe parametry, aż do osiągnięcia bardzo dobrej zgodności doświad¬ 
czenia z teorią. Zagadnienie znaczenia teoretycznego takiego postępowania może jednak 
podlegać dyskusji 1 ). 

Ortowodór i parawodór 2 ) 

Znane są dwie odmiany izomeryczne wodoru cząsteczkowego: ortowodór i parawodór. 
Izomeria ta jest spowodowana istnieniem dwóch możliwych sprzężeń spinów jąder atomów 
cząsteczki. Przypuszcza się, że spiny jąder leżą w płaszczyźnie prostopadłej do osi cząsteczki, 
w cząsteczce ortowodoru spiny dwu jąder są równoległe, a w cząsteczce parawodoru — 


Tablica 13.1 

Zawartość para- i ortowodoru w mieszaninach równowagowych 


Temperatura, °K 

Parawodór, % 

Ortowodór, % 

20 

99,8 

0,2 

50 

76,9 

23,1 

100 

38,5 

61,5 

200 

26,0 

74,0 

273 

25,13 

74,87 

298, 

25,1 

74 9 

nieskończoność 

25,0 

75,0 


antyrównoległe. Sprzężenie wypadkowego spinu jądrowego z całkowitym momentem 
pędu cząsteczki (z pominięciem spinu jądrowego) omówiono krótko w rozdz. 7 (patrz 
str. 245). Stwierdzono, że ortowodór odpowiada jedynie nieparzystym wartościom /, a pa¬ 
rawodór— tylko parzystym wartościom /. 

Zwykły wodór gazowy jest mieszaniną tautomerów: orto- i parawodoru, a więc mie¬ 
szaniną o składzie określonym prawami, równowagi chemicznej. Składy mieszanin równo¬ 
wagowych w niektórych temperaturach podano w tabl. 13.1. Dane zamieszczone w tej 

*) Obliczenie oparte na pojęciu wirującego ładunku (por. str. 361) i wartości energii wiązania, równej 
104 kcal, daje wartość 0,73 A. 

2 ) Bardziej szczegółowe wyjaśnienia znajdzie czytelnik w monografii A. F a r k a s a, Orthohydrogen, 
Parahydrogeń, and Heavy Hydrogen, Cambridge University Press, 1935. 
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tablicy wskazują wyraźnie, że w temp.273°K i powyżej występuje oczekiwany stosunek 
statystyczny trzech części ortowodoru na jedną część parawodoru (por. str. 438). Należy 
zauważyć, że zawartość "procentowa ortowodoru nigdy nie przekracza 75% 1 ). Czysty para¬ 
wodór przechowywany w naczyniu szklanym nie ulega obserwowalnym zmianom 
w ciągu trzech tygodni; okres jego półtrwania wynosi ok. trzech lat. 

Przejście jednej odmiany izomerycznej w dnigą. Podczas oziębiania gazowego wodoru 
do bardzo niskiej temperatury cząsteczki dążą do osiągnięcia możliwie najniższego stanu 
energetycznego. Dla cząsteczek parawodoru stan ten odpowiada wartości J — 0, a dla 
cząsteczek ortowodoru J = 1. Wynika z tego, że parawodór jest bardziej trwały w niskich 
temperaturach, a cząsteczki ortowodoru wykazują w tych warunkach dążność do przejścia 
w cząsteczki parawodoru. Stwierdzono doświadczalnie, że po ogrzaniu do temperatury 
pokojowej gazu przebywającego dłuższy czas w niskiej temperaturze widmo gazu wykazuje 
jedynie linie odpowiadające zmianie wartości J o liczbę parzystą, z zupełnym wyelimino¬ 
waniem innych linii widmowych. Doświadczenie to wykonali po raz pierwszy Bonhoeffer 
i Harteck 2 ). Wynik doświadczenia potwierdza przypuszczenie o bardzo powolnym przej¬ 
ściu od parawodoru do mieszaniny równowagowej, w związku z czym odmianę trwałą 
w niskich temperaturach stanowi parawodór. Aby mogło nastąpić przejście jednej formy 
wodoru w drugą z normalną szybkością, gaz musi być zaktywowany wodorem atomowym 
lub musi stykać się z odpowiednim katalizatorem. Wodór atomowy można wprowadzić 
do wodoru cząsteczkowego następującymi metodami: 

1) zmieszanie, 

2) spowodowanie wyładowań elektrycznych w wodorze cząsteczkowym, 

3) ogrzewanie wodoru cząsteczkowego do temp. 800°C. 

Po zmieszaniu wodoru wzbogaconego w parawodór (w wyniku działania węgłem 
aktywnym na wodór w temperaturze wrzenia ciekłego powietrza lub ciekłego wodoru) 
z wodorem opuszczającym rurę do wyładowań, a więc zawierającym wodór atomowy, 
następuje częściowa konwersja do mieszaniny równowagowej para-orto. Przeprowadzając 
tę reakcję w różnych temperaturach można określić ciepło aktywacji reakcji: 

para H a -f H = orto H a + H 

które, jak stwierdzono, wynosi 7,250 kcal. Najbardziej bezpośrednim sposobem zmieszania 
wodoru cząsteczkowego z wodorem atomowym jest wywołanie wyładowań elektrycznych 
w gazie. 

Ogrzanie gazu do wysokiej temperatury inicjuje konwersję parawodoru do mieszaniny 
równowagowej. Jest to wywołane prawdopodobnie powstawaniem atomów w wyniku 
dysocjacji termicznej cząsteczek wodoru. Jako inicjatory przejścia w stan równowagi mogą 
też być stosowane katalizatory homo- lub heterogeniczne. ZauwUono, że dobrymi katali¬ 
zatorami są substancje paramagnetyczne (np. dobrymi katalizatorami są gazy paramagne¬ 
tyczne, jak tlen, tlenek azotu i dwutlenek azotu), natomiast gazy diamagnetyczne, jak 
N 2 , N 2 0, C0 2 , NH 3? HJ i S0 2 , nie wykazują działania katalitycznego. Jony paramagne- 

x ) Ortowodór o czystości 99% otrzymano przez trzykrotną adsorpcję i desorpcję na y-Al 2 0 3 w temp. 
20,4°K i pod ciśnieniem 50 mm Hg — C. M. Cunningham, D. S. Chaplin, H. L. J o h n s t o n, 
/. Am. Chem. Soc., BO, 2382 (1958). 

2 ) K. F. Bo trh o e f f e r, P. Harteck, Z. Phys. Chem., B4, 113 (1929). 
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tyczne znajdujące się w roztworze również inicjują konwersję, a szybkość przemiany jest 
uzależniona od-momentu magnetycznego jonu, co ilustrują dane zawarte w tabl. 13.2. 

Węgiel aktywny wydatnie absorbuje gazy tylko w niskich temperaturach. Dlatego też 
mieszanina, znajdująca się uprzednio w równowadze w temperaturze pokojowej, łatwo 
osiąga stan równowagi w temperaturze ciekłego powietrza w obecności tego katalizatora. 


Tablica 13.2 

Wpływ jonów paramagnetycznych na szybkość przemiany 
parawodoru do mieszaniny równowagowej 


Jon 

Moment magne¬ 
tyczny, magnetony 
Bohra 

Stała szybkości k , 
mol -1 • 1 • min- 1 

Zn 2+ 

0 

0 

Cu 2 + 

,1,9 

1,15 

Ni 2+ 

3,2 

1,95 

Co 2 + 

5,1 

5,56 

Fe 2 + 

5,3 

6,05 

Mn 2+ 

5,8 

8,05 


Obecność węgla aktywnego nie pomaga jednak w odtworzeniu poprzedniej równowagi, 
jeśli mieszaninę ogrzeje się znów do temperatury pokojowej. Czerń platynowa zachowuje 
się odwrotnie niż węgiel aktywny — w temperaturze pokojowej ułatwia ona osiągnięcie 
stanu równowagi mieszaniny, będącej początkowo w stanie równowagi w niskiej tempera¬ 
turze. Nie działa ona jednak skutecznie w temperaturze ciekłego powietrza. Prawdopo¬ 
dobnie działa też tylko w jednym kierunku, powodując przemianę parawodoru w orto- 
wodór. Badania aktywności katalitycznych różnych tlenków wykazały, że w temp. 86°K 
najbardziej aktywne są tlenki paramagnetyczne. 

Własności fizyczne. Niektóre własności fizyczne ortowodoru, parawodoru i „zwykłego 
wodoru 55 oraz ich mieszaniny równowagowej podano w tabl. 13.3. 


Tablica 13.3 

Niektóre własności fizycżne wodoru 


• 

Ortowodór 

Parawodór 

Mieszanina 

równowagowa 

Temp. topnienia, °K 

13,93 

13,88 

13,92 

Temp, wrzenia, °K 

20,41 

20,29 

20,38 

Prężność pary, mm Hg 




3,95°K 


57 

53,9 

20,39°K • 


787 

760 

Ciepło właściwe rotacyjne. 




50°K 

0,00 

0,040 

0,010 

100°K I 

0,073 

1,504 

0,431 

200°K 

1,151 

2,767 

' 1,555 

298°K 

1,838 

2,186 

1,925 ' 

Ciepło utajone, cal /mol (w 20°K) 




topnienie 


28,08 


parowanie 


215,0 

219,3 
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Moment magnetyczny. , Moment magnetyczny cząsteczki parawodoru 
jest równy zeru, ponieważ antyrównoległe spiny kompensują się nawzajem. Moment 
magnetyczny cząsteczki ortowodoru jest równy podwojonemu momentowi protonu. 

Przewód n ictwo cieplne. Orto- i parawodór wykazują różne przewodnictwo 
cieplne. Stwierdzono, że istnieje liniowa zależność między ilością parawodoru w mieszani¬ 
nie a przewodnictwem cieplnym mieszaniny orto- i parawodoru. Zależność tę można 
wykorzystać do oznaczania zawartości parawodoru w danej próbce wodoru. 

Zastosowania parawodoru. Szybkość przemiany parawodoru w mieszaninę równo¬ 
wagową znalazła zastosowanie w pomiarach Stężenia wolnych atomów wodoru w gazie, 
a zwłaszcza stacjonarnego stężenia atomów wodoru w reakcjach fotochemicznych. 


MOSTEK WODOROWY 


Grupa składająca się z atomu wodoru połączonego z jednym z silnie elektroujemnych 
atomów, np. F, O lub N, ma szczególne własności; może ona łączyć się z innymi z tych* 
atomów, jak również,'choć nie tak łatwo, z atomem chloru. Istnienie takich wiązań stwier¬ 
dzono we wszystkich stanach skupienia materii, np. między atomami fluoru w gazowym 
fluorowodorze, między atomami tlenu w wodzie i między atomami tlenu w tlenowych 
kryształach niektórych soli (np. węglanu sodowego). Wiązania te można przedstawić 
następująco: 


/\ /\ 

F F—H H 


/ 


O—H O 


H 


H O O -H—O O O ‘H—O 

/ \ / I \ / I 

c c c c 

v I / \ I / \ 

H O O O-H—O O O 


Wiązanie łączące F z F czy O z O w powyższych przykładach znane jest pod nazwą most¬ 
ka wodorowego. Jak widać na schemacie, składa się ono z dwu części: pierwotnego 
wiązania kowalentnego F—H lub O—H i nowego połączenia H-F lub O.-H. Stwierdzo¬ 
no, że pierwotne wiązanie kowalentne, stając się częścią mostka wodorowego, zmienia się 
nieco i połączenie przedstawione na rysunku linią kropkowaną odpowiada przyciąganiu 
elektrostatycznemu (pełniejsze omówienie tego zagadnienia podano dalej). Duża elektro- 
ujemność atomu F, O czy N powoduje polaryzację atomu wodoru 1 ): 

< 5 - < 5 + 

F—H 

Atom wodoru, który wykazuje dążność do przejścia w proton, dzięki ładunkowi dodat¬ 
niemu przyciąga siłami kulombowskimi znajdującą się w pobliżu grupę ujemną. Obser¬ 
wuje się tu ciekawe przeciwieństwo wiązania kowalentnego — w tym ostatnim para ele¬ 
ktronów wiąże dwa dodatnie jądra 0®©, a w przypadku mostka wodorowego proton 
łączy dwa naładowane ujemnie atomy ©H + ©. 

• < 5 - < 5 + 

x ) Zapis F—H wskażuje na przemieszczenie ładunku ujemnego od atomu oznaczonego <5+ do atomu 
oznaczonego S—, lecz oczywiście wielkość przemieszczonego ładunku jest znacznie mniejsza niż 1 elektron 
na atom. ' 
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Zgodnie z omówionymi w rozdz. 5 zasadami, atomy F, O i N występują w związkach 
w tetraedrycznym stanie walencyjnym 1 ). Wodorki tych pierwiastków można więc przed¬ 
stawić w następujący sposób: 

\ /H \ /H x H, y H 

X. ' ><H ><„ 


•\f/ 




W \H 

s+ s+ 




\ >< H T 

[_H/ Nhj 


jon wodorotlenkowy 

pyr' 


/°\. 


które w zapisie sferycznym przybiorą następujące postacie: 





Orbitale tetraedryczne, nie przenikające się z orbitalami atomów wodoru, zajęte są przez 
wolne pary elektronowe. W wyniku polaryzacji atomów wodoru pod wpływem działania 
elektroujemnego atomu centralnego tworzą się dipole. Zakładając, że wolne pary znajdują 
się na ujemnym biegunie dipolu, powyższe wzory można napisać następująco: 


Gdyby w grupie FH wiązanie F—H było całkowicie spolaryzowane, wówczas .układ powi¬ 
nien składać się z jonu fluorkowego, F“, o promieniu 1,36 A i protonu, którego promień 
w porównaniu z promieniem F - można by zaniedbać. Grupa taka zachowuje charakter 
jonowy i można ją przedstawić jako kulę, w której trzy ujemnie naładowane wycinki 
odpowiadają wolnym parom, a jeden wycinek, o ładunku dodatnim reprezentuje proton. 


Zgodnie z tym sposobem opisu, mostek wodorowy powstaje na skutek przyciągania między 
dodatnio naładowanym wycinkiem jednej kuli i ujemnie naładowanym wycinkiem drugiej. 

Szczególnie ciekawe są mostki wodorowe łączące atomy tlenu. Atom tlenu może wystę¬ 
pować w każdym z poniższych zespołów: 

woda jon hydronowy jon wodorotlenkowy jon tlenkowy 


W oparciu o powyższe rozumowanie cząsteczki wody i amoniaku można przedstawić i 
w następujący sposób: J 


Należy zauważyć, że wartościowość jonowa każdego zespołu zostaje ustalona prawidłowo, 
jeśli przyjmuje się wielkość każdego ładunku + czy — jako równą połowie ładunku elektro- i 

Ł ) Badania spolaryzowanego widma (w podczerwieni) pojedynczego kryształu CaCl 2 ,2H s O po- J 
twierdząją pogląd, że orbitale atomu tlenu w cząsteczce wody są ułożone tetraedrycznie (Rundle | 
i in., J. Am. Chem. Soc 1958, 2450). -J 
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nowego (nie stosuje się to do atomów fluoru i azotu). W podobny sposób można przed¬ 
stawić również grupy kowalentne ROH, R^O i RO. Grupa RO reprezentuje jon 
kwasu tlenowego, np. SO^", CIO 7 lub CO 3 - ; O jest jednym z atomów tlenu, R — resztą 
jonu. Jeśli S0 4 zapiszemy jako 0 3 S—O, wtedy R symbolizuje 0 3 S. Jeśli R nie jest atomem 
wodoru, lecz atomem innego pierwiastka lub grupą, to wycinek kulisty, odpowiadający 
w zapisie sferycznym atomowi wodoru, łączącemu się z R, nie jest oznaczony +? np.: 


ROH R 1 R 2 O RO 



Często spotyka się dwie formy mostka wodorowego między dwoma atomami tlenu: 
1 ) mostek między ROH i RO i 2 ) mostek między ROH i ROH; można to przedstawić 
następująco: 



' 1 ) 2 ) 


Różnica między tymi dwiema formami jest oczywista: atom tlenu, znajdujący się po prawej 
stronie w pierwszym przykładzie ma trzy wycinki ujemne i może wytworzyć dodatkowy 
mostek wodorowy, występując jedynie jako donor elektronów, np. w LiC10 4 ,3H 2 0, a atom 
tlenu w drugim przykładzie ma jeden wycinek dodatni i jeden ujemny, a więc może two¬ 
rzyć dodatkowy mostek wodorowy, występując zarówno jako donor, jak i akceptor elek¬ 
tronu (np. kwas borowy). 

Różnica między dwiema formami mostka wodorowego łączącego atomy tlenu jest 
dostatecznie wyraźna, aby można było jedną z nich nazwać wiązaniem wodorowym, drugą 
zaś wiązaniem wodorotlenowym (hydroksylowym). 

Wiązanie wodorowe R—O—H - O—R; odległość O—H—O wynosi 2,55 A. 

Wiązanie wodorotlenowe R—O—H-.-O—R; odległość O—H—O wynosi 2,75 A. 

H 

Termin wiązanie wodorowe stosuje się do opisania każdego mostka wo¬ 
dorowego, różniącego się od wiązania wodorotlenowego, między dwoma atomami elektro- 
ujemnymi. Termin wiązanie wodorotlenowe ograniczony jest tylko do mostka 
wodorowego, tworzonego przez dwie grupy OH. Pojęcie mostek wodorowy 
obejmuje zarówno wiązanie wodorowe, jak i wiązanie wodorotlenowe. 

Normalnie każdy elektroujemny atom tworzy tylko jeden mostek wodorowy; stwier¬ 
dzenie to słuszne jest w przypadku polimerów i związków o zamkniętej strukturze pierście¬ 
niowej. W niektórych układach krystalicznych, jak KHF 2 , oraz w strukturach łańcuchowych 
HCN i NaHC0 3 , atom fluoru lub tlenu bierze udział w tworzeniu jednego tylko mostka 
wodorowego, podobnie jak w strukturach przypisywanych KH 2 PQ 4 i (NH 4 ) 2 H 3 JO e 
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Jednak już w warstwowych sieciach N 2 H 6 F 2 i B(OH) 3 oraz w trójwymiarowych struktu¬ 
rach NH 4 F, NH 4 HF 2 i lodu dany atom fluoru, tlenu lub azotu bierze udział w tworzeniu 
więcej niż jednego mostka wodorowego. 


Warunki tworzenia mostka wodorowego 


Aby między atomami X i Y utworzył się mostek wodorowy, X—H • ■ Y, muszą być speł¬ 
nione następujące warunki: 

1) atomy X i Y muszą być silnie elektroujemne, 

2) odległość między X i Y (określona budową cząsteczkową lub krystaliczną rozpatry¬ 
wanej substancji) powinna wynosić ok. 2,7 A. 

Elektroujemność. Atom wodoru tworzący mostek wodorowy jest niemal 
zawsze połączony wiązaniem kowalentnym z jednym z silnie elektroujemnych atomów, 
F, O lub N; mostek „sięga” więc do atomu jednego z tych pierwiastków. Znane są jednak 
przykłady mostków wodorowych, w których biorą udział atomy mniej elektroujemne, 
jak np. atom chloru w o-chlorofenolu 



Elektroujemność atomu zwiększa się, gdy rośnie jego dodatni ładunek jonowy lub gdy 
stanowi on dodatni składnik w parze atomów związanych wiązaniem kowalentnym wy¬ 
kazujących silny charakter jonowy. Na przykład dodatni jon amonowy, NH 4 , tworzy 
silne wiązanie wodorowe we fluorku amonowym, natomiast w krysztale amoniaku między 
obojętnymi cząsteczkami występują jedynie słabe wiązania. Tworzenie mostka wodoro¬ 
wego między cząsteczkami HCN umożliwia budowa cząsteczki H—C-^-N, w której wiązanie 

potrójne zwiększa elektroujemność atomu azotu i atomu węgla, podobnie jak potrójne 
wiązanie w acetylenie zwiększa elektroujemność dwu atomów węgla. Polimeryzacja za¬ 
chodzi więc według następującego schematu: 

H—C—N- ■ -H—C—N- • H—C-N 

n TC Tl 

Tworzenie wiązań wodorotlenowych w krystalicznych wodorotlenkach zależy w dużej 
mierze od elektroujemności pierwiastka, z którym łączy się grupa wodorotlenowa. Jeśli 
założymy, że krystaliczne wodorotlenki mają charakter jonowy, wówczas jon wodoro¬ 
tlenowy musi być zobojętniany przez jakiś kation X. W krysztale każdy jon OH~ jest 
otoczony przez sąsiednie jony X+ stosownie do ich liczby koordynacyjnej, a każdy jon 
X + otoczony jest jonami OFh. Jeżeli w danym krysztale jony X + odznaczają się niską. 
wartościowością jonową, a dużą liczbą koordynacyjną w stosunku do OH~, wówczas 
efekt polaryzacji OH~ przez X + jest niewielki. Odwrotnie, jeśli jon X + ma dużą wartościo¬ 
wość jonową, a niską liczbę koordynacyjną w stosunku do OH~, występuje silna polary¬ 
zacja jonu OH~, a więc obserwuje się znaczną dążność do tworzenia wiązania wodoro¬ 
tlenowego. 
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Polaryzujące działanie kationu w krysztale związku, zawierającego grupę OH, a zatem 
dążność do tworzenia wiązań wodorotlenowych, wyraża się stosunkiem 

ładunek kationu 
liczba koordynacyjna kationu ‘ 

W tabl. 13.4 przedstawiono dane dotyczące polaryzującego działania szeregu kationów; 
można stwierdzić, że im bardziej zasadowy charakter wykazuje wodorotlenek, tym mniej- 


T ab lic a 13.4 

Długość wiązania O—O w kryształach niektórych wodorotlenków metali 




Typ struktury 
krystalicznej 

Liczba ko- 

Polaryzujący 

Długość 

Związek (rozpatrywany jako 
zjonizowany) 

ordynacyjna 

kationu 

wpływ na 
jon OH- 

wiązania 

o—o, A 

LiOII 


regularna, zewnętrznie cen¬ 
trowana (jony Li + znajdują 
się w lukach tetraedrycz- 


1 




nych) 

4 

A 

3,60 


Związki nie za- 



ą 

1 


KOH 

wierające 

NaCl 

6 

1 — 


wiązań OH 



6 

i 


Ca(OH) 2 


warstwowa, typu CdJ 2 

6 

i 

3 

3,36 

Mg(OH) 2 


warstwowa, typu CdJ 2 

6 

1 

3 

3,22 

Zn(OH) 2 


tetraedryczna 

4 

1 

2 

2,83 

Al(OH) s 

Związki*) za¬ 

warstwowa, gęsto upako¬ 


1 


i 

wierające 

wana 

6 

2 

2,78 

BfOH), 

wiązania OH 

warstwowa 

3 

1 

2,70 

Te(OH)s 



6 

1 

2,76 

lód 





2,76 


*) Należy zauważyć, że cztery wodorotlenki wymienione w tabl. 13.4, tworzące wiązania OH, są sła¬ 
bymi kwasami; żaden z nich nie tworzy jednak prostych soli. Gliniany i cynkany są tlenkami komplekso¬ 
wymi, jon boranowy jest jonem kompleksowym, a kwas ortotellurowy H g Te0 6 jest tylko dwuzasadowy. 


sze jest prawdopodobieństwo występowania wiązania wodorotlenowego w krysztale. 
W wyniku bardzo silnej polaryzacji atom wodoru może oderwać się od jednego z jonów 
i łączyć się z innym, tworząc cząsteczkę wody: 

X+ [H—Ó:]~ ••• [H—Ó:]"X+ = X+ + H a O + H s O + :6: 2 - + X+ 

Powyższy mechanizm może wyjaśnić nietrwałość związków węgla, w których z jednym 
atomem węgla łączy się więcej niż jedna grupa, wodorotlenowa. 

Długość mostka wodorowego. Długość mostka wodorowego (patrz 
tabl. 13.5) zmienia się wraz z charakterem atomów, łączących się z atomem wodoru. 

W tabl. 13.6 podano wartości liczbowe długości mostka wodorowego w porównaniu 
z wartościami dla innych możliwych form wiązania między atomami, połączonymi most- 
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kiem. W kolumnie 2 podano przybliżone średnie wartości długości mostków wodorowych 
X—H---Y, wymienionych w tabł. 13.5. W kolumnach 3, 4 i 5 tabl. 13.6 podano długości 
wiązania między atomami X i Y, obliczone odpowiednio dla wiązań kowalentnych, jo¬ 
nowych i van der Waalsa (z pominięciem obecności atomu wodoru). Kolumna 6 zawiera 


Tablica 13.5 

Długość mostka wodorowego 


Wiązanie 

Związek zawierający 
mostek wodorowy 

Długość mostka, A 

F— H-F 

H*F a 

2,55 


F—H—F 

khf 2 

2,26 



nh 4 hf 2 

2,32 


O—H *0 

kh 2 po 4 

2,54 



Cnh 4 ) 2 h 3 jo 6 

2,60 



CO(ŃH^H*0 2 

2,63 



B(OH) 3 

2,71 



Te(OH) 0 




Zn(OH) 2 


wiąza- 


Al(OH) 3 


nie wo- 


AlO. OH 

2,71 

doro- 


FeO- OH 

2,70 

tlenowe 


C(CH 3 OH) 4 

2,70 



lód 

2,76 


N—H-F 

nh 4 hf 2 

2,80 



nh 4 f 

2,63 



n 2 h 6 f 2 

2,62 


N—H-O 

ch 3 conh 2 

2,86 



CO(NH 2 )oH 2 0 2 

3,00 


N—H-N 

nh 3 

3,38 



nh 4 n 3 

2,97 



wartości długości mostka, obliczone przy założeniu, że na jego długość składają się nastę¬ 
pujące udziały: 1) długość wiązania kowalentnego X—H, 2) kowalentny promień atomu 
wodoru, 3) przyrost długości (0,05 A), wywołany wpływem wiązania wodorowego na 
wiązanie kowalentne, 4) promień van der Waalsa atomu Y. Wartości zawarte w kolumnie 7 
obliczono w ten sam sposób, jak dla kolumny 6, zastępując jednak kowalentny promień 
atomu wodoru (0,3 A) promieniem van der Waalsa (1,2 A). Można stwierdzić, że sumy 
promieni van der Waalsa atomów X i Y (kolumna 5) są najbardziej zbliżone do przybli¬ 
żonych, średnich wartości długości mostka wodorowego. 

Położenie protonu w mostku wodorowym. Przyjmuje się po¬ 
wszechnie, że utworzenie mostka wodorowego wiąże się z niewielką zmianą długości 
pierwotnego wiązania X—H; trzy jądra: X, H i Y leżą na linii prostej. Nie ma jednak 
dowodów słuszności tych założeń — w pewnych przypadkach jest oczywiste, że wymagają 
one modyfikacji. W wysoce symetrycznej, strukturze lodu, gdzie zarówno X jak i Y są 
atomami tlenu, stwierdzono, że możliwe jest istnienie zarówno układów X***H—Y 
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Tablica 13.6 

Porównanie długości mostka wodorowego z innymi rozmiarami atomów i jonów 


1 

Mostek 

2 

Przybliżona 
średnia dłu¬ 
gość mostka 
(por. tabl. 
13.5), A 

3 

Suma pro¬ 
mieni kowa- 
lentnych, A 

4 

Suma pro¬ 
mieni jono¬ 
wych, A 

5 

Suma pro¬ 
mieni van der 
Waalsa, A 

6 

. 

Patrz tekst 

7 

Patrz tekst 

N—H'"N 

3,0 

t 1,40 

5,94 

3,0 

2,55 

3,45 

N—H---0 

2,9 

1,36 

4,23 

2,9 

’ 2,45 

3,35 

N—H*F 

2,7 . 

1,34 

3,83 

2,85 

2,40 

3,30 

O—H-O 

2,7 

1,32 

3,52 

•2,80 

2,14 

3,04 

O—H” F 




2,75 

2,09 

2,99 

F—-H -F 

2,3 

| x 1,28 

2,72 

2,70 

2,07 

2,97 


i X—H-.-Y, a w niektórych warunkach proton może oscylować między tymi dwoma 
położeniami (patrz str. 426). Badania metodą dyfrakcji elektronów wykazały, iż trzy 
atomy wiązania wodorotlenowego kwasu borowego (por. str. 562) nie są położone wzdłuż 
linii prostej. 

Własności fizyczne związków zawierających 
wiązania wodorowe . 

Temperatury topnienia i wrzenia. Wpływ tworzenia wiązania wodorowego na własności 
fizyczne związku można zauważyć przy porównywaniu wartości temperatur topnienia 
i wrzenia serii związków, mogących zawierać cząsteczki połączone wiązaniami wodoro¬ 
wymi, z odpowiednimi wartościami dla związków, w których nie mogą występować wią¬ 
zania wodorowe. Porównanie takie zawiera tabl. 13.7. Uderzające jest podwyższenie 
temperatur topnienia lub wrzenia związków, w których może tworzyć się mostek wodorowy, 


T a b 1 i c a 13.7 

Wpływ wiązania wodorowego na temperatury topnienia i wrzenia 


Związki zawie¬ 
rające atomy 

N, F lub H 

Temp. top¬ 
nienia, °C 

. 

Temp. 
wrzenia, °C 

Odpowiednie 
związki, nie za¬ 
wierające wiązań 
wodorowych 

Temp. top¬ 
nienia, °C 

Temp. 
wrzenia, °C 

h 3 n 

-77,7 

-33,4 

F 3 N 

-208,5 

-129 

C 2 H 6 NH 2 

-81 

19 

c 2 h 6 ci 

-138,7 

12,5 

c 6 h 5 nh 2 

6,2 

182 

c 6 n 5 a 

-50 

132 

HCN 

— 12 

25 

qh 2 

-81 

-54 

HF 

-83,7 

19,5 

HCl ! 

-114 

-85 v • 


W tabl. 13.8 podano temperatury topnienia i wrzenia kilku związków hydroksylowych 
i odpowiadających im połączeń, w których grupę OH- zastąpiono atomem chloru. Wyższa, 
w porównaniu z masą grupy OH~ (17), masa atomu chloru (35,5) powinna wpływać na 
podwyższenie temperatur topnienia i wrzenia związków zawierających chlor, w stosunku 


2? Zarys współcz. chemii, nieorganicznej 
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do odpowiednich temperatur związków zawierających grupę OH“ x ). Wynikający z różnicy 
mas atomowych efekt jest jednak całkowicie zamaskowany znacznie silniejszym wpływem 
tworzenia mostka wodorowego między cząsteczkami zawierającymi grupy wodorotle¬ 
nowe. 

W wyniku tworzenia mostków zachodzi polimeryzacja, np.: 

«C 2 H 5 OH ^ O—H. - *0—H- • O—H. • • 

' I I ' I 

c 2 h 5 c 2 h 3 c 2 h 5 

Obecność spolimeryzowanych cząsteczek w cieczy podnosi temperaturę wrzenia i tempe¬ 
raturę topnienia związku ponad wartość, której należałoby oczekiwać dla substancji 
monomerycznej; do zerwania wiązania wodorotlenowego potrzebna jest dodatkowa 


Tablica 13.8 

Wpływ wiązania wodorotlenowego na temperatury topnienia i wrzenia 


Związki zawierające wiązania 
wodorotlenowe 

Temp. top¬ 
nienia, °C 

Temp. 
wrzenia, °C 

Odpowiednie 
związki 
z chlorem 

Temp. top¬ 
nienia, °C 1 

Temp. 
wrzenia, °C 

• 

h 2 o 

0 

100 

ci 2 o 

— 11,6 

2 

CH 3 OH 

-97,8 

64,5 

CH 3 C1 

-97,7 

-27,3 

c 2 h 5 gh 

-117,3 

78,5 

c 2 h 5 ci 

-138,7 

12,5 

c 6 h 5 oh 

41 

181,4 

c 6 h 5 ci 

-50 

132 

Rezorcyna, m-C 6 H 4 (OH) 2 - 

110 

276,5 

m-C 6 H 4 Cl 2 

53 

173,4 

Gliceryna, C 3 H 5 (OH) 3 

17,9 

290 

c 3 h 5 ci 3 

. 

-14,7 

157 


energia. Podwyższenie temperatury topnienia jest mniej wyraźne niż podwyższenie 
temperatury wrzenia, ponieważ stopienie kryształu wymaga zerwania jedynie części istnie¬ 
jących wiązań, natomiast przeprowadzenie cieczy w gaz monomeryczny wymaga zerwania 
wszystkich wiązań wodorowych. 

W wyniku tworzenia wiązań wodorowych między grupą OH i atomem tlenu* fluoru 
lub azotu tej samej cząsteczki, można otrzymać związki o budowie pierścieniowej, jak np.: 


/O H 


Ck 


c=o c 

■A .. 

aldehyd salicylowy 
((9-liydroksybenzal dehy d) 


H 

Ó 


O—H 


O 


O 


V 


o 

o-nitrofenol 


H 

Ó 

\"V 

Ł 


Tworzenie takich wewnątrzcząsteczkowych wiązań wodorowych musi zmniejszać dążność 
do tworzenia wiązań międzycząsteczkowych. Dlatego też związki tego typu powinny 
wykazywać niższą temperaturę topnienia i wrzenia niż odpowiednie związki meta. i para, 


*) Na temperatury topnienia i wrzenia rozpatrywanych tu związków jmusi wpływać również ich mo¬ 
ment dipolowy, jednak wpływ ten tutaj pominięto. 


418 



w których odległości między łańcuchami bocznymi są zbyt duże, by mogło powstać wią¬ 
zanie wodorowe. Prawdziwość tego przypuszczenia wykazują poniższe dane: 



tt., °C 

f 

o 

O 

hydroksybenzaldehyd o- 

—7 

197 

m- 

106 

240 

V- 

116 

sublimuje 

nitrofenol o - 

45 

214 

m- 

96 

194 

P - 

114 

279 


Interesujące krzywe otrzymano przez wykreślenie zależności temperatury wrzenia 
połączeń pierwiastków grup głównych IVG, VG, VIG i VHG z wodorem od liczby po¬ 
rządkowej okresu (2, 3, 4 i 5) — rys. 13.3. Trzy pierwsze krzywe (grupy VI G, VG i YllG) 
wykazują stały spadek dla pierwiastków, leżących w okresach 5, 4 i 3, a dalej gwałtowny 



Rys. 13.3. Temperatury wrzenia wodorków z poszczególnych szeregów homologicznych 

wzrost dla pierwiastków O, F i N, leżących w drugim okresie. Są to pierwiastki najbardziej 
elektroujemne i wzrost temperatury wrzenia można wytłumaczyć polimeryzacją, spowodo¬ 
waną wytworzeniem mostków wodorowych. Krzywa, na której odłożono temperatury 
wrzenia pierwiastków grupy IV G, opada przez cały czas w kierunku od cyny do węgla, 
ponieważ między cząsteczkami metanu nie tworzą się wiązania wodorowe. 

Podobną grupę krzywych otrzymano dla temperatur topnienia tych samych połą¬ 
czeń z wodorem (rys. 13.4). 

Stałe dielektryczne. Związki polimeryzujące w wyniku tworzenia wiązań wodorowych 
wykazują niezwykle wysoką stałą dielektryczną. Zależność między momentem dipolowym 


27* 
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i stałą dielektryczną gazów opisuje równanie na całkowitą polaryzację molową (por, 
str. 335): 


k — 1 
k -f- 2 



Jeśli k nie jest wiele większe od jedności, to w pierwszym przybliżeniu równanie można 
zapisać w następującej postaci: 



M \ 3k b T/ 


zaś pomijając polaryzację deformacyjną — jako 


k - 1 + C(j,\ 


gdzie C ma w danej temperaturze wartość stałą. 

Zależność między stałymi dielektrycznymi niektórych cieczy w temp. 20°C (dla HF i 
H 2 0 2 wartości te trzeba otrzymać przez ekstrapolację) i ich momentami dipolowymi można 
przedstawić wykreślnie (rys. 13.5). Aby uniknąć łączenia się dipoh, pomiary przeprowadza 
się w roztworze w rozpuszczalniku niepolarnym lub w stanie gazowym. 

Z wykresu widać, że dla cząsteczek nie tworzących wiązań wodorowych' punkty do¬ 
świadczalne układają się w pobliżu krzywej, natomiast cząsteczki polimeryzujące z wytwo¬ 
rzeniem wiązań wodorowych wykazują stałe dielektryczne leżące wyraźnie powyżej krzywej. 



numer okresu 


Rys. 13.4. Temperatury topnienia wodorków z poszczególnych szeregów homologicznych 


Dla tych odchyleń nie można wyprowadzić żadnej prostej zależności, ponieważ moment 
dipolowy polimeru zależy od jego budowy. Jeśli jest to polimer o budowie liniowej, jak 
jak np. trimer HCN 

H—C==N;• *H—0==N* * H-CsN 

to jego moment dipolowy będzie trzy razy większy niż moment monomeru: 

^trimer = ^monomer* 

-^trimer 3A/ mononi er j 
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O 0J5 1,0 1,5 2,0 2,5 3,0 3p 4,0 

moment dipolowy cząsteczek gazu 

Rys. 13.5. Stałe dielektryczne niektórych cieczy w funkcji momentów dipolowych cząsteczek w stanie 

gazowym 

a więc wartość k — l jest trzykrotnie większa dla trimeru, niż dla monomeru; w pierwszym 
przybliżeniu słuszne to jest również dla wartości obserwowanych. Jeśli jednak w wyniku 
polimeryzacji powstaje łańcuch zygzakowaty lub struktura pierścieniowa, moment dipo¬ 
lowy polimeru może być mniejszy niż moment monomeru. 

SPEKTROSKOPIA W PODCZERWIENI [A MOSTEK WODOROWY 

Z punktu widzenia wpływu występowania mostka wodorowego na widmo absorpcyjne 
można podzielić substancje na dwa typy: związki, w których mostki wodorowe są tak silne, 
że dysocjują z trudnością i związki, w których mostki wodorowe są słabe, a substancja jest 
mieszaniną równowagową połączonych i niepołączonych mostkiem cząsteczek. 

Substancje zawierające silne mostki wodorowe* Wiele zawierających grupę wodo¬ 
rotlenową substancji rozpuszczonych w czterochlorku węgla absorbuje światło w obszarze 
fal długich. Podstawowa częstość związana z wibracją grup OH wynosi 3700 cm” 1 , a pierw¬ 
sza harmoniczna — 7400 cm -1 . Obserwowane wartości dla pasm absorpcyjnych substancji 
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zawierających grupy OH, podano w tabl. 13.9. Stwierdzono, że związki te w oparciu o ich 
widma absorpcyjne można zróżnicować na klasy A i B (patrz tabl. 13.10). 

Związki należące do klasy A, których widma zawierają wszystkie trzy pasma, mogą 
tworzyć międzycząsteczkowe mostki wodorowe, natomiast konfiguracja tych związków 
nie pozwala na tworzenie mostków wewnątrzcząsteczkowych; cząsteczki tej klasy nie mogą 


Tablica 13.9 

Widma (w podczerwieni) związków zawierających grupy OH 



a) Pasmo znajdujące się 
w pobliżu 7400 cm -1 
(zawierające jeden 
wierzchołek) 

Pasma znajdujące się w pobliżu 3700 cnr 1 

b) wąskie pasmo, leżą¬ 
ce w pobliżu 3600 cm -1 

c) szerokie pasmo, leżą¬ 
ce w pobliżu 3300 cm -1 

' 

Grupa powodująca wystę¬ 
powanie danego typu 
pasma 

(OH) 

(OH) 

(OH--O) 


mieć budowy pierścieniowej. Widma tych związków wykazują obecność zarówno grup 
OH, jak i mostków wodorowych. Przeprowadzone w obszarze 3000—3700 cm -1 ba¬ 
dania absorpcji światła przez alkohol rozpuszczony w nieczynnym optycznie rozpuszczal¬ 
niku wskazują na wzmocnienie absorpcji promieniowania ze wzrostem temperatury 
i rozcieńczenia w zakresie widma bliskim 3600 cm -1 i osłabienie absorpcji w pobliżu 


Tablica 13.10 

Uporządkowane według typów widm absorpcyjnych związki zawierające 

grupy OH 


A 

Związki powodujące występowanie pasm typu 
a, b i c (patrz tabl. 13.9) 

B 

Związki‘powodujące wy¬ 
stępowanie jedynie pasm 
typu c 

a] dole 0 -hydroksybenzonitryl 

oksym acetylobenzoiny metanol 

szczawian etylu m-nitrofenol 

benzaldoksym /^-nitrofenol 

hydrochinon fenol 

m-hydroksybenzaldehyd rezorcyna 

p-hydrolcsybenzaldehyd trójfenylokarbinol 

acetyloaceton 

2,4-dwunitrorezorcyna 

4 , 6 -dwunitrorezorcyna 

0 -hy dr oksy acetofen on 
salicylan metylu 
aldehyd salicylowy 


3300 cm -1 . Wyniki te potwierdzają wcześniejsze założenie o związku absorpcji w paśmie 
3600 cm -1 z istnieniem niezakłóconych grup OH, a absorpcji w paśmie 3300 cm -1 — z ist¬ 
nieniem mostka wodorowego. 

Dokładniejsze badanie liczb falowych odpowiadających maksimum absorpcji dla 
poszczególnych substancji prowadzi do wniosku, że rządzące oscylacją wiązania OH siły 
ulegają zmniejszeniu na skutek utworzenia wiązania wodorowego. Na przykład, dla mo- 
nomerycznego alkoholu etylowego maksimum absorpcji przypada na 3638 cm -1 , a wierz- 
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chołek szerokiego pasma, odpowiadającego występowaniu wiązania wodorowego, leży 
w 3325 cm" 1 . Ponieważ 

..1 / siła wsteczna na jednostkowe wychylenie \ 1/2 

częstosc wibracji —-{ —-----—--| , 

• 2tc \ masa / 

przeto pasmo, którego wierzchołek znajduje się w rejonie mniejszych liczb falowych, od¬ 
powiada mniejszej sile wstecznej. 

Związki należące do klasy B mogą tworzyć międzycząsteczkowe lub wewnątrz- 
cząsteczkowe mostki wodorowe. Jak się okazuje, tworzenie mostków wewnątrzczą- 
, steczkowych prowadzących do powstania struktury pierścieniowej zachodzi w tak 
znacznym stopniu, że zanikają pasma 7400 i 3600 cm' 1 , związane z obecnością 
grupy OH, ale występuje pasmo 3300 cm -1 , związane z istnieniem mostka wodorowego. 

Substancje zawierające słabe mostki wodorowe. Niektóre związki, nie wymienione w tabl. 
13.10, absorbują promieniowanie o długości fali ok. 7400 cm -1 , ale pasma absorpcyjne 
mają nie jeden, a dwa wierzchołki (piki). Do tej kategorii należą: ochlorofenol i piro- 
katechina (o-dwuhydroksybenzen). Pauling uważał, że*jeden pik należy przypisać wibrac¬ 
jom prostego wiązania OH, a drugi wibracjom wiązania OH, zmodyfikowanego utworze¬ 
niem wewnątrzcząsteczkowego wiązania wodorowego. W przypadku np. trój chlor ofenolu, 
mającego tylko jeden pik na krzywej absorpcji, możliwa jest jedna tylko konfiguracja 
cząsteczki; formy pozornie alternatywne są w istocie identyczne. Cząsteczka o-chlorofenolu 
ma jednak różne konfiguracje: 


H-O 

O-H 


O-H 

1 Cl 

C1 \/\/ fcl 

H—O 

A/ a 

J\/ 

U 

U 

U 

U 

Cl 

1 

Cl 

trans 

cis 

dwie identyczne konfiguracje trój- 

dwie różne 

konfiguracje 


chlorofenolu u-chlorofenolu 

W paśmie absorpcyjnym o-chlorofenolu występują dwa wierzchołki: jeden w 7050 cm" 1 , 
a drugi w 6910 cm' 1 . Według sugestii Paulinga pierwszy wierzchołek odpowiada formie 
trans , w której grupa OH nie ulega zmianie pod działaniem atomu Cl, a drugi — formie 
cis , w której atom Cl modyfikuje grupę OH, jak wykazano to na przykładzie o-chloro- 
fenolu. Powstanie słabego wiązania wodorowego w o-chlorofenolu zmniejsza dążność 
do tworzenia międzycząsteczkowych wiązań wodorowych. Temperatury topnienia i wrze¬ 
nia powinny być więc niższe niż odpowiednie temperatury m- i /?-chlorofenolu. Poniżej 


podano wartości doświadczalne: 

■ tt, °C tw., °C 

u-chlorofenol 1 ) 7; 0; —4 176 

m-chlorofenol 29 214 

* /?-chlorofenol 41 217 


Dodać należy, że trwałość hydratu .chloralu, jednego z niewielu związków organicznych 
2 ) Podano temperatury topnienia trzech form alotropowych ^-chlorofenolu. 
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o dwóch grupach OH związanych z jednym atomem węgla, można wyjaśnić tworzeniem 
wewnątrzcząsteczkowego wiązania wodorowego: 

Cl-.-H 

i 7 ° 

I / • 

Cl—c-c—H 

/° 

C1--H 

Zależność między długością wiązania wodorowego i zmianą częstości. Długość wiązania * 
wodorowego w krysztale w wielu przypadkach można określić na podstawie analizy 
dyfrakcji promieni X. Wykreślając zależność wynikającej z wprowadzenia wiązania wo¬ 
dorowego oscylacji od długości wiązania, stwierdza się istnienie prostej proporcjonalności 
między tymi wielkościami, szczególnie w przypadku silnych wiązań wodorowych. Każdy 
z badanych typów wiązania wodorowego: O—H-O, N—H-O i N—H*N wykazuje 
odmienną zależność. Dla krótkich wiązań wodorowych zagadnienie to komplikuje się 
znacznie, gdyż otrzymuje się często szerokie pasma absorpcyjne i łatwo o błędną inter¬ 
pretację widma. 

Mostek wodorowy a struktura krystaliczna 

Na poprzednich stronach opisano w skrócie wpływ występowania mostków wodoro¬ 
wych na własności związków (ciekłych lub będących w roztworze). Obecność mostków 
wodorowych ma również poważny wpływ na strukturę kryształów. 

Kryształy jonowe. Jeżeli mostek wodorowy występuje w anionie soli metalu wówczas 
kryształ może zawierać: 

1) zwykłe jony, jak jon (F—H •H)~ — w wodorofluorku potasowym, 

2) nie kończące się łańcuchy jonów, jak w NaHC0 3 (patrz str. 411), 

3) nie kończące się struktury przestrzenne, jak w KH 2 P0 4 i (NH4) 2 H 3 J0 6 . 

Jeśli między anionem i kationem soli istnieje mostek wodorowy, struktura krystaliczna 
tworzy nie kończący się kompleks, w którym gęste upakowanie jonowe zastąpiono struk¬ 
turą luźniejszą, nieodróżnialną od struktury opartej na wiązaniach kowalentnych. Przy¬ 
kładami takich związków mogą być N 2 H 6 F 2 — fluorek hydrazyny, krystalizujący w sieci 
warstwowej, oraz NH 4 F i NH 4 HF 2 (por. str. 787), krystalizujące jako kompleksy o bu¬ 
dowie przestrzennej. 

We wszystkich powyższych przykładach mostki wodorowe występowały w postaci 
wiązań wodorowych. W kryształach jonowych, zwłaszcza tych, których komórka elemen¬ 
tarna składa się z kationów metalu i anionów OH~, występują również wiązania wodoro¬ 
tlenowe. I w tym przypadku wynikiem pojawienia się wiązań hydroksylowych jest prze¬ 
miana gęsto upakowanej sieci w bardziej otwartą strukturę kowalentną. Dobrymi tego 
przykładami są struktury Al(OH) 3 (por. str. 605) i Zn(OH) 2 (por. str. 514). 

Kryształy kowalentne. Związki kowalentne, tworząc międzycząsteczkowe mostki wodo¬ 
rowe, krystalizują jako nie kończące się kompleksy, np.: krystaliczny amoniak, zawierający 
wiązania wodorowe, krystalizujący w kompleksie przestrzennym lód (por. str. 426) i kwas 
borowy (por. str. 561); dwa ostatnie związki tworzą nie kończące się kompleksy, zawiera¬ 
jące wiązania wodorotlenowe. 
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WODA 


Woda jest najpospolitszym tlenkiem wodoru. Niektóre stałe fizyczne wody podano 
w tabl. 13.11. Nie wydaje się konieczne obszerne i szczegółowe omawianie chemicznych 

Tablica 13.11 

Własności fizyczne wody i tlenku deuteru 



H-O 

d 2 o 

Temp. topnienia, °C 

0 

3,82 

Temp. wrzenia, °C 

100 

101,42 

Temp. krytyczna, °C 

374,2 

371,5 

Gęstość maksymalna (w temp. °C) 

4,08 

11,22 

Objętość molowa (w temp. 20°C) 

18,016 

18,092 

Stała dielektryczna (w temp. 0°C) 

81,5 

80,7 

Moment dipolowy, D 

* 


w benzenie w temp. 25 C C 

1,76 

1,78 

w dioksanie 

1,86 

1,87 

Lepkość (w temp. 20°C) 

10,09 

12,6 

Rozpuszczalność NaCl, g/1000 g 

359 

305 


i fizycznych własności wody; zajmiemy się bliżej tylko'następującymi zagadnieniami: 
1) kwasowo-zasadowy charakter wody, 2) struktura lodu i wody ciekłej, 3) rola wody jako 
„wody krystalizacyjnej” i jako ligandu w związkach koordynacyjnych. 

K w aso wo-zasadowe własności wody 
W wodzie ciekłej istnieje stan równowagi między cząsteczkami i jonami: 

2H a O ^ H 3 0+ + OH- 

Stosując .szereg niezależnych od siebie metod stwierdzono, że stopień .dysocjacji wody 
w temp. 25°C wynosi 1,81 ■ 10 -9 , a stężenie jonów H 3 0+— 1,00 • 10 -7 gramojonów na 
litr. Iloczyn jonowy wody, K w (gdzie K w jest iloczynem stężeń [H 3 0 + ] i [OH - ] wyrażonych 
w gramojonach na litr) w temp. 0°C równa się 0,113 • 10 -14 , w temp. 25°C — 1,008 • 10 -14 , 
a w temp. 50°C — 5,474 • 10 -14 . W myśl wyłożonych poniżej reguł, definiujących kwasy 
i zasady, woda wykazuje jednocześnie własności kwasu i zasady. 

Lowry i Bronsted określają kwas jako substancję oddającą, a zasadę zaś jako akceptu¬ 
jącą protony. W myśl tego woda jest jednocześnie kwasem i zasadą, ponieważ w reakcji 

H a O + HOH - H 3 0+ + OH- 

pierwsza cząsteczka wody działa jak zasada, przyłączając proton oddawany przez drugą 
cząsteczkę wody, która wobec tego zachowuje się jak kwas. Kwas octowy jest kwasem, 
ponieważ łącząc się z wodą, przekazuje swój proton cząsteczce wody w myśl równania: 

ch 3 cooh + h 2 o = h 3 o+ + ch 3 coo- 

•Amoniak jest zasadą, ponieważ przyłącza protony cząsteczek wody 


NH 3 + H a O = NH+ + OH 



a jon amonowy jest kwasem, gdyż oddaje proton zasadzie OH 

NtĘ + Na+ + OH" - NH 3 + H 2 0 + Na+ 

W przeciwieństwie do Lowry’ego i Bronsteda, Lewis uważa, że kwas jest akceptorem, 
a zasada donorem elektronów. Również i według tej definicji woda jest jednocześnie za- I 
sadą i kwasem, gdyż w reakcji 1 

H 2 0 + HOH = H a O + + OH" I 

pierwsza cząsteczka wody oddaje elektrony drugiej cząsteczce, tworząc nowy kwas H 3 0+ 1 
i nową zasadę OH - . W myśl tej definicji kwas octowy jest kwasem, a rodnik octanowy 1 
zasadą, ponieważ może oddać elektron. Równanie dysocjacji kwasu octowego bywa więc 1 
interpretowane następująco: 'i 

ch 3 cooh + h 2 o = h 3 o + + ch 3 coo- I 

kwas zasada kwas zasada • | 

Istnieją jednak układy kwas—zasada, w których wodór nie odgrywa żadnej roli; np. | 
reakcja w kwasowo-zasadowym układzie dwutlenku siarki, opisywana równaniem: . \ 

(Na+) a ()SO|") + (SO 2 *) (Cl") 2 = 2NaCl + 2SO, | 

zasada kwas sól rozpuszczalnik 4 

Równanie to jest analogiczne do równania opisującego zobojętnienie wodorotlenku = 
sodowego kwasem chlorowodorowym: ■ -Ą 

NaOH -f- HC1 = NaCl + H a O | 

Definicja Lewisa ma tę wyższość nad poprzednią, że obejmuje zarówno zobojętnienie jj 
chlorku tionylu w dwutlenku siarki, jak i zobojętnienie kwasu chlorowodorowego w wodzie. | 
Definicji Lowry’ego i Bronsteda nie można zastosować do reakcji w dwutlenku siarki. J 
Obie definicje można uogólnić, za cenę tego jednak, że przestają one być pomocne | 
w każdym dowolnym przypadku, są bardziej użyteczne w rozważaniach teoretycznych niż 
w codziennej praktyce laboratoryjnej. Dla celów praktycznych wystarczająco dokładna | 
jest definicja Cady’ego i Elseya, znajdująca równie szerokie zastosowanie. Brzmi,ona nas- | 
tępująco: | 

Kwasem jest substancja, która po rozpuszczeniu tworzy | 
kationy identyczne z kationami rozpuszczalnika. 

Zasadą jest substancja, która po rozpuszczeniu tworzy 
aniony identyczne z anionami rozpuszczalnika. 

Również i te definicje obejmują dwoisty charakter czystej wody, jeśli woda będzie 
zarówno substancją rozpuszczoną, jak i rozpuszczalnikiem. 

Struktura lodu i ciekłej wody 

Lód jest substancją polimorficzną. Zamrażanie wody pod ciśnieniem atmosferycznym 
prowadzi do powstania odmiany znanej jako lód, krystalizujący w układzie heksagonalnym. 
Nie może to być jednak struktura jonowa, ponieważ kryształy jonowe topią się w wysokiej m 
temperaturze, dając ciecze dobrze przewodzące, a lód nie wykazuje żadnej z tych cech. 1 
Układ atomów tlenu w lodzie jest ściśle określony. Analiza rentgenowska wykazała, że J 
w kryształach lodu atomy tlenu są ułożone w powyginane warstwy, składające się z pierś- || 







cieni sześcioczłonowych. Każdy atom tlenu łączy się koordynacyjnie z czterema innymi 
atomami tlenu, z których trzy leżą w tej samej, a czwarty w najbliższej (niższej lub wyższej) 
warstwie (rys. 13.6). W strukturze tej atomy tlenu zajmują te same położenia co atomy 
krzemu w trydymicie (por. str. 686). Odległość między dwoma atomami tlenu wynosi 
2,76 A. Układ powyższy wykazuje symetrię heksagonalną, rozkład punktowy jest taki jak 



Rys. 13.6. Układ atomów tlenu w lodzie I 


w strukturze typu wurcytu. Struktura lodu nie jest jednak statyczna; obliczono np., że wi¬ 
bracja termiczna w temp. 0°C wywołuje drgania (średni pierwiastek kwadratu amplitudy 
wynosi 0,4 A). 

Położenie atomów wodoru w strukturze lodu nie jest dokładnie znane. Zakłada się, że 
skoordynowane atomy tlenu połączone są ze sobą wiązaniami wodorotlenowymi. Krystali¬ 
zacja pary wodnej w lód połączona jest z niewielkimi tylko zakłóceniami, w parze wodnej 
odległość OH wynosi 0,958 A, a <THOH 104°3r, natomiast w lodzie tetraedryczny kąt 
HOH wynosi 109°28 / , a odległość OH — 1 A. Zmniejszenie częstości pasma absorpcyjnego 
w podczerwieni przy tworzeniu mostka wodorowego H—O *H odpowiada wzrostowi 
odległości OH z 0,958 do 1,0 A. Na pierwszy rzut oka wydaje się więc zadowalające przypi¬ 
sanie atomowi wodoru takich położeń na każdej z czterech linii, łączących skoordynowane 
atomy tlenu, że dwa atomy wodoru odległe są o 1,0 A od drugiego atomu tlenu (położenie A), 
a dwa atomy wodoru leżą w odległości 1,76 A od tego samego atomu tlenu (położenie B). 
Choć ułożenie takie wydaje się być statyczne, to jednak atom wodoru może oscylować 
między położeniani A i B wzdłuż linii łączącej atomy tlenu. Ponieważ każdy atom tlenu może 
tworzyć tylko dwa wiązania kowalentne, przeto, wynika z tego, że ruch jednego atomu 
wodoru pociąga za sobą ruch innych atomów wodoru w części kryształu. Najmniejszą 
jednostką, w której może występować sprzężony ruch jąder wodoru, jest pierścień złożony 
z sześciu atomów tlenu (rys. 13.6). Przy założeniu braku innych przemian w krysztale 
obliczono, że istnieje bariera energetyczna (2,2 kcal/mol), ograniczająca ruch atomu wodoru 
między położeniami A i B. Jeśli ruchy sprzężone zachodzą w obrębie sześciu atomów tlenu 
w pierścieniu i nie występują jakiekolwiek dalsze zmiany, wówczas bariera energetyczna 


427 






wynosi ok. 10 kcal. Oszacowano, że w temp. 0°C w danym momencie ruch jąder wodoru 
występuje jedynie w jednej cząsteczce na 10 9 cząsteczek wody w lodzie. 

Ruch atomów wodoru w lodzie powoduje odchylenie od całkowitej symetrii kryształu 
i jest przyczyną występowania trzech następujących „właściwości lodu; 

1) brak własności piezo- i piroelektrycznych, 

2) entropia szczątkowa 1 ), wynosząca 0,82 cal/mol • °C, 

3) duża stała dielektryczna lodu w temperaturze pokojowej. W temp. 0°C stała die¬ 
lektryczna lodu wynosi 80, jeśli stosuje się zjnienne napięcie o niskiej częstości (300 c/sek); 

a) . ■ b) ( ? c) o 

... I -I 

I \ 

i .1 



Rys. 13.7. Rotacja dipoli 


Rotacja dipoli nie 
O^&O 0490 

2 $ c % 

o ooo o 

A 

OSIO 0490 

9 % 9 % 
o ono o 


stała dielektryczna maleje z temperaturą, osiągając wartość 4 w temp. —60°C. Poniżej 
temp. —60°C lód zawiera dipole wystarczająco swobodne, by mogły wykazywać rotację. 

wymaga wirowania cząsteczki; powstaje 
ona w wyniku ruchów atomów wodoru z położenia A w po¬ 
łożenie i?, wzdłuż linii łączących skoordynowane atomy tlenu. 
Niech np. atomy wodoru obsadzają cztery położenia: A 2 , A 3 , 
B 1 i B 4 (rys. 13.7, a i b). Jeśli jedno jądro wodoru przemiesz¬ 
cza się z B 1 do A 1 , a drugie z A 2 do B 2 (patrz rys. 13.7, c), 
i jeśli wszystkie jądra wodoru są równocenne, wówczas 
osiąga się ten sam efekt, co przy obrocie struktury wokół 
osi OZ o kąt 120°. Gdy atom wodoru w położeniu A odpo¬ 
wiada dodatnio naładowanemu wycinkowi centralnego ato¬ 
mu tlenu, a atom wodoru w położeniu B — ujemnemu 
wycinkowi centralnego atomu tlenu (por. str. 412), to linio¬ 
wy ruch atomów wodoru wytwarza przesunięcie ładunku 
równoważne obrotowi pierwotnego dipola o kąt 120°. 
„Średnią strukturę” lodu można przedstawić przez umie¬ 
szczenie połowy atomu wodoru w każdym położeniu struktury A i B. Schemat na rys. 
13.8 zawiera przedstawioną w ten sposób część warstwy atomów tlenu w krysztale. Ba- 
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Rys. 13.8. „Średnia struktura” 
lodu 


x ) Nie jest to spowodowane rotacją cząsteczek wody, ponieważ tlenek deuteru, D a O, wykazuje niemal 
tę samą wartość (0,77 cal/mol'°C). 
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dania dyfrakcji neutronów na kryształach lodu, otrzymanego z ciężkiej wody, potwierdzają 
dokładnie „średnią strukturę” lodu. 

Woda ciekła. Przeprowadzono szereg dokładnych badań nad budową ciekłej wody, 
stosując analizę rentgenowską, badanie widm Ramana i inne metody. Pomimo tego nie 
zaproponowano jednak żadnego, ogólnie przyjętego modelu. Prawdopodobnie ciekła 
woda zawiera ruchome grupy cząsteczek, a każda z tych grup ma strukturę pseudokrysta- 
liczną. Bernal i Fowler uważają, że w wodzie może występować podobna do struktury 
trydymitu struktura lodu I, pozostająca w równowadze ze strukturą analogiczną do struk¬ 
tury kwarcu składającej się z tetraedrów Si0 4 , połączonych wierzchołkami. Kwarc ma 
większą gęstość niż trydymit; występowanie różnych form ułożenia cząsteczek w ciekłej 
wodzie może pociągać za sobą zmianę gęstości wody przy zmianach temperatury. Ostatnio 
badacze sugerują, że odmianę uważaną przez Bernala i Fowlera za strukturę typu kwarcu 
lepiej jest rozpatrywać jako gęsto upakowaną sieć atomów tlenu, z których każdy ma liczbę 
koordynacyjną 12. 

Woda konsty tucyjna 

Analiza ilościowa wielu substancji krystalicznych sugeruje, że zawierają one wodę. 
Wodę tę można niekiedy usunąć drogą ogrzewania lub zmniejszania ciśnienia, nie po¬ 
wodując jednocześnie poważniejszych zmian we własnościach substancji; najczęściej 
jednak usunięcie wody prowadzi do zniszczenia pierwotnej substancji. Woda może wystę¬ 
pować w substancjach krystalicznych w następujących postaciach: 

1) Cząsteczki zamknięte w przestrzeniach wewnętrznosieciowych sztywnego szkieletu 
sieci. W tym przypadku obecność wody w krysztale nie gra żadnej roli; dehydratacja 
i hydratacja nie wywierają wpływu na budowę kryształu. 

2) Otwarta struktura lodu zawierająca cząsteczki substancji obojętnej, np. metanu lub 
gazu szlachetnego. Układy takie spotyka się niekiedy. 

3) Cząsteczki upakowane między warstwami struktury warstwowej, np. iłów. W czasie 
suszenia warstwy zbliżają się do siebie, a budowa staje się bardziej zwarta, nie zmieniając, 
jednak swego charakteru. 

4) Woda krystalizacyjna w solach. 

5) Ligand w związkach koordynacyjnych (patrz str. 1083). 

Również grupa hydroksylowa może być ligandem w połączeniach koordynacyjnych. 
Związki takie nie zawierają wody w formie cząsteczek H 2 0, lecz często mogą ją wytworzyć 
w wyniku reakcji dysproporcjonowania 

60H“ = 3H a O + 30 2 ~ 

Analiza ilościowa nie pozwala na odróżnienie połączeń koordynacyjnych od uwodnio¬ 
nych tlenków, np. Na 2 [Sn(OH) 6 ] długo uważano za związek o wzorze Na 2 Sn0 3 ,3H 2 0. 

Postacie 1, 2 i 3 nie wymagają omówienia. W dalszej części rozważone będą tylko 
postacie 4 i 5. 

Cząsteczka wody ma budowę tetraedryczną i można ją rozpatrywać jako kulę o dwóch 
dodatnio i dwóch ujemnie naładowanych wycinkach (por. str. 412). Zasadniczym skutkiem 
obecności \yody krystalizacyjnej w solach lub wody, występującej w postaci ligandu w związ¬ 
kach koordynacyjnych, jest przyciąganie kationów przez obdarzone ładunkiem ujemnym 
sektory atomu tlenu w cząsteczce wody. Mogą powstawać przy tym dwa typy wiązania: 
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wiązanie kowalentne, występujące w kompleksach, w których jednym z ligandów jest woda, 
i wiązanie wytworzone na skutek przyciągania elektrostatycznego, występujące w hydra¬ 
tach krystalicznych. 

Związki kompleksowe zawierające wodę jako ligand. Znane są liczne przykłady związków 
kompleksowych, w których cząsteczką wody pełni rolę obojętnego ligandu, np. w kationie 
kompleksowym chromu(III) [Cr(H 2 0) 6 ] 3 +(Cl~) 3 . Jony kompleksów zawierających wodę 
zachowują swą trwałość nawet w roztworach wodnych. W kompleksie tego typu cząsteczka 
wody może być zastąpiona na drodze przemiany chemicznej innymi grupami i nie ulega 
wątpliwości, że istnieje wiązanie kowalentne między atomem metalu a atomem tlenu 
w cząsteczce wody. 

Należy zauważyć, że jedynie metale przejściowe, mające w powłoce walencyjnej częścio¬ 
wo zapełnione orbitale d tworzą trwałe kompleksy tego typu. Można założyć, że występuje 
tu jakaś forma wiązania podwójnego ( nd ), powstałego w wyniku przenikania się orbitalów 
d atomu metalu z orbitalami p atomów tlenu z cząsteczek wody. 

Woda krystalizacyjna. Woda występująca w solach jako woda krystalizacyjna związana 
jest dzięki istnieniu przyciągania elektrostatycznego między ujemnie naładowanymi wycin¬ 
kami atomów tlenu i kationami metalu. Metale przyciągające w ten sposób wodę mają 
zupełnie nie zapełnione orbitale d , a więc nie mogą się tworzyć wiązania nd między ato¬ 
mami metalu i atomami tlenu. Przykłady uwodnionych kationów tego typu znaleziono 
w następujących solach: 

[Be,4H 2 0]S0 4 [Zn,6H 2 0](Br0 3 ) 2 [Nd,9H 2 0](Br0 3 ) 3 

[Li,3H 2 0]C10 4 [Li,3H 2 OJBF 4 [Ca,2H 2 0]S0 4 [R,6H 2 0]C10 4 

R może być atomem Mg, Mn, Fe, Co, Ni lub Zn, a zamiast C10 4 może występować BF 4 . 
Wszystkie wymienione sole są izomorficzne. Budowę tych hydratów poznano lepiej niż 
budowę hydratów powstających w wyniku nagromadzania się cząsteczek wody wokół 
kationu metalu, ponieważ istnienie wiązań wodorowych i wodorotlenowych, tworzących 
się przy kontaktowaniu się atomów tlenu z atomami wodoru wywiera poważny wpływ na 
budowę kryształu. Wiązania te łączą nie tylko sąsiednie cząsteczki wody w krysztale; lecz 
również cząsteczki wody z anionami soli, jeśli zawierają one atomy tlenu lub fluoru. 

Ponieważ główną siłą, występującą między kationem metalu i cząsteczkami wody, 
jest siła przyciągania elektrostatycznego, przeto atomy tlenu muszą być ułożone wokół 
atomu metalu, stosownie do jego liczby koordynacyjnej względem tlenu. Znane są liczne 
przykłady związków, w których stosunek liczby kationów do liczby cząsteczek wody poz¬ 
wala na takie ułożenie, lecz istnieją również przypadki, w których liczba występujących 
cząsteczek wody jest większa lub mniejsza od liczby koordynacyjnej kationu. Poniżej 
podano przykłady tych przypadków: 

a) liczba cząsteczek wody, związanych z każdym kationem jest równa hczbie koordy¬ 
nacyjnej kationu: [Be,4H 2 0]S0 4 ; [Ni,6H 2 0]S0 4 ; [Li,3H 2 0]C10 4 ; [K(H 2 0) 6 A1(H 2 0) 6 ](S0 4 ) 2 ; 
[Sr,8H 2 0]0H, 

b) liczba cząsteczek wody w uwodnionej cząsteczce jest mniejsza niż liczba koordyna¬ 
cyjna kationu: Li 2 S0 4 ,H 2 0; CaS0 4 ,2H 2 0, 

c) liczba cząsteczek wody w uwodnionej cząsteczce jest większa niż liczba koordynacyj¬ 
na kationu: NiS0 4 ,7H 2 0, CuS0 4 ,5H 2 0. 

Niektóre z tych przykładów omówiono dokładniej w następnych częściach rozdziału, 


430 





gdzie wykazano, żt w każdym przypadku kation osiąga właściwą liczbę koordynacyjną 
w stosunku do tlenu, lecz atomy tlenu mogą pochodzić zarówno z cząsteczek wody, jak 
również z anionów. We wszystkich przypadkach powstanie mostków wodorowych lub 
wodorotlenowych między cząsteczkami wody i anionami powoduje kontrakcję objętości 
kryształu. 

a) Liczba cząsteczek wody związanych z każdym kationem 
jest równa liczbie koordynacyjnej kationu. W krysztale, np. 
BeS0 4 ,4H 2 0, występują dwa elementy budowy: tetraedryczny kation [Be,4H 2 0] 2+ i te- 
traedryczny anion SO^ - . Kationy i aniony są ułożone jak w strukturze typu CsCl. Ujemnie 



S atom siarki 
O atom tlenu w jonie sol' 


, atom tlenu 
1 w cząsteczce H 2 0 

e) jon Be 2+ 


Rys. 13.9. Struktura krystalicznego BeS0 43 4H 2 0 


naładowane wycinki czterech cząsteczek wody stykają się ze znajdującym się w środku 
struktury jonem Be 2+ . Dwa dodatnio naładowane wycinki każdej cząsteczki wody stykają 
się z ujemnie naładowanymi wycinkami atomów tlenu dwóch jonów SO|", znajdujących się 
w każdym z naroży sześcianu (rys. 13.9). Wiązania między cząsteczką H a O i jonem 
SO! - są w rzeczywistości wiązaniami wodorowymi. * 

W krysztale trójwodnego nadchloranu litowego, LiC10 4 ,3H 2 0, każdy jon Li + otoczony 
jest sześcioma cząsteczkami wody. Każda cząsteczka wody styka się z dwoma jonami 
Li + i jest połączona dwoma mostkami wodorowymi z atomami tlenu należącymi do róż¬ 
nych tetraedrów CIOJ Liczba koordynacyjna jonu Li + w stosunku do tlenu wynosi 6, 
choć nie wynika to wcale z wzoru chemicznego. Budowa hydratów typu RMX 4 ,6H 2 0 
(R może być atomem Mg, Mn, Fe, Co, Ni, Zn; M — atomem Cl lub B, a X — atomem 
O lub F) jest identyczna z budową trójwodnego nadchloranu litowego, z tą różnicą, że 
połowa miejsc zajmowanych przez jony litu jest obsadzona przez jony R 2+ . 

b) Liczba cząsteczek wody w uwodnionej cząsteczce jest 
mniejsza niż liczba koordynacyjna kationu. Przykładem takiego 
hydratu może być gips, CaS0 4 ,2H 2 0. Uproszczony schemat powiązań między jonami 
Ca 2+ , S0 4 “ i cząsteczkami wody przedstawiono na rys. 13.10. Każdy jon Ca 2+ łączy się 
z dwiema cząsteczkami wody i z sześcioma atomami tlenu wchodzącymi w skład tetraedrów 
SO4"". Jest to sieć warstwowa, w której każda warstwa składa się z czterech płaszczyzn: 
a) płaszczyzna cząsteczek wody, b) i c) — płaszczyzny leżących na przemian jonów Ca 2+ 


431 







i SO 4 ", d) płaszczyzna cząsteczek wody. Każda cząsteczka wody zorientowana jest swym 
ujemnie naładowanym wycinkiem (wolną parą elektronową) ku jonowi Ca 2+ i dwoma 
dodatnio naładowanymi wycinkami (atomami wodoru) do atomu tlenu w jonach SO|V 
Trzy wolne pary atomu tlenu w jonie S0 4 “ są skierowane ku jednemu jonowi Ca 2+ i dwom 
cząsteczkom wody lub są wykorzystane tylko dwie pary, skierowane wówczas ku Ca 2+ . 

c) Liczba cząsteczek wody w uwodnionej cząsteczce jest 
większa niż liczba koordynacyjna kationu. Przykładem takiego 





(s) atomy siarki ® jony Cu* 


o atomy tlenu w jonie S0 4 ~ 

% atomy tlenu w cząsteczkach wody 
0 atom tlenu w piątej cząsteczce wody 


Rys. 13.10. Graficzne przedstawienie przekroju 
przez warstwy struktury krystalicznej gipsu. 
Wzdłuż grubej linii przerywanej następuje rozer¬ 
wanie wiązania O—H—O (reprodukowane za 
zgodą wg A. F. Wells, Structural Inorganic 
. Chemistry, Oxford University Press, 1950) 


Rys. 13.11. Pozycja zajmowana przez piątą 
cząsteczkę wody w cząsteczce krystalicznego 
CuS 0 4 ,5H 2 0. Atom tlenu w tej cząsteczce 
tworzy wiązanie koordynacyjne z dwiema 
innymi cząstec 2 kami wody oraz z dwoma 
atomami tlenu pochodzącymi z jonu SOf~ 


związku może być CuS0 4 ,5H 2 0. Nie jest to przykład najprostszy, wybrano go jednak 
z uwagi na jego powszedniość. Liczba koordynacyjna jonu Cu 2+ względem tlenu wynosi 6 ; 
w krysztale cztery z sześciu atomów tlenu pochodzą od cząsteczek wody, pozostałe dwa 
od jonów SOf. Na jeden jon Cu 2+ przypada więc jedna cząsteczka wody, która nie 
jest z nim związana bezpośrednio, lecz ujemnie naładowanymi wycin¬ 
kami tworzy dwa wiązania wodorotlenowe z cząsteczkami .wody, związanymi z jonem 
Cu 2+ , a dodatnio naładowanymi wycinkami — dwa wiązania wodorowe z atomami tlenu 
jonów SO|”. Układ ten przedstawiono na rys. 13.11. W podobny sposób można wyjaśnić 
budowę cząsteczki siarczanu niklowego, NiS0 4 ,7H 2 0. 


DEUTER 

Jądro zwykłego atomu wodoru zawiera jeden proton, a wodór, w skład którego wchodzą 
atomy o takiej budowie jądra nazywany jest protem. Deuter jest izotopem wodoru; 
jego jądro, znane pod nazwą deuteron, zawiera jeden neutron i jeden proton. Obydwa 
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te izotopy: prot i deuter, podobnie jak izotopy każdego pierwiastka, odznaczają się tym, 
że mają tę samą liczbę atomową, lecz różnią się liczbą neutronów w jądrze. Ponieważ 
liczby atomowe protu i deuteru są takie same, przeto atomy obu izotopów mają taką samą 
budowę elektronową. Prot i deuter wykazują niemal jednakową objętość atomową i cząs¬ 
teczkową, a zatem rozkład pola elektrycznego wokół ich jąder musi być niemal identyczny. 


Własności fizyczne H 2 , HD i D 2 


Tablica. 13.12 



H a 

HD 

X> 2 

Temp. topnienia, °K 

13,95 

16,60 

18,65 

Temp. wrzenia, °K 

20,38 


23,6 

punkt potrójny, °K 


■ _ ■ - 

18,72 

Temp. krytyczna, °K 

33,24 

' 

■ 

38,35 

Ciśnienie krytyczne, Atm Ł 

12,807 


16,432 

Ciśnienie w punkcie potrójnym, mm Hg 

53,8- 

95 

128,5 

Ciepło topnienia, cal/mol 

28,0 

37 

47 

Ciepło parowania, cal/mol (195 mm Hg) 

219,7 

263 

302,5 

Energia punktu zerowego, cal 

6184 

5366 

4395 

Ciężar atomowy 

1,00813 


2,01472 


Różna budowa jąder izotopów dowolnego ciężkiego pierwiastka powoduje 
nieznaczne różnice w masach jąder — wzrost liczby neutronów o 1 w jądrze o liczbie ma¬ 
sowej 100 powoduje względny przyrost masy o 1%. Własności chemiczne wszystkich 
izotopów ciężkiego pierwiastka są więc identyczne, ponieważ zależą one od liczby atomowej. 
Z własności fizycznych zmieniają się jedynie te, które zależne są od różnicy mas jąder. 
Łatwo wykrywalne są różnice w widmach masowych i widmach optycznych, natomiast 
różnice innych własności fizycznych są zbyt małe, by można je było stwierdzić doświad¬ 
czalnie. 

Stosunek liczb masowych deuteru i protu wynosi w przybliżeniu 2 :1. Względna róż¬ 
nica liczb masowych jest więc wystarczająco duża, by wywołać poważne różnice we włas¬ 
nościach fizycznych cząsteczek H 2 i D 2 oraz związków, zawierających atomy H i D. W tabl. 
13.12 podano niektóre własności fizyczne cząsteczek H 2 , HD i D 2 . 


Energia punktu zerowego i aktywność 
chemiczna deuteru 

Energia punktu zerowego cząsteczki jest ściśle związana z masą atomu. Energia oscyla¬ 
cyjna cząsteczki dwuatomowej, rozważanej jako oscylator harmoniczny, dana jest wzorem: 

E = (n + |) hv, 

gdzie: n — liczba całkowita, h — stała Plancka, v — częstość drgań. 

Wiemy, że 



gdzie: k — siła wsteczna przypadająca na jednostkowe, wychylenie, m — masa atomu. 
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Wynika z tego, że: 


: t/a. 

' ' 2tt - \ m ' 

Cząsteczka ma energię punktu zerowego przy n — 0. Zatem 

h 

energia punktu zerowego = — 

4tt 

co można zapisać w postaci: 

energia punktu zerowego = k' 

Stosunek energii punktów zerowych cząsteczek dwu izotopów różniących się liczbami 
masowymi o x podaje następujący wzór: 





Dla każdej ustalonej wartości x stosunek ten będzie tym większy, im mniejsza będzie war¬ 
tość m. Różnica energii punktów zerowych protu i deuteru jest więc większa (x = 1 i m = 
.= 1) niż dla każdej innej pary izotopów, których liczby masowe różnią się o jedność. 


Tablica 13.13 

Względne szybkości reakcji deuteru i protu 


Reakcja 

k(deuter) 

P(prot) 


1 

Addycja ^)C=CX^ w temp. 500°C 

ok.— 

2 

Addycja w obecności Ni lub Cu 

1 

ok.— 

2 

Reakcja z chlorem na świetle w temp. 30°C 

1 

ok. T 

Reakcja z brpmem w temp. 578°C 

1 

ok. T 

Reakcja z jodem w temp. 750°C 

ok.— 

2 


Na podstawie powyższych wzorów można obliczyć energię punktu zerowego deuteru, 
jeśli znana jest energia punktu zerowego protu (wynosi ona 6184 cal). Obliczenie przedsta- 
wiono poniżej: » 



- 6184- 0,706 = 4372. 



Wartość ta pozostaje w dobrej zgodności z wartością doświadczalną — 4395 cal. 

Wartość energii punktu zerowego rzutuje na szybkość reakcji protu i deuteru z innymi 
cząsteczkami. Całkowita energia cząsteczki, mogącej brać udział w reakcji, jest w przybił- 





żeniu ta sama dla protu i deuteru. Energia aktywacji cząsteczki, tj. ilość energii, jaka musi 
być dostarczona w zderzeniu termicznym, aby cząsteczka mogła reagować, wynosi: 

całkowita energia konieczna dla zajścia reakcji — energia punktu zerowego. 

Energia punktu zerowego deuteru wynosi tylko 2/3 energii punktu zerowego protu, 
dzięki czemu energia aktywacji deuteru jest większa niż energia aktywacji protu. W tej 
samej temperaturze szybkość reakcji deuteru z innym pierwiastkiem lub związkiem jest 
mniejsza od szybkości odpowiedniej reakcji protu (por. tabl. 13.13). Choć szybkości 
reakcji różnią się znacznie, stałe równowagi zmieniają się bardzo niewiele, jeśli zamiast 
protu użyć deuteru. 

Otrzymywanie deuteru 

Deuter związany z tlenem występuje w zwykłej wodzie w dwóch z trzech związków 
występujących w poniższym równaniu: 

H 2 0 4- D 2 0 V* 2HDO 

Stosunek liczby atomów deuteru do liczby atomów protu w wodzie wynosi ok. 1/6000 . 
Pierwszym etapem otrzymywania deuteru jest wytworzenie tlenku deuteru, D 2 0. 

Zawartość deuteru w wodzie można zwiększyć poddając ją elektrolizie. Podczas pro¬ 
wadzonej z zastosowaniem elektrod niklowych elektrolizy roztworu wodorotlenku sodo¬ 
wego w zwykłej wodzie, prot i deuter wydzielają się na katodzie. Względne stężenie deuteru 
jest jednak niższe w wydzielającym się gazie niż w roztworze, ponieważ prot wyładowuje się 
na elektrodzie szybciej niż deuter. Woda w elektrolicie stopniowo wzbogaca się zatem 
w tlenek deuteru. Współczynnik rozdziału 



wynosi dla niklu ok. 6. Wychodząc z 610 galonów wody (ok. 27701— przyp. red.) Taylor, 
Eyring i Frost, po siedmiokrotnej elektrolizie, otrzymali 82 ml cieczy, zawierającej 99%, 
tlenku deuteru. Po wyodrębnieniu tlenku deuteru można otrzymać deuter, stosując do- 
ywolną reakcję, w wyniku której z wody wydziela się wodór. 

Odmianę wodoru cząsteczkowego, w której każda cząsteczka zawiera atom protu 
i atom deuteru (HD), otrzymuje się drogą oddziaływania D a O na wodorek litowo-glinowy, 
LiAlH 4 . Uzyskuje się produkt o czystości 98%, którą można zwiększyć do 99,8% przez 
frakcjonowanie w temperaturze ciekłego wodoru. 

Otrzymywanie związków deuteru 

Wiele związków zawierających deuter można otrzymać wychodząc z tlenku deuteru; 
rozpuszczone w nim tlenki kwasowe i zasadowe dają zawierające deuter kwasy i zasady: 

so 3 i- d 2 o = d 2 so„ 

Na a O + D 2 0 = '2NaOD 



Kwasów zawierających deuter można z kolei użyć do tworzenia deuterków, w myśl 
reakcji: 

FeS + D 2 S0 4 - D 2 S;+ FeS0 4 - 

Inne związki deuteru można otrzymać w reakcjach, w których atom deuteru zastępuje 
atom wodoru w cząsteczce, np. w amoniaku 

3D 2 + 2NH 3 = 2ND 3 + 3H 2 

Reakcje tego typu często określane są jako reakcje wymiany 1 ). W reakcjach 
tych można stosować deuter lub tlenek deuteru! Deuter cząsteczkowy nie reaguje bez¬ 
pośrednio z połączeniami wodorowymi; reaguje jednak gdy jest częściowo zdysocjowa- 
ny na atomy. Cząsteczkowy deuter reaguje z H 2 , CH 4 , NH 3 i H a O w następujących 
warunkach: 

1) w temperaturze powyżej 600°C, 

2 ) podcżas wyładowań elektrycznych, 

3) w obecności katalizatora stałego, jak nikiel, platyna, srebro, żelazo lub miedź. 
Kolejność w szeregu aktywności katalitycznych w tej reakcji: Pt > Ni > Fe > Cu > 

> Au > Ag > Hg jest taka sama, jak w przypadku inicjowania rekombinacji wodoru 
atomowego, w szeregu nadnapięciowym i w reakcji uwodorniania. Szybkości prowadzonej 
w obecności katalizatora wymiany protu na deuter układają się w kolejności: 
O—H > N—H > C—H. Nie ulega wątpliwości, że z reaktywnością wiąże się też pier¬ 
wotny, kowalentny. charakter wiązania" z wodorem; potwierdza to następujący szereg 
szybkości reakcji 

HC>H 2 C>H 3 C>H 4 C 

Wiele reakcji wymiany można przeprowadzić stosując D a O. Jeśli przepuszcza się gazowy 
prot przez roztwór wodorotlenku sodowego w tlenku deuteru w temp. 100°C, powoli 
tworzy się HD w myśl następującej reakcji: 

DO- + HH + DOD = DOH + HD + OD~ 

Tlenek deuteru reaguje z protem tylko w stanie jonowym; reakcja jest natychmiastowa. 
Prot związany z azotem, tlenem, siarką lub halogenami, a więc w przypadkach, gdy wią¬ 
zanie wykazuje nieco jonowy charakter, zastępowany jest natychmiast deuterem, jeśli 
związek styka się z tlenkiem deuteru. Prot związany z węglem zastępowany jest jedynie 
wówczas, gdy wiązanie może ulegać jonizacji. Pod działaniem tlenku deuteru na cukier 
wymianie ulega jedynie wodór hydroksylowy. 

Deuterowanie parafin i węglowodorów aromatycznych przebiega w temperaturze 
pokojowej, jeśli równomolowa mieszanina tlenku deuteru i kwasu deuterosiarkowego, 
D 2 S0 4 , styka się z nimi przez pewien czas (12 godz). Ingold wykazał, że reakcja z benzenem 
wykazuje wszystkie cechy charakterystyczne odpowiadające podstawieniu atomu wodoru 
w pierścieniu aromatycznym akceptorem elektronów. 

Po zmieszaniu wody i tlenku deuteru ustala się równowaga 

H 2 0 + D 2 0 ^ 2HDO 

Tworzenie HDO zakończone jest w ciągu 20 sek po zmieszaniu, a reakcja odwrotna prze¬ 
biega tak szybko, że nie można wydzielić HDO z mieszaniny. Podczas mieszania równo- 

0 Nie należy tego pojęcia mylić z energią wymiany. 
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molowych ilości wody i tlenku deuteru wydziela się energia 30 cal/mol. Może to być 
spowodowane przegrupowaniem wiązań wodorowych i deuterowych w taki sposób, że 


H \ H \ D \ D \ H \ H \ D \ y\ 

A /° + A. /° -; A /° + /° / 

H H D D D D H H 


w produkcie reakcji występują jedynie wiązania deuterowe. 


Efekt zastąpienia protu deuterem w wodorkach 
iinnych związkach 

Dane zawarte w tabl. 13.12 ilustrują zmiany własności fizycznych, spowodowane 
zastąpieniem protu deuterem w wodzie. Zmiany temperatur topnienia i wrzenia podano 
w tabl. 13.14. « . 

Budowa krystaliczna zestalonego tlenku deuteru jest taka sama jak budowa lodu, 
co prawdopodobnie jest uwarunkowane obecnością wiązań wodorowych (patrz niżej). 


Tablica 13.14 

Zmiana wartości temperatur topnienia i wrzenia niektórych wodorków na skutek zastąpienia atomu H 

przez atom D r (temperatury podano w °K) 



Temp. topnienia 

At 

Temp. 

wrzenia 

At 


X=H 

X=D 

X“H | 

X~D 

Związki niezasocjowane 







CX 4 

90,4 

89 

-1.4 




c 6 x 6 

278,5 

279,6 

+ U 

353,1 

352,2 

-0,9 

sx 2 

187,5 

187 

-0,5 




C1X 

162,1 

158,1 

-4,0 

188,1 

191,6 

+3,5 

Związki asocjujące tylko 







w cieczy 







nx 3 

195,2 

199,5 

+4,3 

239,7 

242 

+2,3 

ox 2 

'273 

276,8 

+3,8 

373 

374,4 

+ 1,4 

XCN 

259 

261 

+2,0 

298,3 

298,9 

.+0,6 

Związki zasocjowane w cieczy 
i w parze 







FX ■ - 




293,1 

291,8 

-1,3 


Woda i tlenek deuteru tworzą ciągły szereg roztworów stałych, dla których solidus i li- 
ąuidus nie różnią się nigdy więcej niż o 0,02°C. Różnice w wielkościach stałych fizycznych 
tlenku deuteru i tlenku protu wynikają z dwu następujących przyczyn: 

1 ) większa masa jądra deuteru, 

2 ) większy stopień asocjacji tlenku deuteru. 

Zarówno ciekła woda, jak i ciekły tlenek deuteru osiągają maksimum, gęstości w tempera¬ 
turze o kilka stopni wyższej od temperatury topnienia. Przy ochładzaniu którejkolwiek 
z tych cieczy osiąga się więc temperaturę, poniżej której asocjacja, w wyniku której p owstaje 
rodzaj otwartej, kowalentnej struktury krystalicznej, zaznacza się silniej niż normalna 
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kontrakcja termiczna. Temperatura ta wyższa jest dla tlenku deuteru o ok. 7°C, co wskazuje, f 
że tlenek deuteru jest silniej zasocjowany. | 

Zasocjowane związki wodoru zawierają wiązania pro to we lub deuterowe. Ponieważ I 
wiązanie deuterowe jest .mocniejsze niż wiązanie protowe, przeto należy oczekiwać, że I 
zastąpienie w tych związkach protu deutefem powinno podnieść ich temperatury wrzenia | 
i topnienia. W tabl. 13.14 nie znajdujemy jednak przekonywającego potwierdzenia tego 1 
przypuszczenia. Długość wiązania deuterowego X—D • Y może być znacznie większa niż | 
długość odpowiedniego wiązania wodorowego, chociaż odległości H—X i D—X mało i 
różnią się od siebie. | 

W tlenku deuteru większość soli rozpuszcza się nieco słabiej niż w wodzie, a ciepła 1 
solwatacji jonów są mniejsze. Na skutek większej lepkości tlenku deuteru ruchliwości ] 
jonów są mniejsze w tlenku deuteru niż w wodzie. Różnice we własnościach soli hydra- J 
towanych zwykłą wodą lub tlenkiem deuteru są niewielkie, np. temperatura przejścia 1 
Na 2 SO4,10H 2 O jest tylko o 1,1°C niższa niż w przypadku Na 2 SO 4 ,10D 2 O. Reakcje związ- | 
ków deuteru przebiegają zwykle wolniej niż odpowiednie reakcje związków protu. Na przy- 1 
kład woda reaguje z węglikiem glinu na zimno, a w temp. 80°C w ciągu 2 min wydziela się j 
100 cm 3 metanu; tlenek deuteru nie reaguje na zimno, a w temp. 80°C 100 cm 3 deutero- | 
metanu wydziela się w ciągu 45 min. J 

Zastosowanie deuteru i jego związków w chemii I 

1) Różnica między liczbami.masowymi deuteru i protu umożliwia sprawdzenie doś- | 

wiadczalne wyrażeń, w których występują masy atomowe, jak np. wyrażenia na energię l 
punktu zerowego, szybkości i energie aktywacji niektórych reakcji. ; 

2) Jeśli można wyróżnić w pewien sposób jeden z atomów wodoru w cząsteczce, czyli % 
zaznaczyć go, wówczas można określić położenie, jakie zajmie on w nowej cząsteczce, 
powstałej na skutek przemian chemicznych cząsteczki pierwotnej. Jedną z metod znaczenia : 
atomu wodoru jest zastąpienie go atomem deuteru. Stosowanie deuteru do tego celu nie j 
jest jednak zalecane ze względu na łatwość, z jaką ulega on wymianie na prot. 

Bardziej skuteczna metoda polega na stosowaniu izotopów promieniotwórczych cięż¬ 
szych pierwiastków. 

Ortodeuter i paradeuter. Badania symetrii wykazują, że ponieważ przestrzenna fupkcja 
falowa stanu podstawowego cząsteczki wodoru jest symetryczna, przeto parzyste poziomy 
rotacyjne są symetryczne, zaś nieparzyste — antysymetryczne. Przejścia mogą zachodzić 
jedynie z poziomów symetrycznych na symetryczne lub z antysymetrycznych na antysy¬ 
metryczne. Z rozważań symetrii wynika dalej, że symetryczne poziomy rotacyjne wystę¬ 
pują dla parzystych wartości całkowitego spinu jądrowego, zaś antysymetryczne poziomy 
rotacyjne — dla nieparzystych wartości całkowitego spinu jądrowego. To samo odnosi 
się do cząsteczki deuteru, ponieważ postać jej funkcji falowej jest taka sama jak w przypadku 
cząsteczki protu. Biorąc pod uwagę spin jądra, występuje jednak różnica we względnych 
intensywnościach parzystych i nieparzystych poziomów rotacyjnych. 

Ponieważ istnieję jednakowe prawdopodobieństwo przejścia na każdy z możliwych j 
poziomów energii (jeśli nie uwzględni się struktury nadsubtelnej), obserwuje się większą 
intensywność przejść na poziom, odznaczający się większą multipletowością i mający 2 
największą wagę statystyczną. Stosunek wag statystycznych mierzy się sto- 
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sunkiem multipletowości. Dla wodoru możliwe są całkowite spiny jądrowe 0 lub 1, mające 
odpowiednie wagi statystyczne 1 i 3; nieparżyste całkowite spiny jądrowe mają większą 
wagę statystyczną. Dla deuteru możliwe są całkowite spiny jądrowe 2, 1 i 0, mające od- 
powiednio wagi statystyczne 5, 3 i 1. Stosunek wag statystycznych przejść parzystych 
do nieparzystych wynosi 6:3 i można by sądzić, że przejścia na poziomy parzyste powinny 
występować z częstotliwością dwa razy większą niż przejścia na poziomy nieparzyste. 
Tak więc wpływ spinu jądrowego na widmo rotacyjne wodoru przejawia się 
w ten sposób, że silne są te linie, które odpowiadają nieparzystym wartościom J , 
słabe zaś linie, odpowiadające parzystym wartościom /. Odwrotnie jest w przypadku 
deuteru. Należy zaznaczyć, że nazwę „orto” nadano odmianie, występującej z większą 
wagą statystyczną; ortodeuter ma spin jądrowy 2 lub 0, a paradeuter ma spin jądrowy 
1. W przypadku protu odmiana orto ma spin jądrowy 1, a odmiana para — 0. 

W temperaturze pokojowej D 2 zawiera 33% paradeuteru, szybkość przemiany czystego 
paradeuteru w mieszaninę równowagową jest mniejsza niż szybkość przemiany parawo- 
doru w tej samej temperaturze. W zakresie temperatur >850—1000°K szybkość konwersji 
parawodoru jest 2,4 razy większa niż szybkość przemiany termicznej paradeuteru, jeśli 
konwersja zachodzi pod wpływem wprowadzonych cząsteczek paramagnetycznych, jak 
NO czy 0 2 , stosunek ten wynosi 3,8 :1. Ze względu na większą masę jąder deuteru ilość 
energii niezbędna do przejścia z jednego stanu rotacyjnego w drugi jest mniejsza w przy¬ 
padku deuteru (por. str. 34). 

Nie obserwuje się podziału cząsteczek HD na odmiany orto i para, ponieważ wymiana 
jąder tworzy konfigurację różniącą się od konfiguracji pierwotnej. Zanikają różnice w in¬ 
tensywności parzystych i nieparzystych poziomów energii, ponieważ nie występują różnice 
między symetrycznymi i niesymetrycznymi stanami rotacyjnymi, wywołane wymianą iden¬ 
tycznych jąder. 

TRYT 

Jądro trytu składa się z protonu i dwu neutronów, nazywane jest ono trytonem i oz¬ 
naczane symbolem 3 H lub T. Z rozważań teoretycznych wynika, że spiny dwóch nukle¬ 
onów są równoległe, a trzeciego — antyrównoległy; wypadkowy spin jądrowy wynosi 

Tablica 13.15 

Zawartość procentowa ortotrytu w mieszaninach równowagowych*) 


Temperatura, °K 

Ortotryt, % 

Temperatura, °K 

Ortotryt, % 

0 

0,0000 

50 

71,272 

10 

2,823 

100 

74,928 

20 

33,814 

150 

74,999 

30 

56,694 

175 

75,000 


*) W. M. Jonę s, /. Chem. Phys. 9 16, 1077 (1948). 


więc 1/2, jak w przypadku wodoru. Ponieważ tryton jest cząsteczką o spinie połówkowym, 
przeto orto- i paratryt mają takie same stany kwantowe, jak orto- i parawodór. Na skutek 
większej masy jądra trytu składy mieszanin równowagowych w różnych temperaturach są 
różne (tabl. 13.15). # 
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Tryt otrzymuje się w wyniku oddziaływania powolnych neutronów reaktorowych na 
lit metaliczny lub związki litu 1 ) w myśl reakcji jądrowej: 

|Li + In « fHe -j- |H 

Jak wskazuje równanie, produktami reakcji są jądra helu i trytu. Wychwytują one jednak 
szybko elektrony, tworząc cząsteczki obojętne. Tryt można łatwo oddzielić od helu, utleniając 
go do T 2 0. Trytony tworzą się w wielu reakcjach jądrowych. Tryt jest promieniotwórczy 
i rozpada się w myśl równania: 

fT = |He + 

Okres półtrwania trytu wynosi 12,46 lat. 

Własności chemiczne trytu są niemal identyczne z własnościami zwykłego wodoru; 
cząsteczka ma budowę T 2 , głównym tlenkiem jest T a O itd. 

Reagujący atom litu musi mieć liczbę masową 6. Stosowanie symboli w równaniach reakcji jądro» 
wych wyjaśniono w podręczniku: P. J. Durrant, General and Inorganic Chemistry, str. 605. 



Rozdzia 14 

GRUPA OKRESOWA IG: METALE ALKALICZNE 
LIT, SÓD, POTAS, RUBID I CEZ 




W skład konfiguracji elektronowej atomu metalu alkalicznego w stanie podstawowym 
wchodzi zrąb o strukturze elektronowej gazu szlachetnego i pojedynczy elektron walen¬ 
cyjny znajdujący się w orbitalu s. W tabl. 14.2 podano wartości liczbowe charakteryzujące 
własności atomowe, jonowe i molekularne metali alkalicznych oraz ich konfiguracje 
elektronowe. Wartości podane w tablicy ilustrują prawidłowość zmian własności w kie¬ 
runku od litu do cezu. Liczba atomowa, ciężar atomowy, promień atomowy i promień 
jonowy wzrastają w kierunku od litu do cezu, zaś wartości potencjału jonizacyjnego i ele- 
ktroujemności zmniejszają się, co wskazuje na to, że w miarę wzrostu liczby atomowej 


Tablic a 14.2 


Niektóre własności metali alkalicznych 



Li 

Na 

K 

Rb 

Cs 

Liczba atomowa 

3 

2, 1 

11 

19 

37 

55 

Konfiguracja elektronowa 


2, 8, 1 

2, 8, 8, 1 

2, 8, 18, 

2, 8, 18, 





8, 1 

18, 8, 1 

Ciężar atomowy 

6,940 

22,997 

39,096 

85,48 

132,91 

Ciepło atomizacji (w stanie podstawowym), 






kcal/mol 

39,0 

25,9 

19,8 

18,9 


Ciepło tworzenia cząstec 2 ki z atomów, 






kcal/mol . 

-27,2 

-18,4 

— 12,6 

-11,3 

-10,4 

Potencjał jonizacyjny dla gazu — kcal 

123,8 

117,9 

99,7 

95,9 

89,4 

— eV 

5,36 

5,18 

4,41 

4,16 

3,96 

Powinowactwo elektronowe, eV 


(3*) 1,2 

(4s) 0,7 



Normalny potencjał elektrodowy, V 

3,038 

2,71 

2,92 

2,92 

2,93 

Elektroujemność 

1,0 

0,9 

0,8 

0.8 

0,7 

Promień jonowy, A 

0,68 

0,97 

1,33 

‘ 1,47 

.1,67 

Promień kowalentny dla liczby koordynacyj¬ 






nej 12, A 

. 1,58 

1,92 

2,38 

2,53 

2,72 

Odległość międzyjądrowa w cząsteczce, A 

2,67 

3,08 

3,91 


4,55 


metalu atom łatwiej oddaje elektron walencyjny. Z wartości ciepeł dysocjacji na atomy 
w stanie podstawowym (atomizacja) wynika, że atomy litu silniej łączą się ze sobą w krysz¬ 
tale niż atomy cezu. Wartości normalnych potencjałów elektrodowych nie wykazują regular¬ 
ności, prawdopodobnie ze względu na różne stopnie hydratacji jonów metalu w roztworze 
wodnym. 
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W stanie gazowym metale alkaliczne zawierają około 1% cząsteczek dwuatomowych, 
pozostałe zaś cząsteczki są jednoatomowe 1 ). Odległości międzyjądrowe w cząsteczce są 
mniejsze od dwukrotnego promienia kowalentnego (por. wiersz 11 i 12 w tabl. 14.2). 

Litowce są miękkimi metalami o barwie srebrzystej i odznaczają się silnym połyskiem 
na świeżej powierzchni przecięcia. Wszystkie mają sieć krystaliczną wewnętrznie centro- 


Tablica 14.3 

Charakterystyka metali alkalicznych w stanie metalicznym 



Li 

Na 

K 

Rb 

Cs 


ciało stałe 

ciało stałe 

ciało stałe 

ciało stałe 

ciało stałe 


o barwie 

i ciecz o bar- 

i ciecz o bar- 

o barwie 

o barwie 

Stan skupienia 

srebrzysto- 

wie srebrzy- 

wie srebrzy- 

srebrzysto- 

srebrzysto- 

białej 

stobiałej;gaz 
o barwie 

stobiałej; 
gaz o barwie. 

białej 

białej 



purpurowej 

zielonej 



Typ sieci krystalicznej 

. regularna wewnętrznie centrowana 


Twardość w skali Mohśa 
Ciężar właściwy w temp. 

0,06 

0,07 

0,04 

. * 

0,02 

0°C 

0,5 

0,972 

0,859 

1,525 

1,903 

Temp. topnienia, °C 

179,5 

97,8 

63,5 

38,7 

29,8 

Temp. wrzenia, C C 

Ciepło topnienia, 

1336 

883 

762 

700 

670 

kcal/g-atom 

Liczba efektywna wolnych 

0,69 

0,63 

0,57 

0,53 

0,50 

elektronów na 1 atom 

0,55 

i.i 

0,97 

0,94 

0,85 


waną. Lit ma najwyższą temperaturę topnienia, jest najmniej lotny, ma najmniejszy 
ciężar właściwy i jest najbardziej miękki; w całej grupie IG wielkości te zmieniają się re¬ 
gularnie od litu do cezu (tabl. 14.3). 

Wszystkie metale alkaliczne wykazują dużą reaktywność chemiczną (tabl. 14.4). Pod 
wpływem działania powietrza łatwo tracą połysk. Łączą się one z większością pierwiast¬ 
ków i reagują ze związkami ulegającymi redukcji. Jedynie lit łączy się bezpośrednio z azo¬ 
tem, wszystkie zaś tworzą tlenki typu Na a O, Na a O a i NaO a . Lit jest dość bierny w stosunku 
do tlenu i halogenów. Poniżej temp. 100°C nie reaguje z tlenem, natomiast po ogrzaniu 
w atmosferze tlenu daje tlenek. Pozostałe metale reagują z tlenem tym łatwiej, im większa 
jest liczba atomowa metalu. Sód tworzy nadtlenek, Na a O a , zaś metale o większej liczbie 
atomowej dają nadtlenki, np. KO a . Metale alkaliczne gwałtownie reagują z wodą, two¬ 
rząc rozpuszczalne wodorotlenki. W ciekłym amoniaku metale te rozpuszczają się bez 
wydzielenia wodoru. Metal pozostaje w roztworze, nie ulegając jakiejkolwiek przemianie 
chemicznej, jednak z biegiem czasu tworzy się amidek metalu. Szybkość tworzenia się 
amidków litowców wzrasta w kierunku od litu do cezu. Chociaż metali alkalicznych nie 
można badackw roztworze wodnym, możliwe jest prześledzenie ich reakcji w ciekłym 
amoniaku" Sód rozpuszcza się również w metyloaminie (nie rozpuszcza się w dwu- i trój- 

' • , 

x ) Jak ostatnio stwierdzono, większość pierwiastków w wysokich temperaturach tworzy szereg bardziej 

złożonych, kilkuatomowych. cząsteczek (przyp. tłum .). 
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Przykłady typów związków tworzonych przez metale alkaliczne 



‘) Symbol „4or” wskazuje na istnienie czterech wiązań typu o 1 ; inne symbole mają podobne znaczenie. 




Tablica 14.4 


Reakcje metali alkalicznych 


Reagent 

Li 

Na 

K 

Rb*) 

Cs*) 

Powietrze 

Może być stapiany 
i odlewany w obec¬ 
ności powietrza, 
bez utraty połysku 

matowieje, lecz nie za¬ 
pala się 

pali się 

pali się 

pali się 

° 2 

nie reaguje poniżej 
temp. 100°C; w 
temp. 200°C two¬ 
rzy się Li 2 0, przy 
czym reakcji towa¬ 
rzyszy żarzenie się 

po ogrzaniu tworzy się 
mieszanina Na a O 

i Na 2 0 2 

w temp. 200°C tworzy 
się głównie KO a ; 
w wyższych temperatu¬ 
rach— głównie K 2 O a 



Związki za¬ 
wierające 
tlen 


redukuje CO, C0 2 , . 
krzemiany, wolframia- 
ny, molibdeniany, 

chromiany i Sn0 2 

, redukuje trójtlenek bo¬ 
ru do boru 



H s 

w temp. 700—800°C 
powstaje LiH 

w temp. powyżej 400°C 
tworzy się NaH 

w temp. powyżej 360°C 
tworzy się KH 



Ci 2 

tworzy się LiCl 

powstaje NaCl 

powstaje KC1, przy 
czym potas zapala się 



Związki za¬ 
wierające 
chlor 



redukuje A1C1 3 , BF 3 , 
SiF 4 do elektrododat- 
niego pierwiastka 



Br 2 

z ciekłym Br 2 reak¬ 
cja zachodzi tylko 
ńa powierzchni me¬ 
talu | 

z ciekłym Br 2 reakcja 
zachodzi tylko na po¬ 
wierzchni metalu 

z ciekłym bromem rea¬ 
guje wybuchowo 



C 

w temperaturze cie¬ 
mnoczerwonego ża¬ 
ru tworzy się Li 2 C 2 

po ogrzaniu tworzą się 

niewielkie ilości Na 2 C 2 

. 

nie reaguje 



n 2 

powoli tworzy się 
LiN; po ogrzaniu 
szybkość reakcji 
wzrasta 

nie reaguje 

nie reaguje 



Woda 

tworzy się H 2 i LiOH 
(na zimno reakcja 
zachodzi powoli) 

tworzy się H 2 i NaOH 

tworzy się H 2 , który 
zapala się, oraz KOH 

! 


QH 5 OH 


powstaje H 2 i NaOC 2 H 5 

wydziela się H 2 



Gazowy amo¬ 
niak 

po ogrzaniu pows¬ 
taje LiNH a i Li a NH 

w temp. 300—400°C 
tworzy się NaNH 2 

po ogrzaniu powstaje 

knh 2 



Ciekły amo¬ 
niak 

powstaje ciemno¬ 
niebieski roztwór, 
z którego stopnio- ‘ 
wo wytrąca się 
LiNH 3 

reakcja podobna, jak 
w przypadku litu 

reakcja podobna, jak 
w przypadku litu 
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c.d. tablicy 14.4 


Reagent 

Li 

. 

Na 

K 

Rb*) 

Cs*) 

H 2 S 

• 

. 

tworzy się mieszanina 
Na 2 S i NaHS (ciekły 
H 2 S daje czysty NaHS) 




c 2 h 2 

po ogrzaniu tworzy 
się Li 2 C 2 i LiH 

w temp. 190°C powsta¬ 
je NaCCH 

w temp. 210°C powsta¬ 
je NaCCNa 

po ogrzaniu powstaje 

hkc 2 



. Stopiony KOH 
lub NaOH 


tworzy się roztwór; 
w 100 g NaOH roz¬ 
puszcza się: 
w temp. 480°C 

25,3 g Na 
w temp. 800°C 

6,9 g Na 

tworzy się roztwór; 
w 100 g KOH rozpusz¬ 
cza się: 

w temp. 450°C 

8—9 g K 
w temp. 700°C 

0,5 g K 



Rtęć 


powstaje amalgamat 

powstaje amalgamat 





Uwaga: Ogrzany 

sód nie reaguje z azo¬ 
tem, krzemem, żelazem 
i niklem 

Uwaga: Ogrzany 

potas nie reaguje z wę¬ 
glem (pomijając two¬ 
rzenie się związków 
wewnętrznosieciowych), 
azotem, borem, krze¬ 
mem i żelazem 

- 



*) Można przyjąć, że reakcje rubidu i cezu przebiegają podobnie do reakcji potasu, tylko z większą 
szybkością. 


metyloaminie), jak również w pirydynie, bez wydzielenia wodoru. Z roztworu pirydyno¬ 
wego można otrzymać związek o barwie ciemnozielonej, Na(C 5 H 5 N) 2 , który w obecności 
powietrza utlenia się do Na 2 0 2 ; ten z kolei reaguje z tlenkiem azotu, tworząc podazotyn 
sodowy, Na 2 N 2 0 2 . 

[ROZTWORY METALI ALKALICZNYCH 
W CIEKŁYM AMONIAKU 

Roztwory metali alkalicznych w ciekłym amoniaku (tabl. 14.5) odznaczają się ciemno¬ 
niebieską barwą. Obserwowane pod ultramikroskopem zachowanie się tych roztworów, 
jak również wiele innych ich własności, świadczy o tym, że roztwory te nie są ro ztworami 
koloidalnymi. W temp. — 33°C przewodnictwo elektryczne nasyconego roztworu sodu 
w ciekłym amoniaku wynosi 0,5 • 10~ 14 • cm -1 , co stanowi połowę przewodnictwa 

metalicznej rtęci. Ruchliwość anionów jest 280 razy większa niż ruchliwość kationów. 

Istnieją dwie teorie, które tłumaczą własności ośrodka i rozcieńczonych roztworów 
metali alkalicznych w amoniaku: 

1) teoria jam (the cavity theory), w myśl której zakłada się, że kationami są sol- 
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watowane kationy metalu [Na(NH 3 )J+, a anionami — elektrony rozmieszczone w jamach 
znajdujących się w centrach grup zorientowanych cząsteczek amoniaku, 

2 ) teoria metalu ekspandowanego, która zakłada, że kation metalu 
iest otoczony cząsteczkami amoniaku jako ligandami, natomiast elektron neutralizujący 


Tablica 14.5 

Roztwory metali alkalicznych w ciekłym amoniaku J 


Metal 

Rozpuszczalność w temp. 
0°C, g/100 gNH, 

Zachowanie się metalu 
w stanie równowagi 

Czas potrzebny do utwo¬ 
rzenia amidku XNH 2 *) 

Li 

9,41**) 

dwie ciekłe fazy poniżej 
temp. 60°C 

kilka dni 

Na 

18,7 

eutektyk w temp. — 110°C 
(13% Na) 

kilka dni 

K 

32,7 

‘ . 

1 godz 

Rb 

- rozpuszczalny 


30 min 

Cs 

i 

rozpuszczalny 

■f 

15 min 


*) Przemiany te zachodzą przy użyciu katalizatorów: żelaza, platyny, Fe 2 0 3 lub podczas naświetlania 
{długość fali 2150—2500 A). 

**) Ciepło rozpuszczania w temp. — 33°C wynosi 9,65 kcal/g-atom. 


kation obsadza orbital s metalu, przy czym maksimum gęstości elektronowej przypada 
pa powierzchnię kuli, na której znajdują się również atomy wodoru pochodzące ze skoor¬ 
dynowanych cząsteczek amoniaku. 

Przyjmuje się, że te jamy anionowe lub „ekspandowane'’ orbitale ^ mogą być obsadzone 
przez pary elektronowe 1 ). 

Podczas odparowywania amoniaku metale alkaliczne wytrącają się (z wyjątkiem 
litu) w postaci gąbczastej masy o barwie miedzianej. Są to prawdopodobnie kryształy meta¬ 
lu zawierające zaadsorbowaną ciecz. Lit krystalizuje w postaci amoniakatu, Li,4NH 3 . 
W podobny sposób krystalizują metale ziem alkalicznych, dając sześcioamóniakaty, 
np. Ca,6NH 3 . 

W roztworze ciekłego amoniaku metale alkaliczne reagują z solami (które są kwasami 
w tym rozpuszczalniku, por. str. 785), dając sole tych metali, przy czym wydziela się 
amoniak i wodór „ 

2NH 4 C1 + 2Na - 2NaCl + 2NH 3 + H 2 
Azotan amonowy w reakcji z metalami alkalicznymi daje azotyny : 

NH 4 N0 3 + 3K = NH 3 + K 2 N0 2 + KOH 

Nie wydziela się wówczas wodór ani jakikolwiek inny nierozpuszczalny gaz. Metale 
alkaliczne w roztworze ciekłego amoniaku reagują również z niektórymi pierwiastkami 
(patrz tabl. 14.6). 


*) Dokładniejsze wyjaśnienie i liczne odsyłacze do literatury — patrz M. C. R. S y m o n s, Quart . 
tov., 13, 99 (1959). 
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Tablica 14.6 

Reakcje addycji metali alkalicznych zachodzące w roztworze ciekłego amoniaku 


Metal 

Reagent 

Produkt 

Na 

n 2 

brak 

K 

p 

k 3 p 2 

Li, Na 

p 

Li 2 P; Na 2 P 

K 

As 

K 3 As,NH 3 i K 2 As 4 ,NH 3 

Na 

Sb 

Na 3 Sb 5 ; Na 3 Sb 6 ; Na 3 Sb 7 . 

Na 

Bi 

Na 3 Bi; Na 3 Bi 3 ; Na 3 Bi 5 - 7 

Li 

o 2 

Li 2 0 5 Li 2 0 2 

Na 

o 2 

Na a O (tworzy się on podczas przepuszczania powolnego strumienia tlenu 
nad sodem; ulega, on amonolizie do NaNH 2 ; związek ten utlenia się 
dalej do NaNOg, przy czym wydziela się NH 3 ), 

Na 2 0 3 G es t on prawdopodobnie mieszaniną Na 2 0 2 i NaO a ). (Jeżeli po¬ 
woli dodawać NaNH 2 do ciekłego amoniaku, przez który przepusz¬ 
cza się strumień tlenu, powstaje żółty produkt o składzie Na 2 0 3 ). 

K 

o 2 

K 2 0 (tworzy się on podczas przepuszczania wolnego strumieni a tlenu 
nad potasem; ulega on amonolizie do KNH 2 ; związek ten utlenia się dalej 
do KN0 2 , przy czym wydziela się NH 3 ). 

K 2 0 3 (jest on prawdopodobnie mieszaniną K 2 0 2 i K0 2 ). (Jeżeli p owoli 
dodawać KNH 2 do'ciekłego amoniaku, przez który przepuszcza się 
strumień tlenu, powstaje produkt o składzie K 2 O s ). 

Li 

S 

Li 2 S; Li 2 S 2 ; Li 2 S^ 

Na 

s 

Na 2 S; Na 2 S* 

Na 

Se 

Na 2 Se; Na 2 Se 2 , Na 2 Se 3 

K 

Te 

K 2 Te; K 2 Te 3 

Na 

Pb 

NaPb; NaPb 2 ; Na 4 Pb 9 

Na 

Hg 

NaHg 8 

Rb 

S 

RbjjS* (x = 2, 3 lub 5) 

Cs 

S 

Cs 2 S* (x = 2 3, 5 lub 6 ) 

Wszystkie 

litowce 

Grafit 

C 12 M(NH 3 ) 2 i C 28 M(NH 3) 2 (wzory te są pozorne; pierwszy z nich 
składa się z odpowiedniej warstwy grafitu i amoniakatu danego metalu, 
zaś w drugim na jedną cząstkę amoniakatu przypada dwie warstwy 
grafitu). 


W tabl. 14.7 przedstawiono reakcje metali alkalicznych z niektórymi wodorkami 
i tlenkami niemetali. Potas w roztworze ciekłego amoniaku redukuje tlenki oraz sole 
innych metali. W następstwie tej reakcji zachodzi redukcja metali do niższego stanu wa¬ 
lencyjnego, wytrącenie się tego metalu lub utworzenie międzymetalicznego związku z po¬ 
tasem. Na przykład: Cu(II) przechodzi w Cu(I), Mo(YI)0 3 przechodzi w Mo(III) 2 0 3 
(jedyna metoda otrzymywania tego tlenku). W przypadku zaś nadmiaru potasu powstaje 
metaliczny molibden; Reakcje te są dokładnie opisane w literaturze 1 ). Jeżeli uwolniony 
metal jest pierwiastkiem należącym do długiego okresu i poprzedza gaz szlachetny o więcej 
niż cztery miejsca w tablicy układu okresowego, to strąca się on jako metal lub stop z po¬ 
tasem. W ten sposób przebiega reakcja w przypadku Cu, Ag, Au, Zn, Cd, Hg, Ga, In i Tl. 
Jeżeli metal należy do długiego okresu, lecz odległość w układzie okresowym między nim 


*) E. de Barry Barnett i C. L. Wilson, Inorganic Chemistry, Longmans, 1953, str. 323. 
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Tablica 14.7 

Reakcje metali alkalicznych z niektórymi tlenkami i wodorotlenkami niemetali w roztworze ciekłego 

amoniaku . 


Metal 

Reagent 

Produkt 

Na 

naftalen 

H^Na 

rYY- ' 



\A<^\Na 

Na H 

Na 

acetylen 

wodoroacetylenek sodowy, NaC=CH 

Na lub K 

PH ? 

NaPH 2 , który,w temp. 7Ó°C przechodzi w Na 2 PH, w temp. 
100°C wydziela się H 2 , zaś w temp. 380°C wydziela się 
Na —pozostaje Ną 2 P 6 

Li 

ph 3 

W temp. 0°C powstaje LiPH a , który tworzy cztero-, dwu- 
i jednoamoniakaty, w temp. 50°C — Li 2 PH, który tworzy 
pięcio-, trój- i dwuamoniakaty 

Li 

AsH 3 

0°C 70°C 

ŁiAsH 2 ,4NH 3 —>LiAsH 2 ,2NH 3 -*LiAsH-->Li 2 As; ostatni 

Na 

GeH 4 , Ge 2 H 6 

związek wykazuje trwałość do temp. 450°C 

NaGeH 3 i H 2 

Na 

dwuborynoami dek 

reakcja przebiega (por. str. 587) w następujący sposób: 


amonowy 

Na+NH 4 (BH 3 • NH 2 ■ BH 3 ) - NaBH 4 +JH a +NH 3 4* 
+BH 2 NH 2 

Wszystkie litowce 

CO 

LiCO; Na 2 (CO) a ; K 2 (CO) 2 ; RbCO 

Na 

CO, 

NH 2 COONa 

Na 

n 2 o 

reakcja przebiega w następujący sposób: 

N 2 0+2K+NH 3 = KNH 2 +KOH+N 2 

N a O+2KNH a = KN 3 +KOH+NH 3 

K, Na 

NO 

NaNO; KNO 


a gazem szlachetnym wynosi cztery lub więcej miejsc, wówczas metal zwykle pozostaje 
w roztworze jako mocno zabarwiona sól polianionowa. Obserwacje pod mikroskopem 
wykazały, że roztwór taki ma charakter koloidalny. Przykłady reakcji metali, jak np. rtęć, 
ołów, antymon i bizmut z sodem przedstawiono w tabl. 14.6. Przypuszcza się, że solwatacja 
kationów sodowych osłabia ich pole i dlatego bardziej elektroujemny metal jest zdolny 
do przyjęcia dodatkowych elektronów do swego układu órbitalów w krysztale. 


ZWIĄZKI METALI ALKALICZNYCH 

Typy związków tworzonych przez litowce zebrano w tabl. 14.1. Metale alkaliczne są 
pierwiastkami najmniej elektroujemnymi, dlatego też atom litowca łatwo traci jeden 
elektron i staje się kationem obdarzonym pojedynczym ładunkiem dodatnim. Zgodnie 
z regułą Fajansa atom o największym promieniu (Cs) ma "najmniejszą elektroujemność 
i dlatego tworzy najtrwalsze wiązania jonowe. Na przykładzie wartości potencjałów joniza- 
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cyjnych Ne, Na i Na + pokazano, jak mało prawdopodobne jest oderwanie więcej niż jedne¬ 
go elektronu na 1 atom 1 ). 

Ne Na Na+ 

. . eV/g-atom 21,5 5,18 47,0 

Potencjał jonizacyjny kcal/g _ atom 496 119,5 , 1085 

Metale alkaliczne o mniejszej liczbie atomowej tworzą bardziej trwałe związki z wodo¬ 
rem, azotem, węglem i zwykłym jonem tlenkowym 0 2 ~, niż związki tworzone przez li¬ 
to wce o większej liczbie atomowej. Natomiast trwałość związków tych metali zawierają¬ 
cych jony tlenu (O—O) 2 " i (O—0)~ oraz jony kwasów tlenowych lub jony halogenów 
wzrasta wraz ze zwiększaniem się liczby atomowej litowca. 

Może budzić pewną wątpliwość, czy w cząsteczkach typu Li 2 , LiH, NaC 3 H 5 , w obojęt¬ 
nych kationach kompleksowych (np. pochodna sodowa benzoiloacetońu) oraz w komplek¬ 
sowych amonach, jak np. K[Na(NH 2 ) 2 ], atom litowca uruchamia przynajmniej jedno wią¬ 
zanie kowalentne. W cząsteczce Cs a O (struktura typu anty-CdCl 2 ) jon cezu jest w znacznym 
stopniu spolaryzowany, wskutek czego cząsteczka ta ma charakter kowalentny. Należy zatem 
przypuszczać, że każde wiązanie utworzone przez atomy metali alkalicznych nie jest wią¬ 
zaniem czysto jonowym. Dlatego w tabl. 14,1 jedno wartościowe związki metali alkalicz¬ 
nych podzielono na dwie grupy: w jednej grupie umieszczono związki o przeważająco 
jonowym charakterze wiązania, zaś: w drugiej grupie przeważa kowalentny charakter 
wiązania. 

Niemniej jednak podkreślanie kowalentnego charakteru tworzonych przez atomy 
litowców wiązań prowadzi do mylnych wniosków. Reakcje metali, przedstawione w tabl. 
14.4, polegają głównie na jonizacji atomów tych metali. Skoro tylko zostanie utworzony 
jon metalu, może on brać udział w licznych reakcjach wymiany, lecz zachowuje przy tym 
swą odrębność jako trwały jednowartościowy kation wraz z ważną jego własnością, jaką 
jest bardzo mała zdolność polaryzacyjna w stosunku do każdego anionu, z którym jest on 
związany. , . 

Większość związków, które tworzą metale alkaliczne, budzi zainteresowanie chemików 
nie tylko ze względu na jony tych metali, lecz również ze względu na budowę i własności 
grup, z którymi jony te są związane. Dlatego związki jonowe litowców są omawiane w dal¬ 
szej części książki, w odpowiednich klasach związków innych pierwiastków, ( np. ich tlenki 
są omawiane w punkcie tlen 2 ). Poniżej omówiono niektóre typy związków litowców, jak' 
ńp. wodorki, pochodne węglowodorów oraz obojętne związki kompleksowe, w których 
udział charakteru kowalentnego w wiązaniach realizowanych przez atomy litowców nabiera 
wyraźnego znaczenia. 

Wodorki metali alkalicznych 

Dane dotyczące wodorków metali alkalicznych przedstawiono w tabl. 14.8. Wodorki 
te są bezbarwnymi substancjami krystalicznymi. Otrzymuje się je przez bezpośrednie 
połączenie gazowego wodoru z metalem. Wodorek litu w porównaniu z wodorkiem sodu 
jest bardziej trwały i mniej aktywny chemicznie; trwałość wodorków maleje ze wzrostem 
liczby atomowej metalu. Wodorek litu wchodzi w reakcję z trójwartościowymi metalami 
grupy III, które przy tym stają się czterokoordynacyjne. 

1 ) Chodzi o atom sodu (jprzyp . tłum.). 

2 ) Tabl. 21.2, str. 891; tabl. 21.8, str. 905; tabl, 21.9, str. 907. 
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Wodorki iitowców 
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Alkohol etylowy powstaje H 2 +LiOC 2 H 5 powstaje H 2 +NaOC 2 H 5 powstaje H 2 +KOC 2 H s 

Wilgotny C0 2 powstaje mrówczan sodowy: powstaje HCOOK 
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Al(OEt)g powstaje LiAł(OEt) 3 H } . powstaje NaAl(OEt) 3 H; 

a w wyniku końcowym LiAlH 4 a w wyniku końcowym 

NaA1H 4 





Bardzo ciekawa jest budowa wodorków. Elektroliza stopionego wodorku litu prowadził 
do wydzielania się metalicznego litu na katodzie, zaś wodoru — w stosunku zgodnym ze? 
stosunkiem teoretycznym — na anodzie. Wodorki charakteryzują się większą gęstością! 
niż metale macierzyste. Pozorny promień jonu H~ w krysztale zmienia się w granicach:! 
od 1,26 A w przypadku wodorku litu do 1,54 A w przypadku wodorku cezu (promień! 
pierwszej orbity wodoru wg Bohra wynosi 0,53 A, zaś promień jonowy równa się 2,1 A). < 
Wszystkie wodorki krystalizują, tworząc sieci krystaliczne typu NaCl. \ 

Liczba koordynacyjna zarówno dla sodu, jak i dla chloru wynosi w chlorku sodowymi 
sześć. Metal alkaliczny nie rozporządza sześcioma elektronami walencyjnymi potrzebnymi | 
do utworzenia sześciu wiązań kowalentnych, wskutek czego powstające wiązania nie mogą § 
być kowalentne. Na podstawie zdjęć rentgenowskich wodorku; litu,, uzyskanych metodą i 
obracającego się kryształu, ustalono, że udział charakteru jonowego w wiązaniu wynosi 1 
25%. Jest to zgodne z kowalentnym charakterem cząsteczki wodoru oraz z tym, że dla 1 
metali alkalicznych w stanie gazowym występuje ok. 1% cząsteczek dwuatomowych.il 
Ponieważ jonowy charakter wiązania M—H zwiększa się ze wzrostem liczby atomowej J 
metalu, mogłoby się zdarzyć, że struktura M + H~ byłaby mniej trwała niż struktura o wią- 3 
zaniu kowalentnym M—H. Wydaje się to prawdopodobne, jakkolwiek własności wodorków J 
litowców możną wyjaśnić w oparciu o ogólny układ orbitalowy, który odnosi się do krysz-1 
talów metalu (str. 199). 1 


Pochodne węglowodorów zawierające lit o w c e I 

Pochodne węglowodorów zawierające metale alkaliczne można podzielić na trzy główne 1 
klasy: 

1) Pochodne węglowodorów nasyconych i pochodne benzenu. Są to związki bezbarwne. J 

2) Pochodne węglowodorów o wiązaniach sprzężonych (poza benzenem). Są one związ- j 

kami barwnymi. .1 

3) Pochodne acetylenu. Są one również bezbarwne. ^ 

Pochodne węglowodorów nasyconych i benzenu zawierające litowce. Znane są proste J 

pochodne alkilowe wszystkich litowców. Związków tych nie można otrzymać bezpośrednio ■] 
przez działanie metalu na węglowodór; reakcja zachodzi pod wpływem działania alkilo- ~ 
rtęci lub halogenku alkilu (np. jodku etylu) na metal znajdujący się w środowisku benzenu ;J 
lub lekkiej frakcji ropy naftowej. Bezbarwne związki alkilowe litowców samorzutnie | 
zapalają się w powietrzu. Etylolit topi się bez rozkładu i rozpuszcza w rozpuszczalnikach m 
organicznych; etylosód i etylopotas podczas ogrzewania ulegają rozkładowi bez przecho-1 


dzęnia w stan ciekły; nie rozpusżczają się one w rozpuszczalnikach organicznych, natomiast 
wchodzą z nimi w reakcję. Otrzymywanie etylolitowców, jak również ich własności, opisano i 
w tabl. 14.9. Pod pewnymi względami C 2 H 6 Na zachowuje się w ten sam sposób jak od-; 
czynnik Grignarda, C 2 H 6 MgBr (por. str. 496). Reaktywność tych alkilopochodnych maleje: 
w następującym kierunku: ' : Ą 

Cs > Rb > K > Na > Li > MgBr j 

Wymiany atomu wodoru na atom sodu (w przypadku innego węglowodoru niż etan)^ 
można dokonać poprzez reakcję danego węglowodoru z etylosodem. Etan wykazuje bardzo; 


452 



Tablica 14.9 


Etylowe i benzylowe pochodne metali alkalicznych 


Etylolitowce 

LiC 2 H 5 

Nat 2 H 5 

KC 2 H 5 ; 

RbC 2 H 5 ; 

CsC 2 H 5 

Charakterystyka 

bezbarwne kryształy; tt. 95°C; 

bezbarwna substancja w postaci proszku; podczas 

ogólna 

destylacja prowadzona w wyż- 

ogrzewania rozkłada się bez przechodzenia w stan 

szych temperaturach przebie- 

ciekły czy gazowy 



ga z rozkładem 

np. NaC 2 H 5 = NaH-f C 2 H 4 


Metody otrzy- 

1 ) działanie metalu na ogrzany roztwór dwuetylortęci w lżejszej frakcji ropy 

mywania 

naftowej (w przypadku litu w roztworze benzenowym) 


2 ) działanie metalu na roztwór bromku etylu w benzenie 


Rozpuszczał- 

rozpuszczalny w benzenie, li- 

nierozpuszczalny w rozpuszczalnikach organicz- 

ność 

groinie i eterze 

nych 


Charakterys- 

w powietrzu samorzutnie zapala się 


tyczne reakcje 

roztwór eterowy LiC 2 H 5 z tle¬ 
nem tworzy karbonylki, 
nie reaguje z benzenem 

reaguje z każdym związkiem wodoru, 

który jest mocniejszym kwasem niż 
* 

etan, np.: 

z wodorem, H 2 +NaC 2 H 5 = NaH+ 

z wrzącym benzenem, 

QH 6 +NaC 2 H 6 = NaC 6 H 5 +C 2 H 6 
z alkoholem, C 2 H 5 OH+NaC 2 H 5 = 

- NaOC 2 H 5 +C 2 H 6 
z eterem, C 2 H 5 OC 2 H 5 +NaC 2 H 5 = 

= NaOC 2 H 5 +C 2 H 4 +C 2 H 6 
reaguje ze związkami* których grupy 
zawierające wodór łatwo dają wodo¬ 
rotlenek sodowy i etan, jak np. dwu- 
hydronaftalen. 



reaguje z etylocynkiem dając 
elektrolit zawierający 

Li [Zn(C 2 H 5 ) 3 ] 

reaguje z etylocynkiem dając elek¬ 
trolit Na[Zń(C 2 H 5 ) 3 ]; z roztworu 
tego można otrzymać przez odpa¬ 
rowanie bezbarwne ciało stałe o tt. 
27°C 



ll 

§f - 
im- 


słabe własności kwasowe, nawet w porównaniu z benzenem, który wypiera go z etylosodu 
wg reakcji: * 

NaC 2 H 5 + C 6 H 6 = NaC 6 H 5 + C 2 H 6 

Obserwując zachowanie się węglowodorów w obecności etylosodu można ustawić je w sze¬ 
reg o wzrastającej kwasowości. Takim szeregiem jest np. 

,£tan < benzen < toluen < dwufenyłometan < trójfenylometan < ksanten < anilina < fluoren < feny- 

' loacetylen < alkohole < fenol 

Poza tym alkilolitowce charakteryzują się innymi interesującymi własnościami, jak np. r 
1) Metylolit prawie nie rozpuszcza się w benzenie oraz w lekkiej frakcji ropy naftowej 
>można go otrzymać w reakcji: 

§/ 2LiC 2 H 5 ( roztw> ) 5” Hg(CH 3 ) 2(roztw .). 2LiGH 3 ( osa a) 4" ^Js(G 2 H 5 ) 2 ( Z q Z tw.) 
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2) Propylo-, butylo- i heptylolit w temperaturze pokojowej są cieczami. 

3) Wartość momentu dipolowego butylolitu wynosi 0,97 D; mała wartość momentu 
dipolowego potwierdza kowalentny charakter wiązania C—Li. 

AryloWe pochodne litowców typu NaC 6 H 5 są bezbarwne, w powietrzu samozapalne 
i, pomimo obecności pierścienia benzenowego, niewiele różnią się w ogólnych własnościach 
od pochodnych etylowych. 

W wiązaniu pomiędzy atomem metalu alkalicznego a atomem węgla w omawianych 
pochodnych wszystkich trzech klas istnieje wyraźny udział obu typów wiązań: jonowego 
i kowalentnego. Z podanego na str. 453 szeregu kwasowości wynika, że w prostych po¬ 
chodnych alkilowych i arylowych wiązanie to najprawdopodobniej ma charakter kowa¬ 
lentny. Na kowalentny charakter wiązania wskazują również własności pochodnych 
alkilowych. Etylolit w roztworze benzenowym występuje w postaci cząsteczek zasocjo- 
wanych, [Li(C 2 H 5 )] 6 , zaś alkilowe pochodne innych metali są w jeszcze silniejszym stopniu 
zasocjowane. Stopiony etylolit nie przewodzi prądu elektrycznego. Zarówno etylolit, 
jak i etylosód rozpuszczają się w etylocynku, a powstały po łagodnym ogrzaniu roztwór 
staje się elektrolitem 

NaC 2 H 5 + Zn(C 2 H 5 ) 2 = Na + + Zn(C 2 H 5 )3 

Z reakcji tej jednak nie wynika, czy etylosód jest zdysocjowany, czy też nie. 

Pochodne węglowodorów o wiązaniach sprzężonych zawierające litowce. W związkach 
tych atom litowca podstawia atom Wodoru połączony z atomem węgla zawierającym wiąza¬ 
nia nasycone, lecz bezpośrednio połączonym z jednym lub kilkoma pierścieniami aroma¬ 
tycznymi. Atom węgla, z którym połączony jest lito wiec, może wchodzić w skład krót¬ 
kiego łańcucha, jak w przypadku benzylosodu, lub też w skład pierścienia, jak w przypadku 
cyklopentadienylosodu lub antracenodwusodu. Tego rodzaju związki otrzymuje się nastę¬ 
pującymi sposobami: a) eliminowanie wodoru przez bezpośrednie działanie metalu alka¬ 
licznego na węglowodór, b) bezpośrednie przyłączenie metalu do naftalenu lub antracenu 
(w tym przypadku węglowodorem macierzystym, z którego powstaje w wyniku reakcji 
podstawienia odpowiednia pochodna litowca, jest dwuhydronaftalen lub dwuhy- 
droantracen), c) przyłączenie metalu do pochodnej etylenu, jak to ma miejsce w przypadku 
otrzymywania stilbenodwusodu, d) wydzielenie dwóch rodników, jak w przypadku otrzy¬ 
mywania benzylosodu z dwubenzylu. 

Związki omawianej klasy można otrzymać również w reakcji metalu z pewnymi po¬ 
chodnymi węglowodorów, jak np.: 

C 6 H 5 CH 2 J + 2Na - C 6 H 5 CH 2 Na + NaJ 
(C 6 H 5 CH 2 ) 2 Hg + 2Na - 2C 6 H 5 CH 2 Na + Hg 
2C 6 H 5 CH 2 MgBr + 2Na = 2C 6 H 5 CH 2 Na + Mg + MgBr 2 
C 6 H 6 CH 2 —O—Et + 2Na = C 6 H 5 CH 2 Na + NaOEt 
C(C 6 H 5 ) 3 + Na = C(C 6 H 5 ) 3 Na 
C 6 H 5 CH=CH 2 + NaEt = C 6 H 5 CHNa— CH 2 Et 

Benzylolit i benzylosód, jak również pochodne trójfenylometanu zawierające metal al¬ 
kaliczny, zostały pokrótce opisane w tabl. 14.10. 

Wiązanie pomiędzy metalem alkalicznym a atomem węgla w litowcowych pochodnych 
węglowodorów o wiązaniach sprzężonych musi mieć w znacznym stopniu charakter jo- 
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It nowy. Na przykład formę kowalentną i jonową benzylosodu można zapisać w następujący 

sposób: 


’ (Vf- N * 


H 

^—C:- Na+ 




H 




mk 


■ 

m- 

Bi 


Jeżeli wolna para elektronowa z atomu węgla grupy metylenowej, w przypadku formy jo¬ 
nowej, obsadza orbital p, wówczas orbital ten przenika się z układem niezlokalizowanych 
orbitalów n pochodnych węglowodorów o wiązaniach sprzężonych zawierających me¬ 
tal alkaliczny. Ponieważ w tego typu związkach forma jonowa odgrywa znaczną rolę, 
stosuje się właśnie ją w równaniach opisujących reakcje. 

Cyklopentadienylopotas (związek pierścieniowy) powstaje w wyniku działania potasu 
na cyklopentadien w roztworze benzenowym. W reakcji tej wydziela się wodór 


H—C- 


-C—H 


H—C- 


-C—H 


H—C C—H 

X' 

H H 


+ K = K * + hJ 'La + i 


h 2 


\ / 

C“ 

: I 

H 


Otrzymany produkt jest żółtym, nierozpuszczalnym proszkiem, zapalającym się wpowietrzu. 
Dotychczas nie‘otrzymano go w stanie czystym i nie wykonano jego analizy. Interesujące, 
jest porównanie go z ferrocenem (patrz str. 1278). Fluoren reaguje z sodem w temp. 200°C, 
zaś z amidkiem sodowym w temp. 120°C, tworząc nierozpuszczalne, brązowożółte ciało 
stałe, które pod wpływem działania powietrza nie ulega szybkiemu utlenieniu. 
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y c \ 

H— C C- 


H—C 
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e 

./ \ 


X C—H H—C C 

■ I +Na= | II 


H 

i 

/% 

-c C—H 


/K 


+ Na++yH 2 


H H 


H 
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X. 


Pochodne sodowe reagują z wodą, lub alkoholem podobnie jak odczynnik Grignarda, 
przy czym zostaje zregenerowany fluoren. Pochodne potasowe można otrzymać przez 
ogrzewanie fluorenu z wodorotlenkiem potasowym w temp. 260—280°C. Są to związki 
reaktywne, które jednak nie zapalają się samorzutnie w powietrzu. 

Sód również reaguje bezpośrednio, przyłączając się do naftalenu w roztwo¬ 
rze eteru metylowego 

H H H H 


H—C 


/% 


C—H 


H 




+ 2Na = 


^ c \ /°~\ 

H—C C C—H 

I H-. II 

H_ % C / C \ C _/ C " H 


+ 2Na+ 


H 


H 


H 


H 
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Zawierające litówcowe pochodne niektórych węglowodorów o wiązaniach sprzężonych 
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Produkt reakcji jest ciałem stałym o barwie ciemnozielonej; rozpuszczony w eterze prze¬ 
wodzi prąd elektryczny. Jest to związek samorzutnie zapalający się w powietrzu. Z wodą 
i alkoholem reaguje podobnie jak odczynnik Grignarda; powstaje przy tym dwuhydro- 
naftalen 


2Na+ + 


H U H H H 

■ i 1 ' ; \ / 

// c \ / \ ^ c \ / c \ 

i| . || +2HÓC 2 H 5 = I. ||' [I + 2NaOCjsH 5 

V c v /C_H H ^ c / C \/ C 

i i • i 


Antracen reaguje podobnie, tworząc ciemnoniebieski związek addycyjny, który trudniej 
rozpuszcza się w eterze w porównaniu t analogicznym związkiem naftalenu. Z alkoholem 
etylowym daje dwuhydroantracen , 



Takie addycyjne związki metali alkalicznych można rozpatrywać jako pochodne dwuhy- 
dronaftalenu i dwuhydroantracenu, odpowiadające związkom litowców z cyklopentadie- 
nem i fluorenem. 

Lit i sód tworzą również związki addycyjne z aromatycznymi pochodnymi etylenu. 
Lit reaguje z czterofenyloetylenem w następujący sposób: 

c 6 h 5 ^ ^c 6 h 5 c 6 h 5s ^ ^c 6 h 5 

X C=C X + 2Li = C—C 

C 6 H 5 C 6 H 5 C 6 H s ii ^ C 6 H 5 

zaś sód ze stilbenem w roztworze eterowym: 


c 6 h 5 ^ cą 

H~C=C—H 


+ 2Na = 


c 6 h 5 ^ qh, 
h—c— ćC-h 


Na Na 


Dwusodowa pochodna stilbenu ma postać proszku o barwie fioletowobrązowej, 
samorzutnie zapalającego się w powietrzu. Sód z tego związku można usunąć przez ostrożne 
działanie na niego rtęcią, chlorkiem benzylu lub tlenem. Jednak z wodą, alkoholem i dwu¬ 
tlenkiem węgla litowcowa pochodna etylenu reaguje podobnie jak odczynnik Grignarda, 


a mianowicie: 

c 6 h 5v c 6 h 5 

QH 5 

C 6 H ; 



\ 

/ 


H—C—C—H + 2CO a = 

li 

H—C- 

1 

-C—H 


Na Na 

NaOOC 

COONa 
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Acetylenki metali alkalicznych. Wszystkie litowce reagują z acetylenem w sposób 
identyczny, przy czym w cząsteczce C 2 H 2 jeden łub dwa atomy wodoru zostają podstawio¬ 
ne przez atom metalu alkalicznego; nie tworzą natomiast związków addycyjnych, jak to 
ma miejsce w. przypadku reakcji litowców z niektórymi pochodnymi etylenu. Znane są 
acetylenki i wodoroacetylenki wszystkich litowców (tąbl. 14.11). Acetylenek litu można 
otrzymać przez bezpośrednie ogrzewanie litu z węglem; w podobny sposób powstaje 
acetylenek sodu, lecz reakcja jest odwracalna i przebiega z małą wydajnością. Pozostałe 
litowce: potas, rubidi cez, w reakcji z węglem tworzą związki wewnętrznosieciowe, jak 
n p. C 8 K (patrz str. 671). 

Wszystkie acetylenki otrzymuje się przepuszczając acetylen nad metalem ogrzanym do 
temperatury czerwonego żaru. Wodoroacetylenki (z wyjątkiem wodoroacetylenku litu) 
otrzymuje się ogrzewając metal w atmosferze acetylenu w temperaturze ok. 190°C lub 
przepuszczając acetylen przez roztwór metalu w ciekłym amoniaku. Podczas ogrzewania 
wodoroacetylenki bardzo łatwo przechodzą w acetylenki. Wodoroacetylenek litu (dotych¬ 
czas nie został wyodrębniony) ulega podobnej konwersji już w temp. —33°C; w przypadku 
związku sodu przemiana ta następuje dopiero w temp. 200°C. 

Acetylenki i wodoroacetylenki są związkami silnie redukującymi. Z wodą reagują 
niezwykle gwałtownie tworząc wodorotlenki metali oraz wolny węgiel i wodór. Przy bar¬ 
dziej łagodnym przebiegu reakcji, w przypadku dodawania wody do zawiesiny acetylenku 
w eterze, wydziela się acetylen. 

Azotki metali alkalicznych 

Azotek litu, Li 3 N występuje w postaci bezbarwnych przezroczystych kryształów o struk¬ 
turze heksagonalnej. Otrzymuje się go przepuszczając azot nad litem; w temperaturze 
pokojowej reakcja zachodzi powoli, natomiast szybkość jej wzrasta w podwyższonej 
temperaturze. 

Azotek litu reaguje z wodą, dając wodorotlenek litowy i amoniak. Podczas ogrzewania 
Li 3 N w strumieniu wodoru redukuje się on do wodorku litu; reakcja ta jest odwracalna. 

Azotek litu, reagując z niektórymi azotkami innych metali tworzy azotki podwójne 
(mogą to być roztwory stałe). Związki te można otrzymać następującymi metodami: 

1) ogrzewanie mieszaniny azotku litu z innym metalem w atmosferze azotu lub amo¬ 
niaku, 

2) ogrzewanie stopu litu z danym metalem w atmosferze amoniaku lub azotu, 

3) ogrzewanie mieszaniny azotku litu z azotkiem innego metalu. 

(Li,Co) 3 N jest czarną, kruchą substancją; rozkłada się on pod wpływem działania 
wody i kwasów (na zimno) z wydzieleniem amoniaku, azotu, wodoru i wolnego kobaltu. 
Azotki podwójne niklu i miedzi zachowują się podobnie. Li 5 SiN 3 , Li 5 TiN 3 i Li 5 GeN 3 
są żółtymi, łatwo hydrolizującymi związkami o strukturze krystalicznej typu fluorytu. 
Znane są również azotki LiMgN, LiZnN, LiAlN 2 oraz tlenoazotki Li 5 MN 3 ,2Li 2 0, gdzie 
M = Ti, Si i Ge. 

Azotek sodowy i potasowy. Zarówno azotku sodowego, jak i potasowego nie można 
otrzymać w żadnych warunkach przez bezpośrednie połączenie metalu z azotem cząstecz¬ 
kowym. Otrzymuje się je natomiast następującymi metodami: 

1) działanie aktywnym azotem na cienką warstewkę metalu (przedłużając czas 
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Tablica 14.11 

Wodoroacetylenki i acetylenki metali alkalicznych 


Wodoro¬ 

acetylenki 

LiHC a 

NaHC 2 

KHC 2 , RbHC«, 
CsHCj 

Charakterys¬ 
tyka ogólna 

nie został wyodrębniony 

bezbarwne ciało krystaliczne 


Metody otrzy¬ 
mywania 

jak podano, można go 
otrzymać w wyniku prze¬ 
puszczania acetylenu 

przez roztwór litu w ciek¬ 
łym amoniaku 

1) przepuszczanie acetylenu nad 

sodem w temp. 190°C . 

2 ) przepuszczanie acetylenu przez 
roztwór sodu w ciekłym* amo-. 
niaku: 

2NH 3 Na+2C 2 H 2 = C 2 HNa+ 
+NaNH 2 +C 2 H 4 +NH 3 
(Moissan) 

3) przepuszczanie acetylenu nad 
wodorkiem sodu w tempera¬ 
turze pokojowej 

przepuszczanie ace¬ 
tylenu nad ogrza¬ 
nym metalem lub 
wodorkiem metalu 

Charakterys¬ 
tyczne reakcje 


w temp. 210°C ulega reakcji dys- 
proporcjonowania (patrz poni¬ 
żej), jest energicznym czynnikiem 
redukującym; zapala się w obec¬ 
ności substancji utleniających, 
reaguje z wodą: HOH+NaHC 2 ~ 
= NaOH-f C 2 H 2 oraz z halogen¬ 
kami alkilowymi: 
C 2 H 5 Br+NaHC 2 =* NaBr-f 
-f C 2 H 5 HC 2 

\ 

Acetylenki 

L^Ca 

. 

Na 2 C 2 

K 2 C 2 , Rb 2 C 2 , 
Cs 2 C 2 

Charakterys¬ 
tyka ogólna 

bezbarwne ciało krystaliczne, nie przewodzące prądu elektrycznego 

Metody otrzy¬ 
mywania 

1 ) ogrzewanie litu i 'węgla 
dp temperatury ciem¬ 
noczerwonego żaru, 

2) przepuszczanie C 2 H 2 
(lub C 2 H 4 , CO czy C0 2 ) 
nad ogrzanym ińeta- 
lem, 

3) przepuszczanie C 2 H 2 
przez roztwór litu 
w ciekłym NH 3 

ogrzewanie wodoroacetylenku 
sodowego do temp. 210°C: 
2NaC 2 H = Na 2 C 2 +C 2 H 2 

ogrzewanie wodo- 
roacetylenków . 

Charakterys¬ 
tyczne reakcje 

z powietrzem nie reaguje na zimno; po ogrzaniu utlenia się 
z wodą reaguje gwałtownie dając wodorotlenek metalu, węgiel i wodę; przy łagod¬ 
niejszym przebiegu reakcji tworzy się acetylen 
z halogenkami alkilowymi tworzy homologi acetylenu 

Budowa 

przez analogię do karbidu zakłada się, że kryształy są jonowe i zawierają jon 
[CsC] 2 “; . 

badań rentgenograficznych nad tymi związkami nie przeprowadzano 
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trwania reakcji otrzymuje się azydek i odwrotnie, podczas ogrzewania azydku potasowego 
pod próżnią powstaje azotek potasowy z wydajnością 20%); 

2) ogrzewanie odpowiedniej mieszaniny azydku metalu z metalem, otrzymanej przez 
zmieszanie tego metalu z azydkiem w roztworze ciekłego amoniaku, a następnie odparo¬ 
wanie amoniaku. 

Azotek sodowy w temperaturze pokojowej ma barwę czerwoną, podczas ogrzewania 
ciemnieje, a w temp. 300°C staje się czarny; w temperaturze tej zaczyna się rozkładać. 
Powietrze i tlen w temperaturze pokojowej nie działają na Na 3 N, natomiast po ogrzaniu 
spala się on w atmosferze tlenu. Pod wpływem działania wody na Na 3 N wydziela się amo¬ 
niak (azotek nie rozpuśzcza się w wodzie). W podwyższonych temperaturach wodór 
redukuje Na 3 N do wodorku sodu i amoniaku. 

Związki kompleksowe litowców 

Obojętne związki kompleksowe. Etylan sodowy reaguje z benzoiloacetonem tworząc 
związek o wzorze sumarycznym NaC 10 H 9 O 2 . Związek ten, nie topiąc się, ulega zwęgleniu. 
Jest on rozpuszczalny w wodzie, a nie rozpuszcza się w węglowodorach. Budowa jego jest 
następująca: 

QH 5x 

C—0-Na+ 

' K c ‘ 

/ ■ 

H 3 C 

ale wiązanie Q~Na + ma prawdopodobnie w znacznym stopniu charakter kowalentny. 
Podczas rekrystalizacji tej soli z 96%-owego alkoholu etylowego otrzymuje się kryształy 
dwuhydratu, które w sposób widoczny rozpuszczają się w toluenie. Ten rekrystalizowany 
związek powinien mieć następującą strukturę: 

QH \ 

C-C) OH 2 

# \ / 

H—C Na 

\ / \ 

/C=0 oh 2 

h 3 c 

Należy zauważyć, że do cząsteczki tego związku przyłączone są tylko dwie cząsteczki 
wody, a więc oba skierowane do rodnika benzoiloacetonowego wiązania Na—O mają 
charakter kowalentny: dlatego też wiązanie 0~Na + , istniejące w bezwodnym związku, 
musi utracić jonowy charakter. Gdyby jedno z wiązań w hydracie było jonowe, wówczas 
dla uzyskania tetraedrycznej struktury o czterech wiązaniach byłyby potrzebne trzy cząs¬ 
teczki wody. Przykłady zarówno cztero-, jak i sześciokoordynacyjnych obojętnych związ¬ 
ków kompleksowych litowców podano w tabl. 14.1. ^ 

Aniony kompleksowe. Wydaje się nieprawdopodobne, aby tak skrajnie elektrododatnie 
pierwiastki, jakimi są metale alkaliczne, mogły tworzyć aniony kompleksowe. Niemniej 
jednak, w wyniku przyłączenia amidku potasowego do jodku sodowego w roztworze 
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ciekłego amoniaku wytrąca się osad związku kompleksowego o wzorze KNa(NH 2 ) 25 Ą 
który należy interpretować następująco: K^[Na(NH 2 ) 2 ]“. Odpowiednia pochodna litu 1 
powinna być związkiem bardziej trwałym; dotychczas nie stwierdzono jej istnienia. j 

Kationy kompleksowe. W wielu związkach dodatni jon litowca jest otoczony czterema I 
lub sześcioma atomami tlenu. W przypadku hydratów atomy tlenu mogą pochodzić ód I 
cząsteczek wody krystalizacyjnej. Nie zawsze można stwierdzić, czy siły utrzymujące taki I 
układ są zwykłymi siłami kulombowskimi, w którym to przypadku o liczbie atomów-tlenu i 
przyłączonych do atomu metalu decydowałaby liczba koordynacyjna tego metalu. Możliwe 1 
jest również oddziaływanie pomiędzy orbitalami a atomu tlenu, obsadzonymi przez wolne 3 
pary elektronowe, a nieobsadzonymi orbitalami atomowymi metalu. Wiele soli litu i sodu f 
występuje w postaci hydratów (wg Sidgwicka 76% soli litowych, a 74% soli sodowych J 
z 30 pospolitymi kwasami nieorganicznymi tworzą hydraty), lecz niektóre z nich zawierają | 
4 lub 6 cząsteczek wody krystalizacyjnej, czego należałoby oczekiwać, gdyby atomy tlenu 1 
otaczające jony metalu pochodziły wyłącznie z cząsteczek wody. Jak już stwierdzono 4 
(patrz str. 431), atomy tlenu otaczające jon metalu w hydratach soli kwasów tlenowych | 
mogą pochodzić zarówno z anionów kwasowych, jak i z cząsteczek wody. 

Jednym z niewielu związków zawierających odrębny kation w hydracie soli litowca i 
jest [Na(H 2 0) 6 ][PtCl 6 ]. Liczba cząsteczek wody związana z jednym atomem litu nie prze- j 
kracza nigdy czterech. To ograniczenie wynika — z jednej strony — z małych rozmiarów .‘j 
kationu Li + , zaś z drugiej — z nieobecności orbitalów d w powłoce walencyjnej atomu litu, J 
co wyklucza hybrydyzację oktaedryczną. 


Rozdział 15 


GRUPA OKRESOWA IIG: METALE ZIEM ALKALICZNYCH 
BERYL, MAGNEZ, WAPŃ, STRONT I BAR 


Konfiguracje elektronowe atomów metali ziem alkalicznych, jak również stale liczbowe 
atomów i jonów tych pięciu pierwiastków przedstawiono w tabl. 15.2. Berylowce mają 
podobne konfiguracje elektronowe atomów; każdy atom tej podgrupy zawiera zrąb 
o budowie gazu szlachetnego oraz dwa elektrony s w powłoce walencyjnej. Po stracie dwóch 
elektronów walencyjnych atom taki staje się dwuwartościowym kationem. Z przedstawio¬ 
nych w tabl. 15.2 wartości potencjałów jonizacyjnych wynika, że dwuwartościowy jon 
barowy tworzy się znacznie łatwiej niż odpowiedni jon berylowy. Na podstawie wartości 
potencjałów jonizacyjnych nie można wykluczać możliwości powstawania jednowartościo- 
wych jonów tych metali, przy czym, jak to wynika z różnicy pomiędzy pierwszym a drugim 
potencjałem jonizacyjnym, wzrasta ona w kierunku od berylu do baru —jednowartościowy 
jon Be + jest bardziej trwały niż jon Ba + . Z reguły wszystkie te metale są dwuwartościowe, 
dowiedziono jednak, że wyjątkowo niektóre z nich występują jako jednowartościowe. Przy¬ 
kładów występowania berylu w postaci jednowartościowej jest bardzo niewiele, w przy¬ 
padku magnezu również jest ich mało, zaś jednowartościowość pozostałych pierwiastków 
potwierdza tylko istnienie znanych podhalogenków CaCl, SrCl i BaCl. 

W tabl. 15.1 podano różne typy związków berylowców. Jak widać z danych przedstawio¬ 
nych w tej tablicy, różnorodność związków berylu i magnezu jest znacznie większa niż 
w przypadku pozostałych metali. W szczególności wapń, stront i bar nie tworzą związków 
o deficycie elektronowym (klasa 4, tabl. 15.1). Atomy Ca, Sr i Ba, a więc pierwiastków 
bardziej elektrododatnich niż beryl i magnez, wykazują większą skłonność do pobierania 
elektronów od cząsteczek donorowych i dlatego tworzą kompleksy. Ze stopnia hydratacji 
niektórych soli (tabl. 15.3) wynika, że ze wzrostem liczby atomowej metalu zmniejsza się 
zdolność do tworzenia związków koordynacyjnych. Na tę własność wskazuje również 
zmniejszająca się liczba połączeń halogenków berylowców ze związkami organicznymi 
zawierającymi tlen w kierunku od Ca, poprzez Sr do Ba, jak to wynika z następującego 


zestawienia: 



CaCl 2 

SrCl 2 , 

BaCl 2 

fenol, estry, 



alkohol etylowy. 

alkohol etylowy, 


aceton, gliceryna,. 

aceton, gliceryna. 

gliceryna, 

cukry, kwasy 

cukry, kwasy 

cukry, kwasy 

karboksylowe 

karboksylowe 

karboksylowe 

Kierunek zmian rozpuszczalności soli berylowców jest taki sam jak w przypadku ich 


stopnia hydratacji. Zazwyczaj sól berylu jest najłatwiej rozpuszczalna, po czym następuje 
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Przykłady typów związków-] 


v , , Metal w pierwszy^ 

Związki zawierające jednowartościowy atom pierwiastka 

Be+ 

$tr.: 

473? 

• e Metal w drugie i 

| Klasa 

, Stan atomu 
pierwiastka 

Typy powstających tworów 

Be 

str. 

Hyb¬ 

rydy¬ 

zacja 

Ładu¬ 

nek 

for¬ 

malny 

Wią¬ 

za¬ 

nia*) 

1 


+2 

. 


Związki zawierające 
atom berylowca wy¬ 
stępujący w postaci 
pojedynczego katio¬ 
nu; wiązania wyka¬ 
zują dwojaki cha¬ 
rakter—jonowy 
i kowalentny 

Sole 

Cząste¬ 
czki ol¬ 
brzymy 

brak 

473 

474 

475 

476 
476 
475 

Be a B; (BeC 2 )„; Be 2 C 

Be 2 N 2 ; BeO 

BeX [X - S* Se; Te] 

BeF 2 

BeS0 4 

Be(OH ) 2 

2 

dygo- 

nalna 

0 

’ 2a 

niechela- J kompleksy obojętne 
towe 1 amony kompleksowe 

L " { kationy kompleksowe 

K 2 [BeO a ] 

477 

3 

trygo- 

nalna 

$ 

-1 

3a 

niechela- 

towe 

kompleksy obojętne 

. 

aniony kompleksowe 
kationy kompleksowe 

(CH 3 ) 3 N • Be(7-Pr) 2 ; 
(CH 3 > 3 N.Be(BH 4) 2 
pierścieniowy [BeCH ;l -N(CH 3 ) 2 ] 3 
NH 4 [BeF 3 ]; Li[BeF 3 ] 

592 

477 

484 

4 

tetra- 

edry- 

czna 



związki o deficycie elektronowym 

(BeH 2 )„; [Be(CH 3 ) 2 ]„; 

[Be(QH 6 ) 3 ]„ 

(BeCl 2 )„; Be(BH 4 ) 2 

477 

478 

479 

-2 

4(7 

niechela- 

towe 

kompleksy obojętne 

aniony kompleksowe 

kationy kompleksowe 

BeCl 2 ,2(C 2 H 5 ) 2 0 

Be(CH 3 ) 2 ,2N(CH 3 ) 3 

K 2 [Be(OH) 4 ]; K 2 [Be(OC 2 H 5 ) 4 ] 
K 2 [BeCl 4 ]; K 2 [BeF 4 ] 

K 2 [Be 2 F,] 

[Be(H 2 0) 4 ]X 2 [X = N0 3 ; C10 4 ; 

iso 4 , jco 3 ] 

477 

477 

483 

484 

chela- 

towe 

kompleksy obojętne 

aniony kompleksowe 

kationy kompleksowe 

acetyloacetonian 

kompleks hydroksyantiaćhinowy 

octan obojętny 

octan zasadowy 

podwójne siarczany litowca 

kompleks pirokatechinowy 

szczawian 

salicylan 

[Been 2 ]Cl 2 

4 85 
486 
486 
486 
486 

486 

487 
487 
487 

5 

okta- 

edry- 

czna 

-4 

6(7 

niechela- 

towe 

kompleksy obojętne 
aniony kompleksowe 
| kationy kompleksowe 

brak 


*) Symbol „2<x” wskazuje na istnienie dwóch wiązań typu a\ pozostałe symbole mają podobne zna 
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Tablica 15.1 


tworzonych przez berylowe 


stopniu utlenienia 



MgCl; Mg(C 2 H i ,)+ 

str. 

488 

CaCl; CaH 

str. 

502 

SrCl; SrH 

str. 

502 

BaCl; BaH 

str. 

502 

stopniu utlenienia 


Mg 


Ca 


Sr 


Ba 

str. 

Mg(C10 4 ) 2 ; Mg(NOa>2 

491 

CaC0 3 ; Ca(N0 3 ) 2 ; 


SrCO a ; Sr(N0 3 ) 2 ; 


BaC0 3 ; Ba(N0 3 ) 2 ; 


Mg(N0 2 ) 2 ; MgCO s 


CaS0 4 ; Ca(C10 4 ) 2 


SrS0 4 ; Sr(C10 4 ) 2 


BaSO* 


MgH a ; MgB 2 ; MgQ 

492 

CaH 2 ; CaHCl 

502 

SrH 2 ; SrHCl 

502 

BaH 2 ; BaHCl 

502 

Mg 2 C,; Mg 3 N 2 ; 


CaC 2 ; Ca 3 N 2 ; CaO 

503 

SrC 2 ; Sr 3 N 8 ; SrO 

503 

BaC 2 ; BasN 2 ; BaO 

503 

Mg(NHa)2 

493 

Ca(OH) 2 ; Ca0 2 


Sr(OH) 2 ; Sr0 2 


Ba(OH) 2 ; BaO a 


MgO; MgO»; MgS 


CaS 

504 

SrS 

504 

BaS 

504 

Mg(OH) a 

494 

CaX 2 [X = F; 


SrX 2 [X = F; Cl; 


BaX 2 [X = F; Cl; 


MgX a [X = F; Cl; 
Br; J] 

495 

Q; Br; J] 

505 

Br; J] 

505 

Br; J] 

505 

Mg(C 2 H 5 )Br 

[Mg(NH3) 2 ]X 2 

496 

Ca(C 2 H 5 ) 2 

505 

Sr(C 2 H 5 ) 2 

505 

Ba(C 2 H 5 ) 2 

505 

[X—Cl; C10 4 ; NO a ; 
CN] 

496 

[Ca(H 2 0) 2 ](C10 4 ) 2 


[Sr(H a 0) 2 ](C10 4 ) 2 


[Ba(H 2 0)] 2 (C10 4 ) 2 


(C 2 H 6 ) 2 0 • Mg(C 2 H 5 ) 2 

497 







[Mg(C 2 H 6 )]„ 

497 



9 




MgCBHJa; Mg(AlH4> 2 

592 







Mg(C 2 H 5 )Br,2(C 2 H 5 ) 2 0 

498 







MgBr 2 ,2(C 2 H ; ) 2 0 

495 







K,[MgCl 4 ], K 2 [MgF 4 ] 

498 



' 




[Mg(H 2 0) 4 ](C10,i) 2 


[Ca(NH 3 ) 4 ]Cl 2 


[Sr(H 2 0) 4 ](N0 a ) 2 


brak 


[Mg(NH 3 ) 4 ]Cl 2 

499 

[Ca(H 2 0) 4 ](N0 3 ) 2 


[Sr(H 2 0) 4 ](CI0 4 ) 2 




acetyloacetonian 

499 

acetyloacetonian 

506 

acetyloacetonian 

506 

acetyloacetonian 

506 

octan obojętny 

499 

CaC 2 0 4 ,3H 2 0 

507 





MgS0 4 

500 




. 


[Mg(NH 3 ) 6 ](C10 4 ) a ; 


CaA 2 ,2H.,0 






[Mg^OeKClOJs 

500 

[Ca(H 2 0) 8 ]Cl 2 

507 

[Sr(H 2 0) 6 ]Cl 2 

507 

[Ba(H 2 0)„]J 2 

507 


czenie. 


30 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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w roztworze określa się na podstawie ruchliwości jonów w temp. 25°C. W tym przypadku 
również jon berylu przyłącza największą liczbę cząsteczek wody hydratacyjnej, zaś jon baru 
najmniej. Rozpuszczalność soli metali ziem alkalicznych w rozpuszczalnikach organicz¬ 
nych zawierających tlen także maleję w kierunku od berylu do baru (patrz np. chlorki 
berylowców, tabl. 15.4). 

Dążność atomu do tworzenia wiązań jonowych w przypadku berylu jest najmniejsza, 
zaś największa dla baru. Dobrze znane są trwałe bezwodne sole o jonach Ca 2+ , Sr 2+ i Ba 2+ , 
natomiast nie wykryto dotychczas istnienia soli zawierających Be 2+ . W miarę zmniejszania 
się elektroujemności berylowców wzrasta jonowy charakter odpowiednich związków tych 
metali. Własność ta wiąże się z rodzajem sieci krystalicznych, jakie tworzą te związki 
(tabl. 15.5). 
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Jak wynika z danych zawartych w tablicy, sieci krystaliczne wszystkich związków berylu 
mają charakter kowalentny. W związkach pozostałych metali sieć krystaliczna jest typu 
kowalentnego tylko wówczas, gdy wchodzący w skład danego związku anion ma duże 
rozmiary i łatwo ulega deformacji. O zmniejszaniu się zdolności deformowania ze wzrostem 
liczby atomowej pierwiastka świadczy również wzrost trwałości termicznej takich związków. 


Tablica 15.3 

Liczba cząsteczek wody krystalizacyjnej przypadających na jedną cząsteczkę niektórych związków 

berylowców 



Be 

Mg 

Ca 

Sr 

Ba 

Wodorotlenki M(OH) 2 




8, 1, 0 

8, 1, 0 

Nadtlenki M0 2 



8, 2 

8 

8 

Fluorki MF 2 






Chlorki MC1 2 

4, 0 

12, 8, 6, 4, 0 

6, 4, 2, 1, 0 

6, 2, 1 

2, 0 

Bromki MBr 2 

4 

10, 6, 4, 0 

6, 0 

6, 2, 0 

2, 1, 0 

Jodki MJ 2 


.10, 8, 6, 0 

8, 6, 0 

6, 2, 1 

6, 2, 1 

Węglany MC0 3 

4 

5, 3, 1 

6,1 

0 

0 

Azotany M(N0 3 ) 2 

4 

9, 6, 2, 0 

4, 3, 2, 0 

4, 0 

0 

Siarczany MS0 4 

4, 2, 0 

12, 7, 6, 1, 0 

2, 4-.° 

0 

0 

Chlorany M(C10 3 ) 2 


6, 4 

6, 4, 2 

3, 0 

1 

Nadchlorany M (C10 4 ) 2 

4 

6, 4, 2, 0 

2, 0 

4, 2, A 

n 

3, 1, 0 

Azotyny M(NQ 2 ) 2 


9, 6, 3, 0 


3 



jak np. wodorotlenki, nadtlenki i węglany metali ziem alkalicznych, w kierunku od berylu 
do baru. Trwałość termiczną określa się za pomocą temperatury, w której prężność roz¬ 
kładowa związku osiąga określoną wartość. W tabl. 15.6 podano temperatury, w których 
prężność produktów rozkładu wodorotlenków, węglanów i nadtlenków berylowców osiąga 
podane wartości. 

Tablica 15.4 


Halogenki berylowców 


Fluorki 



BeF 2 

MgF 2 

CaF 2 

SrF 2 

BaF 2 

Charakterystyka ogólna 

bezbarwny, 

bezpostacio¬ 

wy 

bezbarwne 

tetragonalne 

kryształy 

bezbarwne 

kryształy 

regularne 

bezbarwne 

kryształy 

regularne 

bezbarwne 

kryształy 

regularne 

Typ sieci krystalicznej 

krystobalit 

rutyl 

fluoryt 

fluoryt 

fluoryt 

Temp. topnienia, °C 

800 

ok. 1350 

ok. 1350 

ok. 1300 

1285 

Temp. wrzenia, °C 

1159 



2490 

2140 

Rozpuszczalność, 
mol/100 moli wody 

10 

346-10- 5 

58,4-10- 6 

168-10- 6 

1675-10“ 5 






■ ;ą 

«i?S 

c.d. tablicy 15.4 ■ | 


Chlorki 



BeClg 

' 

MgCla 

CaCl 2 

SrCl 2 

BaCl 2 

Charakterystyka ogólna 

bezbarwne 
igły, rozpły¬ 
wające się 
w powietrzu 

bezbarwne 
heksagonal¬ 
ne kryształy, 
rozpływają¬ 
ce się w po¬ 
wietrzu 

bezbarwne 
kryształy 
regularne, 
rozpływają¬ 
ce się w po¬ 
wietrzu 

bezbarwne 

kryształy 

regularne 

bezbarwne 

jednoskośne 

kryształy 

Typ sieci krystalicznej 

struktura 

łańcuchowa 

CdCl 2 

nieco zde¬ 
formowana 
sieć typu ru- 
tylu 

nieco zde¬ 
formowana 
sieć typu ru- 
tylu 

PbCl 2 

Temp. topnienia, °C 

ok. 430 

715 

773 

870 

960 : 

Temp, wrzenia, °C 

488 

1400 



1560 

Rozpuszczalność, 
mol/100 moli wody 

duża 

10,2 

13,2 

6,30 

3,22 

Liczba cząsteczek wody 
w hydratach 

4,° 

12, 8, 6, 

4, 0 

i 

i • 

6*), 4, 2, 

1, o 

6*), 2, 1 

2, 0 

Rozpuszczalność w rozpusz¬ 
czalnikach organicznych 

duża, jeśli 
rozpuszczal¬ 
nik zawiera 
atomy O lub 
N 

rozpuszczal¬ 
ny w etano¬ 
lu 

rozpuszczal¬ 
ny w etano¬ 
lu i w kwa¬ 
sach orga¬ 
nicznych 

rozpuszczal¬ 
ny w etano¬ 
lu w mniej¬ 
szym stop¬ 
niu niż 

CaCl 2 

nieznacznie 
rozpuszczal¬ 
ny w meta¬ 
nolu, nie¬ 
rozpuszczal¬ 
ny w etanolu 

Liczba cząsteczek amoniaku 
w amoniakatach 

12*), 6*), 4 

6, 4, 2 

•8,4 



Temperatura, w której pręż¬ 
ność NH S nad amoniaka- 
tern wynosi 100 mm Hg, °C 



105,4 

71,9 

12,5 


*) Izomorficzny. 

*) Trwały jedynie poniżej temp. — 50°C. 
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c.d. tablicy 15.4 


Bromki 


BeBr 2 

MgBr 2 

CaBr 2 

SrBr 2 

BaBr 2 

Charakterystyka ogólna 

białe igły, 
rozpływają¬ 
ce się w po¬ 
wietrzu 

bezbarwne 
heksagonal¬ 
ne kryszta¬ 
ły, rozpły¬ 
wające się 
w powietrzu 

białe igły, 
rozpływają¬ 
ce się w po¬ 
wietrzu 

białe igły; 
higroskopij- 
ny 

bezbarwne 

kryształy 

Typ sieci krystalicznej 


CdJ 2 

nieznacznie 
zdeformo¬ 
wana sieć 
typu rutylu 

zniekształ¬ 
cona sieć ty¬ 
pu PbCl 2 

PbCl 2 

Temp. topnienia, °C 

490 

700 

760 

643 

847 

Rozpuszczalność, 
mol/100 moli wody 


10 

13,6 

7,25 

6,30 

Liczba cząsteczek wody 
w hydratach 

4 

10, 6, 4, 0 

6, 0 

6, 2, 0 

2, 1. 0 

Rozpuszczalność w rozpusz¬ 
czalnikach organicznych 


duża, jeśli 
rozpuszczal¬ 
nik zawiera 
tlen 

rozpuszczal¬ 
ny w etano¬ 
lu 

rozpuszczal¬ 
ny w etano¬ 
lu 

rozpuszczal¬ 
ny w etano¬ 
lu 

Jodki 


BeJ 2 

MgJ 2 

CaJ 2 

SrJ 2 

BaJ 2 

Charakterystyka ogólna 

bezbarwne 

igły 

heksagonal¬ 
ne kryształy, 
rozpływające 
się w po¬ 
wietrzu 

bezbarwne 

płytki 

bezbarwne 

płytki 


Typ sieci krystalicznej 


CdJ 2 

CdJ 2 


PbCl 2 

Temp. topnienia, °C 

ok. 500 

>700 

740 


740 

Rozpuszczalność, mol/100 
moli wody 


9,6 

12,5 

13,4 

9,5 

Liczba cząsteczek wody 
w hydratach 


10, 8, 6, 0 

8, 6, 0 

6, 2, 1 

6, 2, 1 

Rozpuszczalność w rozpusz¬ 
czalnikach organicznych 


rozpuszczal¬ 

ny 

rozpuszczal¬ 

ny 

rozpuszczal¬ 

ny 

rozpuszczal¬ 

ny 





Wapń, stront i bar rozpuszczają się w zimnej wodzie z wydzieleniem wodoru. Z war- 1 
tości potencjałów normalnych magnezu i berylu wynika, że oba te metale powinny reagować I 
podobnie, lecz w rzeczywistości są one substancjami biernymi. Bierność ich musi być zwią- § 
zana z powstawaniem na powierzchni metalu ochronnej warstewki z wodorotlenku. Ą 
Wszystkie berylowce spalają się w tlenie dając tlenki o wzorze ogólnym MO. Tlenek Ą 
berylowy praktycznie nie rozpuszcza się w wodzie. Tlenki pozostałych metali rozpuszczają i 

■■'I 

Tablica 15 % 5 1 

Typy sieci krystalicznych niektórych dwuskładnikowych związków berylowców . 3 


Typ związku 

Be 

Mg 

' 

Ca 

i * 

Ba 

MO 

. 

wurcyt 

NaCl 

NaCl 

NaCl 

1 NaCl 

MS 

blenda cynkowa 

NaCl 

NaCl 

NaCl 

NaCl 

MSe 

blenda cynkowa 

NaCl 

NaCl 

NaCl 

NaCl 

MTe 

blenda cynkowa 

blenda cynkowa 

NaCl 

NaCl 

NaCl 

mf 2 

krystobalit 

rutyl 

fluoryt 

fluoryt 

fluoiyt 

mci 2 

struktura łańcuchowa 

CdCl 2 

rutyl 

rutyl 

PbCl 2 

mj 2 



CdJ 2 




się tworząc wodorotlenki, przy czym reagują one z wodą tym energiczniej, im większa 
jest liczba atomowa metalu. Tlenek berylowy jest związkiem amfoterycznym, natomiast 
berylany np. K 2 Be0 2 należy otrzymywać w roztworze alkoholowym, ponieważ w wodzie 
związek ten ulega natychmiast hydrolizie. Tlenki pozostałych metali nie wykazują własności 


Tablica 15.6 

Prężności rozkładowe niektórych związków berylowców 



Prężność 

Temperatura rozkładu, °C 

ZjWiązeK 

rozkładowa 

Be 

Mg 

Ca 

Sr 

Ba 

M(OH) 2 

10 mm Hg 


300 

390 

466 

700 

mco 3 

1 Atm 

25 

540 

900 

1289 

1360 

mo 2 

■ 

1 Atm 




357 

840 


kwasowych, a ich charakter zasadowy zwiększa się w miarę wzrostu liczby atomowej 
metalu. Zarówno tlenek berylowy, jak i tlenek magnezowy mają ciekawą własność, a mia¬ 
nowicie rozpuszczają się one w wodnym roztworze soli berylowych; tlenek magnezowy 
rozpuszcza się również w wodnym roztworze chlorku magnezowego. Zjawisko to omówiono 
bliżej na str. 474. 

Wapń, stront i bar tworzą dobrze poznane nadtlenki tych metali o wzorze ogólnym 
M0 2 . Związki te można wydzielić z wodnych roztworów soli tych metali w postaci ośmio- 
hydratów o ogólnym wzorze M0 2 ,8H 2 0. Beryl nie tworzy żadnego tlenku oprócz BeO; 
nie można również otrzymać MgO a przez utlenianie tlenku magnezowego — nietrwały 
ten związek otrzymuje się na drodze pośredniej. 
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BERYL 


WŁASNOŚCI BERYLU METALICZNEGO 
Beryl jest metalem o barwie stałowoszarej. Ciągliwość wykazuje jedynie w wyższych 

U temperaturach. 


E ZWIĄZKI BERYLU 1 ) 

Własności chemiczne berylu scharakteryzowano ogólnie w tabl. 15.1. Z danych przed¬ 
stawionych w tej tablicy wynika, że w związkach berylu (z wyjątkiem prostych związków 
jonowych) występuje duża ilość połączeń, które może wytworzyć atom berylu. 


Tablica 15.7 


r 


Reakcje metalicznego berylu 


Reagent 

Warunki reakcji 

Przebieg reakcji 

Produkt 

h 2 

wodór cząsteczkowy W dowolnej 




temperaturze 

nie reaguje 



wodór atomowy 


BeH 2 

o 2 


spalanie; występuje jaskrawy pło- 




mień 


Powietrze 

metal lity 




— na zimno 

nie reaguje 

ochronna war- 


— na gorąco 

nie reaguje 

stewka tlenku 


metal w postaci proszku 

palenie 

Be 3 N 2 i BeO 

Para wodna 

na zimno lub w temperaturze czer- 




wonego żaru 

nie reaguje 


C 

do temp. 1200°C 

nie reaguje 


n 2 

do temp. 1000°C 


Be s N 2 

s 

po zapaleniu w parach siarki 

energiczne palenie 

BeS 

Se lub Te 



BeSe i BeTe 

G 2 , Br 2 , Jg 

na zimno 

nie reaguje 



na gorąco 

palenie 

BeCl 2 ; BeBr 2 ; 




BeJ 2 

Woda 


nie reaguje 


HC1 

roztwór rozcieńczony 

rozpuszcza się 

BeCl 2 

h 2 so 4 

roztwór rozcieńczony 

rozpuszcza się 

BeS0 4 

hno 3 

roztwór rozcieńczony i stężony 

zachowuje się biernie 


Mocne zasady 

zimny 50%-owy roztwór NaOH 

rozpuszcza się 

h 2 


gorący 10%-owy roztwór NaOH 

rozpuszcza się 

h 2 

qh 5 oh 



Be(OC 2 H 5 ) 2 


Beryl w stanie podstawowym ma konfigurację elektronową 1 s 2 2s 2 . Konfiguracja proste¬ 
go kationu Be 2+ powinna zatem przybrać postać Is 2 . Twór taki miałby wówczas bardzo 
§| mały promień (0,31 A), i podwójny ładunek; przedostatnia powłoka dwuelektronowa ma 
P niewielką zdolność przesłaniania. Dzięki temu jon Be 2+ polaryzowałby każdy atom, z któ- 

| Związki berylu wprowadzone do obiegu krwionośnego przez wstrzyknięcie lub podczas wdychania 

1 wykazują znaczne własności toksyczne. 






rym pozostawałby on w kontakcie, tworząc w ten sposób wiązania kowalentne. Dlatego 1 
też wątpliwe jest, czy w jakimkolwiek trwałym związku berylu istnieje prosty jon Be 2+ . 1 
Mogłoby się wydawać, że jon taki występuje w prostych solach berylu. Jon nadchlora- J 
nowy jest jednym z anionów najtrudniej ulegających deformacji, lecz nadchloran berylu 1 
w stanie stałym znany jest jedynie w postaci czterohydratu, Be(C10 4 ) 2 ,4H 2 0, który traci j 
wodę dopiero w temperaturze swego rozkładu. Związkowi temu bardziej więc odpowiada 1 
wzór (Be,4H 2 0) 2+ (C10J') 2 . Znany jest natomiast bezwodny siarczan berylowy. Związek 1 
ten ogrzewany do temp. 580 o, C wydziela trójtlenek siarki, a więc jest związkiem o strukturze 1 
siarczanokompleksu (patrz str. 476). Fluorek berylowy, w przypadku którego można by 1 
się spodziewać występowania jonu Be 2+ , krystalizując tworzy kowalentną strukturę typu 1 
krystobalitu, zaś w stanie stopionym bardzo słabo przewodzi prąd elektryczny. Jak z tego J 
wynika, nie istnieją sole, w których występowałby prosty jon Be 2+ . | 

Znana jest pewna liczba związków berylu, między innymi metanek, Be 2 C, i borek, i 
Be 2 B, o antyfluorytowej sieci krystalicznej, a więc można by je uważać za związki o charakte- | 
rze jonowym. Są to związki trudno topliwe, w stanie stałym występują prawie na pewno ;| 
jako cząsteczki olbrzymy. Jeśli nawet wiązanie ma w pewnym stopniu charakter jonowy, i 
to udział wiązania kowalentnego jest tak duży, że dany związek zalicza się, obok tlenku 5 
berylowego, fluorku berylowego i innych pochodnych berylu, do związków o strukturze | 
kowalentnych cząsteczek olbrzymów. Tak więc nie ma dowodu istnienia związków berylu, 
w których pojedynczy kation Be 2+ tworzyłby wiązanie o charakterze czysto jonowym. | 

Badania hydratów tzw. soli berylowych wykazują, że liczba cząsteczek wody kry stali- j 
zacyjnej przypadająca na jeden atom berylu jest zawsze równa 4. Wzory prawie wszystkich 
związków kompleksowych, otrzymanych z chlorku berylowego przez utworzenie wiązań 
pomiędzy atomami berylu i atomami tlenu lub azotu (tabl. 15.8, str. 479), można formuło¬ 
wać opierając się na założeniu, że atom berylu uruchamia cztery kowalentne wiązania. 
Atom berylu jest również czterokowalentny w kompleksach obojętnych, takich jak acety- 
loacetonian, octan zasadowy oraz w anionach kompleksowych (BeO a ) 2 ~ i (BeF 4 ) 2 ”. 
Atom berylu o liczbie koordynacyjnej 4 występuje również w następujących strukturach: 
wurcytu — w tlenku, BeO, blendy cynkowej (sfalerytu)—w siarczku, BeS, krystobalitu—we 
fluorku, BeF 2 , antyfluorytowej w metanku, Be 2 C, i borku, Be 2 B, oraz fenakitu — w krze¬ 
mianie, Be 2 Si0 4 . 

Maksymalna liczba koordynacyjna 4 dla atomu berylu całkowicie odpowiada układowi 
orbitalowemu tego atomu, bowiem atom Be ma jedynie dwie powłoki elektronowe K i L, 
które wypełniają się całkowicie w wyniku obsadzenia ich dziesięcioma elektronami: 
te 2 , 2s 2 2p 6 . Gdyby atom berylu mógł przyłączyć więcej niż dziesięć elektronów, każdy 
dodatkowy elektron musiałby znajdować się w orbitalu 3 s lub 3 p powłoki M. Jednak orbi¬ 
tale te odpowiadają stosunkowo wysokim poziomom energetycznym i zajęcie ich z utworze¬ 
niem trwałego związku berylu jest mało prawdopodobne. 

Ponieważ powłoka walencyjna atomu berylu (powłoka L) nie zawiera orbitalów d y 
nie jest możliwa oktaedryczna hybrydyzacja atomu Be; dlatego też nie mogą istnieć związki 
berylu, które znalazłyby się w klasie 5 (tabl. 15.1). 

Pozory wskazują, że w następujących związkach kompleksowych berylu liczba koordy¬ 
nacyjna atomu Be jest równa 6: 

1) nietrwały jon chloroberylanowy (BeCl 6 ) 4 ~, który, jak potwierdzają badania kon- 
duktometryczne, może istnieć w roztworze, 


2) kompleksy [Be(H 2 0 ) 6 ](C 6 H 5 S 03) 2 i [Befen 3 ](C 10 4 ) 2 1 ), 
t 3 ) kompleksy utworzone z chlorku berylowego 

g Bea 29 6NH 3 BeCl 2 ,12NH 3 
BeCl 2 ,2NH 3 ,4CH 3 COCH 3 
BeCl 2 ,2CH 3 COCH 3 ,4C 6 H 6 Be(N 2 H 4 ) 3 Cl 2 
| Be(NH 2 • NHC 6 H 5 ) 3 C1 2 

, w przypadku pierwszych trzech kompleksów chlorku berylowego cząsteczki amoniaku 

L' mogą być połączone wiązaniami wodorowymi z innymi cząsteczkami amoniaku lub cząs- 

r teczkami acetonu (por. str. 479). Przy takim założeniu można wyjaśnić budowę komplek¬ 
sów bez potrzeby przyjmowania większej od 4 liczby koordynacyjnej berylu. W przypadku 
T następnych trzech kompleksów taka interpretacja nie jest możliwa. Poniżej omówiono 
związki berylu należące do poszczególnych klas. 

i . Klasa 1, Związki berylu o charakterze jonowym 

I • . 

\ Poprzednio podano przyczyny, dla których beryl nie tworzy związków zawierających 

prosty jon Be 2+ . Obecnie omówiono te związki berylu o charakterze cząsteczek olbrzymów, 
t w których jonowy charakter wiązania może odgrywać istotną rolę. 

{ Jednowartościowy jon Be + . O występowaniu jonu Be+ świadczą niektóre reakcje che¬ 

miczne berylu. Podczas elektrolizy wodnego roztworu elektrolitu umieszczonego pomiędzy 
dwiema elektrodami berylowymi tworzy się anolit, który redukuje nadmanganian potasowy 
do dwutlenku manganu, a sole srebrowe do srebra 2 ). Przypuszcza się, że jon Be + powstaje 
| w wyniku utlenienia anodowego. Jeżeli w reakcji nie występuje żaden czynnik utleniający, 
jon Be + traci elektron w jednej z dwu następujących reakcji: 

Be+ + 2H a O = Be(OH) 2 + H + H+ 

2Be+ = Be + Be 2 + 

Wielkocząsteczkowe związki berylu o wiązaniach 
mających charakter w pewnym stopniu jonowy 

Przykłady związków tego typu podano w tabl. 15.1. W przypadku związków berylu 
nie występują sieci warstwowe. Poniżej omówiono kilka ważniejszych związków o struk¬ 
turze cząsteczek olbrzymów. 

Borek berylu, Be 2 B, otrzymuje się z pierwiastków w temp. 1400°C. Ma on strukturę 
antyfluorytową. Długość wiązania Be—B wynosi 2,01 Ą (dla wiązania B—B wynosi ona 
3,3 A). 

Acetylenek berylu, BeC 2 , powstaje w wyniku przepuszczania acetylenu nad metalicz¬ 
nym berylem w temp. 450°C. Pod wpływem działania wody, zasad lub kwasów wydziela się 
z niego acetylen. 

Metanek berylu, Be 2 C, związek o barwie ceglastoczerwonej, odznacza się dużą twar¬ 
dością — rysuje szkło i kwarc. Można go otrzymać z pierwiastków przez ogrzewanie ich 
Ł w temp. 1300°C lub przez ogrzewanie BeO z węglem w temp. 2000°C. Powoli reaguje z wo« 

j Ł ) Skrót ten oznacza cząsteczkę o-fenantroliny. 

f 2 ) Am . Reportu, 53, 85 (1956). 
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dą, zaś z wodnym roztworem mocnych zasad reakcja przebiega gwałtownie z utworzeniem 
CH 4 . W reakcji Be 2 C z HF w temp. 450°C, zaś z HC1 w temp. 600°C tworzy się halogenek 
berylu, wodór i węgiel. Be 2 C ma strukturę antyfluorytową. 

Azotek berylu, Be 3 N 2 , jest białym, krystalicznym proszkiem o strukturze typu anty, 
-Mn 2 0 3 . Temperatura topnienia Be 3 N 2 wynosi ok. 2200°C. Otrzymuje się go przez ogrze¬ 
wanie metalu z azotem w temp. 900°C lub ogrzewanie metalu z cyjankiem potasowym 
w temp. 700°C, zgodnie z równaniem: 

3Be + 2KCN = Be 3 N 2 + 2K + 2C 

albo też w wyniku ogrzewania metanku berylu z azotem w temp. 1250°C. Pod wpływem 
działania wody, kwasów i zasad na Be 3 N 2 wydziela się amoniak. 

Tlenek berylowy, BeO, jest jedynym znanym tlenkiem tego metalu. Powstaje on podczas 
ogrzewania do temp. 440°C wodorotlenku berylowego lub ogrzewania zasadowego węgla¬ 
nu do temp. 600°C. BeO jest białym proszkiem, krystalizującym w sieci typu wurcytu 
{tt. 2570°C). W temp. 1250°C jest lotny z parą wodną. Ogrzewany w powietrzu nie ulega 
zmianie. Podczas silnego ogrzewania tlenku berylowego z węglem, krzemem lub borem 
tworzą się: Be 2 C, Be 2 Si lub Be 2 B, a ogrzewany z węglem w strumieniu chloru tworzy 
BeCl 2 . Z dwusiarczkiem węgla w temp. 1200°C daje on BeS. 

Tlenek berylowy nie rozpuszcza się w wodzie. Wykazuje własności amfoteryczne będąc 
jednocześnie bardzo słabą zasadą i bardzo słabym kwasem. Świeżo otrzymany rozpuszcza 
się w kwasach, lecz po ogrzaniu szybkość rozpuszczania znacznie spada. Sole utworzone 
przez BeO jako zasadę łatwo ulegają w wodzie hydrolizie. Takie sole, jak węglan, azotan, 
uyjanek i fluorek, hydrolizują tak łatwo, że nie można ich wydzielić przez odparowanie 
wody. W reakcji z KHF 3 tlenek berylowy tworzy fluoroberylan potasowy, K 2 BeF 4 . 

Tlenek berylowy rozpuszcza się w wodnych roztworach soli berylowych; w niektórych 
przypadkach rozpuszczalność dochodzi do kilku cząsteczek soli na jedną cząsteczkę BeO. 
Obecność rozpuszczonego w roztworze soli tlenku berylowego prowadzi do następujących 
efektów: 

1) niewielki wzrost przewodnictwa elektrycznego (od 3 do 7%); zatem liczba jonów 
prawie nie ulega zmianie, 

2) nieznaczny wzrost charakterystycznego obniżenia temperatury krzepnięcia, co 
sugeruje, ‘że zachodzi niewielki spadek stężenia wody występującej jako rozpuszczalnik, 

3) rozpuszczalność siarczanu i selenianu wzrasta; wynika to z tego, że stosunek 

przyrost rozpuszczalności (mol/l) 1 

stężenie rozpuszczonego BeO (mol/l) 4 ’ 

a więc jeden jon [Be(H 2 0) 4 ] 2+ przyłącza cztery cząsteczki BeO. Według Sidgwicka tlenek 
berylowy wchodzi na miejsce wody hydratacyjnej, związanej przez jon berylowy właściwej 
soli, w następujący sposób: 


4BeO -f 


OH 2 

I 

H 2 0-VBe^0H 2 

t 

oh 2 


Be 

II 

O 

i 

Be=0>Be<—O=Be 

t 

O 

II 

Be 


+ 4H a O 
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Ijednak pewne znane fakty przeczą takiej interpretacji rozpuszczalności tlenku berylowego 
roztworze soli berylowej, a mianowicie: 

WĘ- 1) udowodniono, że istnieje BeS0 4 ,Be0; jeżeli jednak stosunek BeO do BeS0 4 jest 
t większy niż 1, połączenie takie nie powstanie, 

Jfc 2) w kompleksowym anionie pirokatechinowym (patrz str. 485) atom berylu wystę- 
P' puje w stanie czterokowalentnym, a kompleks ten rozpuszcza się nawet w wodorotlenku 


^ -berylowym, 


3) tlenek berylowy ma strukturę cząsteczek olbrzymów o sieci krystalicznej typu 
| wurcytu, natomiast struktura Be(II)0 nie jest znana i mało prawdopodobna, 
gfc 4) tlenek magnezowy rozpuszcza się w wodnym roztworze siarczanu berylowego aż 
| do osiągnięcia stosunku Mg : Be = 1 :2. Po jego przekroczeniu rozpuszczanie zachodzi 
|F znacznie słabiej, przy czym wytrąca się Be(OH) a oraz zasadowe siarczany. Magnez me- 
| taliczny również bardzo szybko rozpuszcza się w roztworze siarczanu berylowego aż do 
li osiągnięcia tego samego stosunku, a podczas rozpuszczania wydziela się wodór. Tlenek 
jpi magnezowy rozpuszcza się także w wodnym roztworze chlorku magnezowego (por. str. 495). 
P Z utworzonego roztworu można otrzymać zasadową sól Mg(0H) 3 Cl,4H 2 0 i zbadać 
|| jej strukturę krystaliczną. Jak z tego wynika, zdolność rozpuszczania się tlenku berylowego 
| w wodnych roztworach soli berylowych nie jest cechą wyłącznie tego związku. 

| Udowodniono, że tlenek berylowy nie występuje w roztworze siarczanu berylowego 
te jako koloid liofobowy; prawdopodobnie produkt rozpuszczania tlenku berylowego w chlor- 
P ku berylowym jest zasadową solą, występującą w roztworze przesyconym, albo też tworzy 
i,: koloidalny układ liofiłowy. Nie bez znaczenia dla omawianego problemu może być nie- 
|; zwykła łatwość, z jaką otrzymuje się przesycony roztwór szczawianu magnezowego podczas 
; rozpuszczania tlenku magnezowego w roztworze kwasu szczawiowego. 

Wodorotlenek berylowy, Be(OH) 2 , otrzymuje się w postaci galaretowatego osadu przez 
v wprowadzenie jonów OH~ do roztworu soli berylowych. Otrzymany w ten sposób osad 
rozpuszcza się w nadmiarze wodorotlenku metalu alkalicznego, lecz podczas przechowy¬ 
wania roztworu ponownie wytrąca się Be(OH) 2 w postaci krystalicznej; jest on znacznie 
mniej rozpuszczalny. Be(OH) 2 w postaci krystalicznej rozpuszcza się jednak w batdzo 
" stężonym roztworze (dziesięcionormalnym) wodorotlenku sodowego; przypuszczalnie 
powstaje wówczas berylan sodowy, Na 2 BeO a . 

Najbardziej czysty Be(OH) 2 można otrzymać przepuszczając powietrze zawierające 
amoniak przez roztwór siarczanu berylowego. Jeżeli strącony osad ogrzać do temp. 418°C, 
, wówczas traci on wodę, a pozostały BeO można zważyć w celu wagowego oznaczenia 
p. berylu. 

| Wodorotlenek berylowy nie absorbuje dwutlenku węgla, lecz w obecności wilgoci 
| reaguje on powoli z CO a tworząc BeC0 3 ,4H 2 0 (patrz str. 485). Be(OH) a jest trudno roz- 
| puszczalny w wodzie, a rozpuszcza się w roztworze węglanu amonowego; podczas ogrze- 
pj' wania roztworu do wrzenia wytrąca się jednak zasadowy węglan. Be(OH) 2 nie rozpuszcza 
się w roztworach innych soli amonowych. Jest on rozpuszczalny w roztworze dwuamonia- 


B 


| katu etyloaminy, natomiast nie rozpuszcza się w roztworach innych amin. Wodorotlenek 
j v , berylowy, podobnie jak i tlenek berylowy, łatwo rozpuszcza się w roztworach soli berylo- 
Iłowych (patrz wyżej). 

; , Siarczek berylowy/ BeS, otrzymuje się w temperaturze czerwonego żaru w reakcji 
§ zachodzącej między siarkowodorem i chlorkiem berylowym. Można go otrzymać również 
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przez spalanie berylu w parach siarki, w reakcji CS 2 z BeO (w temp. 1200°C) lub w wynikli 
działania par siarki na BeS0 4 w wysokich temperaturach, przy czym reakcja może za¬ 
chodzić bez udziału katalizatora lub w obecności katalizatora takiego, jak węgiel, węglik.; 
wapnia lub cynk. Próby oddzielenia BeS od BeO nie dały pozytywnych rezultatów. Siarczek) 
berylowy spala się w powietrzu do tlenku berylowego i dwutlenku siarki. Związek ten 
prawie nie rozpuszcza się w wodzie i jest bardzo odporny na działanie wody, łatwo na¬ 
tomiast ulega rozkładowi pod wpływem działania kwasów. W stężonym kwasie azotowym 
zapala się. Siarczek berylowy ma strukturę typu blendy cynkowej. Długość wiązania Be—S 
wynosi 2,10 A. 

Selenek i tellurek berylowy otrzymuje się z pierwiastków. Związki te mają również 
strukturę typu blendy cynkowej. 

Bezwodny siarczan berylowy, BeS0 4 . Podczas ogrzewania hydratu siarczanu berylo¬ 
wego, [Be,4H g 0]S0 4 do temp. 400°C traci on wodę tworząc bezwodną sól, która nie 
ulega rozkładowi poniżej temp. 580°C. Bezwodny siarczek berylowy na zimno nie roz¬ 
puszcza się w wodzie, natomiast na gorąco reaguje z wodą, tworząc łatwo rozpuszczalne 
czterohydraty. Z własności tych wynika, że bezwodny BeS0 4 jest siarczanokompleksem 
o budowie łańcuchowej 

O O O <3 O O 

\+/ \ / \+/ \ ■</ \+/ \ 

S Be S Be S Be 

/+\ / v/+v/ v/?v/ 

o o o o o o 

Fluorek berylowy, BeF 2 , można otrzymać po rozżarzeniu tlenku berylowego w atmo¬ 
sferze gazowego fluorowodoru lub w reakcji fluoru z metalicznym berylem czy też z węgli¬ 
kiem (metankiem) berylu, Be 2 C. Najlepszą metodą otrzymywania BeF 2 jest ogrzewanie 
fluoroberylanu amonowego. Reakcja przebiega w dwu stadiach: 


1) w temp. 230°C 

2) w temp. 270°C 


(NH 4 ) 2 BeF 4 
NH 4 BeF 3 == 


- NH 4 BeF 3 + NH 4 F 
NH 3 + HF 4* BeF 2 


Nie można natomiast otrzymać BeF 2 przez działanie kwasem fluorowodorowym na 
wodorotlenek berylowy, bowiem w obecności wody BeF 2 łatwo hydrolizuje. Jest on związ¬ 
kiem higroskopijnym, łatwo rozpuszczającym się w wodzie i ze względu na zdolność do 
hydrolizy nie udaje się go wydzielić przez krystalizację ani w postaci bezwodnej, ani też 
w postaci hydratu. W bezwodnym fluorowodorze BeF 2 nie rozpuszcza się. Bardzo słabo 
rozpuszcza się w alkoholu absolutnym, absorbuje amoniak tworząc jedynie nietrwały 
amoniakat, BeF 2 ,NH 3 . Niewielka zdolność fluorku berylowego do tworzenia wiązań 
ze związkami donorowymi wynika stąd, że w stanie krystalicznym atom berylu jest cztero- 
kowalentny. BeF 2 topi się w temperaturze ok. 800°C; stopiony krystalizuje tworząc krysz¬ 
tały o strukturze typu krystobalitu. W stanie stopionym źle przewodzi prąd elektryczny* 


Klasa 2. Związki zawierające dygonalnie 
zhybrydyzowany atom berylu 

Nie istnieją jakiekolwiek związki, które można by było zaliczyć z pewnością do tej 
klasy. Związki takie, jak np. wodorek berylu, związki alkiloberylowe, chlorek berylowy 
(tabl. 15.1, klasa 4), są spolimeryzowane. W związkach tych atomy łączą się ze sobą'w dłu^ 
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gie łańcuchy wiązaniami trójcentrycznymi. Prawdopodobnie nie istnieją również związki 
berylu odpowiadające koordynacyjnym związkom magnezu [Mg,2NH 3 ]Cl 2 . Być może, 

w berylanie potasowym, K 2 Be0 2 , atom Be jest dygonalnie zhybrydyzowany. Sól ta 
jest bardzo higroskopijna i łatwo hydrolizuje w wodzie. K 2 Be0 2 otrzymuje się działając 
świeżo przygotowanym wodorotlenkiem berylowym na alkoholowy roztwór KOH, cał¬ 
kowicie wolny od wody i dwutlenku węgla. 

Klasa 3. Związki zawierające trygonalme 
zhybrydyzowany atom berylu 

Związki zawierające trygonalnie zhybrydyzowany atom berylu należą do rzadkości. 
Spośród niechelatowych związków kompleksowych do tej klasy należy addycyjny związek 
trójmetyloaminy i borowodorku berylowego o tt. 35°C (tabl. 15.1; opisany szerzej na 
str. 592) oraz addycyjny związek trójmetyloaminy i dwuizopropyloberylu. Do tej klasy 
związków zalicza się również bardzo ciekawy związek pierścieniowy o następującej budowie: 

CH 3 

H 3 C^ Ae^ / CH 3 
N+ +N 

CH 3 

/ Be \ / B \ 

h 8 c ch 3 

ch 3 ch 3 

Anion kompleksowy (BeF 3 )“ występuje w NH 4 BeF 3 i w LiBeF 3 . 

Klasa 4. Związki zawierające tetraedrycznie 
zhybrydyzowany atom berylu 

Wchodzące w skład tej klasy związki berylu są najbardziej liczne. Do nich zaliczają 
się związki o deficycie elektronowym, jak np. [Be(CH 3 ) 2 ] K , które nie mają odpowiedników 
w związkach pozostałych metali tej grupy układu okresowego, z wyjątkiem [Mg(C 2 H 5 ) 2 ] /l . 
Klasę tę reprezentują wszystkie rodzaje kompleksowych związków berylu: kompleksy 
obojętne, kompleksowe aniony i kationy oraz kompleksy chelatowe i niechelatowe. Przy¬ 
kłady takich związków omówiono poniżej. 

Związki o deficycie elektronowym 

Do tej klasy związków berylu można zaliczyć wodorek berylu, BeH 2 , dwumetyloberyl, 
Be(CH 3 ) 2 i chlorek berylowy, BeCl 2 . Wszystkie te związki są spolimeryzowane, a więc 
podane wzory są wzorami empirycznymi. Do związków tego typu zalicza się również 
borowodorek berylowy (patrz str. 592); różni się on od opisanych poniżej związków tym. 
że ma odrębne cząsteczki. 

Wodorek berylu? BeH 2 , jest związkiem nielotnym o barwie białej. Otrzymuje się go 
następującymi sposobami: 
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1) reakcja dwumetyloberylu, Be(CH 3 ) a , lub chlorku berylowego, BeCl 2 , z glinowodor- 

kiem litu w roztworze eterowym 1 

Be(CH 3 ) 2 + 2LiAlH 4 = BeH 2 + 2LiAlH 3 (CH 3 ) 

2) ogrzewanie dwu-IIIrz-butyloberylu w temp. 210°C 

[(CH 3 ) 3 C] 2 Be = BeH 2 + 2(CH 3 ) 2 C=CH 2 

3) działanie atomowym wodorem na beryl metaliczny. 

W temperaturze pokojowej wodorek berylu jest związkiem trwałym, a powyżej temp* 
125°C rozkłada się. Reaguje on z dwuborowodorem tworząc borowodorek berylowy 

BeH 2 + B 2 H 6 = Be(BH 4 ) 2 

oraz z dwumetyloaminą — dając pochodną o charakterze azotku 

[(CH 3 ) a NBeN(CH 3 ) 2 ] 3 

Strukturę BeH a omówiono na str. 481. 


Związki alkiloberylowe 


Be(CH3) 2 

Be(C 2 H 3 ) 2 

i 

Be(C3H 9 ) 2 

Be(QH„) 2 

dwuizopro- | 
pyloberyl 

białe ciało krystaliczne, 

bezbarwna ciecz, 

bezbarwna 

bezbarwna 

bezbarwna 

sublimuje w temp. 200°C 

tw. ok. 200°C 

ciecz 

ciecz 

ciecz, 

bez topienia się 

z częściowym rozkładem 

i 


tt.-9,5°C 


Mała lotność związków Be(CH 3 ) a i Be(C a H 5 ) 2 w porównaniu z odpowiadającymi im 
związkami cynku o niskiej temperaturze wrzenia [46°C dla Zn(CH 3 ) 2 i 118°C dla Zn(C 2 H 5 ) 2 ] 
świadczy o tym, że związki berylu są spolimeryzowane. 

Dwume.tyloberyl, Be(CH 3 ) 2 , otrzymuje się w wyniku działania jodku metylo- 
magnezowego na chlorek berylowy 

BeCl 2 + 2MgCH 3 J - Be(CH 3 ) 2 + MgJ 2 4 MgCl 2 

Jest to związek bardzo reaktywny. Syntezę jego należy prowadzić w atmosferze czystego 
wodoru lub azotu, zaś powietrze, wodę i dwutlenek węgla trzeba usunąć całkowicie. W po¬ 
wietrzu Be(CH 3 ) a i jego stężony roztwór eterowy zapalają się samorzutnie. W postaci 
krystalicznej pali się także w atmosferze dwutlenku węgla, natomiast jego roztwór eterowy 
reaguje z C0 2 tworząc kwas octowy. Be(CH 3 ) 2 w temp. 95°C wchodzi w reakcję z dwu¬ 
borowodorem tworząc borowodorek berylowy, zaś z glinowodorkiem litowym tworzy 
wodorek, BeH 2 . W wodzie ulega on hydrolizie w sposób ilościowy 1 ) 

Be(CH 3 ) 2 + 2H a O = Be(OH) 2 +' 2CH 4 

^ Należy wspomnieć, że jeśli dwumetyloberyl reaguje z małą ilością wody, wówczas nie wytrąca się 
wodorotlenek berylowy, lecz powstaje następujący kompleks 

c 2 h b 

H a O—OH a 

/ 

C a H s 
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pwumetyloberyl ze związkami takimi, jak: N(CH 3 ) 3 , P(CH 3 ) 3 , (CH 3 ) a O i (C 2 H 5 ) 2 0„ 
tworzy związki koordynacyjne, które jednak nie powstają w przypadku As(CH 3 ) 3 lub też 
S(CH 3 )a- Trwałość takich kompleksów układa się w następującej kolejności: N > P > O. 
Jeżeli cząsteczka o charakterze donorowym zawiera atom wodoru nie wchodzący w skład 
grupy alkilowej, jak np. w H 2 NCH 3 , HN(CH 3 ) 2 , HP(CH 3 ) 2 , CH 3 OH, CH 3 SH, HC1, 
w ówczas zachodzi reakcja, w wyniku której wydziela się metan, ą pozostałość ulega poli¬ 
meryzacji. Dwumetyloamina reaguje tworząc trimer [Be(CH 3 ) • N(CH 3 ) 2 ] 3 , który prawdo¬ 
podobnie ma budowę pierścieniową. Strukturę związków alkiloberylowych omówiono 
na str. 481. 

Halogenki berylu. Własności fizyczne halogenków berylu podano w tabl. 15.4, zaś 
fluorek berylowy opisano na str. 476. 

Chlorek berylowy. Bezwodny BeCl 2 jest bezbarwnym związkiem krystalicznym; w obec¬ 
ności wilgotnego powietrza sublimuje wytwarzając dymy. W stanie pary jest zdysocjo- 


Niektóre kompleksy chlorku berylowego 


Tablica 15.& 


Ligand 

Kompleks 

Uwagi 

Alkohole 

budowa nieznana 


Fenole 

budowa nieznana 


Eter 

BeCl 2 ,2(C 2 H 5 ) 2 0 

białe kryształy, tt. 330°C; w powietrzu roz- 1 

Aldehydy 

BeCl 2 ,2CH 3 CHO 

kłada się; rozpuszczalny w C 6 H 6 , CS 2s CC1 4 i 

.•......... ; 

Ketony 

BeCl 2 ,2CH 3 COCH 3 

% r g. .", ; 

BeCl 2 ,2CH 3 COCH 3 ,4C 6 H 6 

tt. 40°, łatwo traci C 6 H 6 • ,-* - 

Nitrobenzen 

BeCl 2 ,2C 6 H 5 N0 2 


Amoniak 

BeCl 2 ,4NH 3 

trwały w temperaturze pokojowej; prężność 


BeCl 2 ,6NH 3 

par amoniaku w temp. 156 0 C wy^osi*zaled7" * 
wie 6 mm Hg 

rozkłada się w powietrzu w temp. — 50°C 


BeCl 2 ,12NH 3 

rozkłada się w powietrzu w temp. T 50°C 


BeCl 2 ,2NH 3 ,4CH 3 COCH 3 

w powietrzu nie zawierającym wilgoci traci 

Aminy 

BeCl 2 ,4CH 3 NH 2 

aceton, natomiast amoniak pozostaje 

NH 2 CH 2 CH 2 NH 2 

BeCl 2 ,2C 2 N 2 H 8 

nierozpuszczalny w wodzie 


BeCl 2 ,3C 2 N 2 H 8 


nh 2 nhc 6 h 5 

BeCl 25 3NH 2 NHC 6 H 5 ' 


Kwas cyjanowodo¬ 
rowy 

BeCl 2 ,4HCN 


Nitryle 

BeCl 2 ,2CH 3 CN 


Moc wiązania Be 

—X, gdzie X = H a O, NH 3 lub (C 2 H 5 ) 2 0 maleje w następującej kolejności: 

woda > aminy > eter. 

[ 


wany, zaś w stanie stopionym bardzo źle przewodzi prąd elektryczny. Jego przewodnictwo 
właściwe w temp. 451°C wynosi 0,00319 O -1 cm" 1 , co wynosi ok. jednej tysięcznej prze¬ 
wodności stopionego chlorku sodowego. 

Chlorek berylowy otrzymuje się następującymi metodami: 

1) działanie chlorem lub chlorowodorem na beryl metaliczny, 


479 





2) działanie chlorem w wysokiej temperaturze na mieszaninę tlenku berylowego i węgla, 

3) ogrzewanie tlenku berylowego do temp. 800°C w parach CC1 4 , S 2 C1 2 , PC1 3 lulj| 

PCV 

4) ogrzewanie acetylenku BeC 2 w atmosferze chloru do temperatury ok. 280°C. 

Chlorek berylowy łatwo rozpuszcza się w wodzie z wydzieleniem ciepła. W roztworze 
tworzy się jon (Be,4H 2 0) 2+ , który podczas krystalizacji wytrąca się w postaci soli 
(Be,4H 2 0)Cl 2 . W hydracie tym woda jest tak silnie związana, że nie ulega w ogóle odszczepie- 
niu, nawet po kilkumiesięcznym działaniu P 2 0 5 . Taki chlorek uwodnionego jonu nie roz¬ 
puszcza się w rozpuszczalnikach organicznych o charakterze donorowym. Bezwodny 
chlorek berylowy nie rozpuszcza się w chloroformie, czterochlorku węgla, dwusiarczku 
węgla i w benzenie, natomiast łatwo rozpuszcza się w cieczach organicznych, w skład 
których wchodzą atomy tlenu lub atomy azotu zawierające wolne pary elektronowe. 
Tak więc łatwo rozpuszcza się on w eterze, nitrometanie, aldehydzie benzoesowym, anizolu, 
ciekłym amoniaku oraz w wielu aminach i nitrylach. Z cząsteczkami o charakterze dono¬ 
rowym BeCl 2 tworzy szereg kompleksów. Wzory niektórych z nich podano w tabl. 15.8. 

Związek kompleksowy jednej cząsteczki chlorku berylowego z dwiema grupami do¬ 
norowymi można przedstawić następująco: 


(C 2 H 5 ) 2 0—Be—Q(C 2 H 5 ) 2 


Budowę kompleksu jednej cząsteczki chlorku berylowego z czterema grupami donorowymi 
można przedstawić w dwojaki sposób: 

a) jako strukturę kowalentną, w której dwie cząsteczki ligandu połączone są wiąza¬ 
niami wodorowymi (por. str. 411), jak np.: 

H \ H Cl H 

H-HN* • • • H—N~Be—N—H- • • *N—H 

ł Ćl \ \ 

b) jako strukturę jonową, w której cząsteczki ligandu powodują usunięcie atomów 
chloru połączonych z atomem berylu wiązaniami kowalentnymi, np.: 


Cl—Be—Cl + 4H 2 0 = 


oh 8 n 2 + 

H 2 0->Be«-0H 2 2C1" 

f 

oh 2 


Kompleks o charakterze jonowym tworzy się prawdopodobnie wówczas, gdy występują 
silniej związane ligandy, np. H a O lub NH S ; potwierdzają to również bardzo małe wartości 
prężności dysocjacji czterohydratu i czteroamoniakatu. Słabiej połączone ligandy, jak np. 
HCN, mogą tworzyć kompleksy typu kowalentnego 


H—Cs==N-» .H—C=N—Be—N^C—H» • * -N==C—H 
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Należy wspomnieć, że z cyjankiem metylu, który nie może tworzyć wiązań wodorowych, 
powstaje kompleks zawierający tylko po dwie cząsteczki ligandu na jeden atom berylu. 

Kompleksy zawierające 6 lub 12 cząsteczek ligandu (każdą cząsteczkę etylenodwu- 
aminy liczy się w tym przypadku podwójnie, ponieważ ma dwa donorowe atomy azotu) 
n a jeden atom berylu nie są trwałe; można je przedstawić posługując się wiązaniami wo¬ 
dorowymi, np.: 

TH H NH 3 H Hl 2 + 

\ \+-^- 3 +/ / 

H—N--.H—N—Be—N—H-.-.N—H 2 Or 

/ / t \ 

L.H H NH 3 H Hj 

Wzór podwójnego kompleksu z amoniakiem i acetonem można przedstawić następująco: 
ck n ch 3 

/ C==0 ""H\ Cl /H’-”0 = C\ 
ch 3 \+_ I- +/ ch 3 

H—N—Be—N—H 

CH \ / i, \ / CT - 

x H--*-0=C 

CH 3 CH 3 

Tworzeniu wiązań wodorowych sprzyjałoby zarówno występowanie ładunku dodatniego 
na atomie azotu, jak i elektrofobowy charakter grup metylowych, co mogłoby wpływać 
na wzrost ładunku ujemnego na atomie tlenu. 

Chlorek berylowy można stosować zamiast chlorku glinowego jako katalizator w nie¬ 
których reakcjach związków organicznych. Jest on nieco mniej aktywny, wskutek czego 
reakcje przebiegają w trochę wyższej temperaturze. W temperaturze pokojowej BeCl 2 
reaguje z kwasami jednokarboksylowymi w roztworze benzenowym w sposób następujący: 

BeCl 2 +■ 2CH 3 COOH = 2HC1 + Be(CH 3 COO) 2 

natomiast w obecności śladów wody tworzy się octan zasadowy (patrz str. 486). 

Metody otrzymywania bromku berylowego są podobne do metod otrzy¬ 
mywania BeCl 2 ; ppdobieóstwo wykazują również ich własności. Czterohydraty BeBr 2 
można otrzymać przez krystalizację stężonego wodnego roztworu wysyconego bromo- 
wodorem. 

Jodek berylowy w zasadzie jest podobny do chlorku i bromku, lecz wykazuje 
większą aktywność w stosunku do wody, w której rozkłada się wydzielając jodowodór. 
Do najprostszych metod otrzymywania BeJ a należy działanie suchym j odo wodorem na 
metanek (węglik) Be 2 C w temp. 700°C. Oczyszcza się BeJ 2 na drodze sublimacji pod 
próżnią. 

Strukturę halogenków berylu omówiono w następnych punktach. 

Struktura związków o deficycie elektronowym zawierających tetraedrycznie zhybrydy- 
zowany atom berylu. Budowy wodorku berylu nie udało się ustalić bezpośrednio. Prze¬ 
prowadzono natomiast badania struktury dwunietyloberylu i chlorku berylowego 1 ). 

x ) Snów, Rundle, Act. Cryst., 4, 348 (1954); J. Chem. Phys., 18, 1125 (1950). 
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Stwierdzono, że dwumetyloberyl jest izostrukturalny z dwusiarczkiem krzemu; struk| 
tura jego przedstawia się więc następująco: 


H3C CH3 CH3 CH3 

\ /-X / \ / \ / 

Beja•* Be Be Be^ 

h 3 c ch 3 ch 3 ch 3 


Be—C 


1,93 ±-0,02 A 
tt=H4° 


Be- 


-Be 

0 = 


2,09±0,0lA 


66 ° 


Każdy atom berylu w łańcuchu połączony jest z czterema atomami węgla. Do utworzenia..'! 
takich wiązań konieczne jest zazwyczaj osiem elektronów dających cztery pary elektrono-,3 
we, tymczasem każdy atom węgla dysponuje tylko jednym elektronem, zaś atom berylu ! 
ma jedynie dwa elektrony, ćo w sumie daje sześć elektronów. Omawianą strukturę można f 
wyjaśnić posługując się pojęciem wiązań trójcentrycznych (por. str. 136). 



Wiązanie trójcentryczne odnosi się do trzech jąder, z których jedno pochodzi z atomu 
węgla, a dwa pozostałe — z atomów berylu. W omawianym wiązaniu uczestniczą jednak | 
tylko dwa elektrony; jeden z nich pochodzi od atomu węgla, a drugi od atomu berylu. 

W podanym wzorze uczestniczące w wiązaniu elektrony oznaczono kropkami. W ten 
sposób jednostki strukturalne Be(CH 3 ) 2 mogą tworzyć łańcuch o dowolnej długości. 
Łańcuchowe cząsteczki polimeru mogą być zakończone pojedynczymi grupami CH 3 ; 
jeśli jednak polimery są obdarzone ładunkiem ujemnym, możliwe jest przyłączenie dwu 
dodatkowych grup CH 3 do każdego łańcucha. 

Chlorek berylowy jest również izostrukturalny z dwusiarczkiem krzemu 1 ) i ma na¬ 
stępującą strukturę łańcuchową: 


/■ 


Cl Cl Cl ' / 

/ \ / \ / \ / 

Beja Be Be Be “=98,2" 

VVY\ 


Łańcuchowa struktura BeCl 2 opiera się na jednym z dwóch możliwych układów orbitalo- 
wych: a) tworzą się dwucentryczne wiązania, przy czym każdy kowalentnie związany 
atom chloru jest donorem wolnej pary elektronowej w stosunku do atomu berylu 

Cl Cl Cl 

\ / \ / \ / \ / 

Be Be Be Be 

/ s c\/ ^ci/ 


0 Run dl ej Lewis, J. Chem. Phys., 20, 132 (1952). 
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§?l u b b) tworzą się trójcentryczne wiązania, przy czym wiązania BeClBe odpowiadają wią¬ 
zaniu BeCBe w dwumetyloberylu 



Elektroujemność chloru i berylu nie sprzyja tworzeniu się struktury o wiązaniach całkowicie 
dwucentrycznych; dopóki dane eksperymentalne nie wykażą, iż jest inaczej, należy raczej 
przyjmować, że chlorek, bromek i jodek berylowy zawierają wiązania trójcentryczne, po¬ 
dobnie jak BeH 2 i związki alkiloberylowe. 

Kompleksy niechelatowe 

Niechelatowe kompleksy, jakie tworzy atom berylu w tetraedrycznym stanie walen¬ 
cyjnym, mogą być związkami obojętnymi, anionami lub kationami. Jako przykłady obo¬ 
jętnych kompleksów mogą służyć podane wyżej produkty przyłączenia cząsteczek donoro¬ 
wych do cząsteczek halogenków berylu (tabl. 15.1). Przykładami anionów kompleksowych 
są fluoroberylany i chloroberylany, natomiast przykładami kationów kompleksowych — 
czterohydraty soli berylowych. 

Niechelatowe aniony kompleksowe 

Fluoroberylany. Fluorek berylowy reaguje z fluorkami litowców tworząc fluorobery¬ 
lany typu X 2 BeF 4 , X 2 Be 2 F 7 oraz XBeF 3 , gdzie X oznacza atom litowca. Fluorek berylowy 
krystalizuje tworząc strukturę typu krystobalitu, a wspomniane wyżej reakcje są analo¬ 
giczne do tych, jakie przebiegają podczas oddziaływania tlenków kwasowych o wysokich 
temperaturach topnienia (np. krzemionki) z tlenkami zasadowymi. 

Fluoroberylan litowy, Li 2 BeF 4 (tt. 475°C), otrzymuje się przez rozpuszczenie — w ściśle 
określonych stosunkach — fluorku berylowego w stopionym fluorku litowym. Pozostałe 
związki, Li 2 Be 2 F 7 i LiBeF 3 , topią się inkongruentnie; pierwszy związek w temp. 445°C, 
a drugi — 365°C. Fluoroberylan potasowy, K 2 BeF 4 , najłatwiej można otrzymać rozpusz¬ 
czając tlenek berylowy w wodorotlenku potasowym 

BeO + 2KHF a = K 2 BeF 4 + H 2 0 

lub ogrzewając do temp. 700°C fluorokrzemian potasowy, K 2 SiF 6 , z tlenkiem berylowym. 
Znane są również fluoroberylany metali ziem alkalicznych oraz metali przejściowych. 

Jon fluoroberylanowy, BeF|“, wykazuje peWne podobieństwo do jonu S0 4 " oraz do 
grupy krzemianowej Si0 4 . Rozpuszczalność fluoroberylanów zawierających jon BeF 4 ~ 
oraz ich zdolność do tworzenia pewnych typów soli podwójnych są podobne do odpowied¬ 
nich własności siarczanów i selenianów. Fluoroberylany metali alkalicznych są rozpu¬ 
szczalne, a odpowiednio fluoroberylany metali ziem alkalicznych — nierozpuszczalne. 
Fluoroberylany kobaltu(II), niklu i cynku krystalizują z sześcioma lub siedmioma cząstecz¬ 
kami wody; odpowiednia sól miedziowa krystalizuje z pięcioma cząsteczkami wody. 
Analogicznie do siarczanu żelazawo-amonowego istnieje podwójna sól: fluoroberylan 
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żelazawo-amonowy, FeCNH^CBeF^. Różnice pomiędzy fluoroberylanami a siarczanami 
występują we własnościach soli srebrowych. Podczas gdy fluoroberylan srebrowy jest łatwo! 
rozpuszczalny, siarczan srebrowy rozpuszcza się nieznacznie. J 

Stwierdzono, że stan równowagi w układzie LiF/BeF 2 jest analogiczny do stanu w ukią| 
dzie Mg0/Si0 2 , zaś stan równowagi w układzie NaF/BeF 2 — analogiczny do staiuil 
w układzie CaO/SiOa 1 ). W układzie LiF/BeF 2 występuje eutektyk zawierający 31% moli! 
BeF 2 . Układ Mg0/Si0 2 wykazuje pewne podobieństwo do poprzedniego; tworzy się eujj 
tektyk o zawartości SiO a wynoszącej również 31% moli. Temperatura bezwzględna ciekłej! 
mieszaniny MgO/Si0 2 o dowolnym składzie jest 2,88 razy wyższa od temperatury ciekłej j 
mieszaniny LiF/BeF 2 o tym samym składzie. Temperatury bezwzględne stałych punktów 1 
układu są 2,82 razy wyższe od temperatur odpowiadających im punktów w układzie 1 
NaF/BeF 2 . Pod względem struktury krystalograficznej LiNaBeF 4 wykazuje uderzające | 
podobieństwo do monticżelitu CaMgSi0 4 . 


Analogia pomiędzy BeF 4 ~ a SOi Si0 4 polega na tym, że jon BeF 4 “ ma budowę 


tetraedryczną, zaś jon Be 2 F?~ składa się z dwóch tetraedrów BeF 4 o wspólnym atomie 
fluoru. 


Chloroberylany. O istnieniu jonów BeCIJ, BeCl|~, BeCl^ i BeĆlg” można wnioskować 


na podstawie pomiarów wartości przewodnictwa elektrycznego wodnych roztworów 
mieszanin NH 4 C1 i BeCl 2 . Natomiast o występowaniu związków Li 2 BeCl 4 , Na 2 BeCI 4? 
Tl 2 BeCl 4 i BaBeCl 4 świadczą wykresy temperatur krzepnięcia. Chloroberylany są mniej 
trwałe niż fluoroberylany. 


Nieciłelatowe kationy kompleksowe 


W przypadku niechelatowego kationu kompleksowego atom berylu przyłącza cztery 
pary elektronowe pochodzące od czterech cząsteczek donorowych, takich jak woda lub 
amoniak. Są to kompleksy bardzo trwałe. Jak już wspomniano (por. str. 472), związek 
(Be,4H 2 0)(C10 4 ) podczas ogrzewania całkowicie rozkłada się, zanim ulegnie odwodnieniu, 
zaś prężność par amoniaku nad czteroamoniakatem chlorku berylowego w temp. 156°C 
wynosi zaledwie 6 mm Hg. _ " 

Czterohydrat siarczanu berylowego, [Be,4H 2 0]S0 4 . Rozpuszczany na gorąco w stę¬ 
żonym kwasie siarkowym tlenek berylowy tworzy roztwór, z którego po ochłodzeniu 
wytrąca się czterohydrat siarczanu berylowego. Rozpuszczalność tego hydratu w wodzie 
w temp. 25°C wynosi 42,5 g na 100 g wody. Roztwór taki wykazuje własności normalnego 
elektrolitu. Proces rozpuszczania się tlenku berylowego w wodnym roztworze siarczanu 
berylowego omówiono na str. 474, a strukturę krystaliczną czterohydratu przedstawiono 
na str. 431. 

Omówiony czterohydrat podczas ogrzewania traci wodę. Temperatura przemiany od¬ 
powiadającej równowadze wynosi 89,0°C. W temp. 270°C i pod ciśnieniem 9,38 Atm 


BeS0 4 ,4H 2 0 ^ BeS0 4 ,2H 2 0 + 2H a O 


zachodzi inna przemiana, prowadząca zapewne do utworzenia się soli bezwodnej (por. 
str. 476). Jak wynika z badań rentgenograficznych, siarczan berylowy nie tworzy jedno- 
hydratu. 


x ) Z. phys. Chem 197, 39—62 (1951). 
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Czterohydrat węglanu berylowego, [Be,4H 2 0]C0 3 , powstaje w wyniku działania 
dwutlenkiem węgla przez dłuższy okres czasu na wodną zawiesinę wodorotlenku berylo¬ 
wego, a następnie odparowania otrzymanego roztworu w temperaturze pokojowej, i w at¬ 
mosferze dwutlenku węgla. Rozpuszczalność tego związku w wodzie w temp. 0 P C wynosi 
0,36 g/100 ml. 

Zasadowy węglan berylowy (produkt handlowy) otrzymuje się przez dodanie rozpusz¬ 
czalnego węglanu do wodnego roztworu siarczanu berylowego. Strąca się wówczas osad, 
który prawdopodobnie stanowi mieszaninę węglanu i wodorotlenku berylowego. Po og¬ 
rzaniu do temp. 600°C przechodzi on w BeO. 

Kompleksy chelatowe 

Chelatowe kompleksy berylu (w tetraedrycznym stanie walencyjnym) mogą być za¬ 
równo kompleksami obojętnymi, jak i kationami lub anionami kompleksowymi. Do 
obojętnych kompleksów chelatowych zalicza się acetyloacetonian berylu, kompleks 
hydroksyantrachinonowy, obojętny octan berylowy oraz tzw. zasadowe sole berylowe 
kwasów organicznych, jak np. octan zasadowy, Be 4 0(0C0CHa) 6 . Sole zasadowe zalicza 
się do pochodnych związków tlenu, wskutek czego omówiono je na str. 921. Komplekso¬ 
wymi anionami ćhelatowymi są podwójne siarczany, zawierające siarczan berylowy i siar-, 
czan litowca, oraz kompleksy pirokatechinowe. Przykładem kationu kompleksowego 
jest związek z etylenodwuaminą, [Be,en 2 ]Cl 2 . 


Acetyloacetonian berylu 


Chelatowe kompleksy obojętne 


hc \ 

c=o O—c 

X +■ \ 

h 3 c . ch 3 

Jest to typowy obojętny kompleks chelatowy berylu. Powstaje on w reakcji acetyloa- 
cetonu z wodorotlenkiem berylowym rozpuszczonym w rozcieńczonym kwasie octowym 
albo z roztworem chlorku berylowego w obecności amoniaku. Acetyloacetonian berylu 
(tt. 108°C, tw. 270°C) jest związkiem nierozpuszczalnym w wodzie. W stanie gazowym 
występuje w postaci monomeru. Acetyloacetonian nie tworzy hydratów, nie absorbuje 
również amoniaku, natomiast rozpuszcza się w dwusiarczku węgla i benzenie. 

Berylowa pochodna kwasu benzoilopirogrónowego ma izomery optyczne; fakt ten 


COOH 


c=o O—C 

/ \ / ^ 

H—C Be 

^ / \ 

^c—o o=c n 

HOOC 


stanowi potwierdzenie występowania tetraedrycznie zhybrydyzowanego atomu berylu 
W tym związku. 
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Kompleks hydroksyantrachinonowy 


HQ 


HO— 


/~v 


-OH 


■/ 


/°~\ 


V 

o 


>C=0->Be<-0=C^ 

y-o / '.j0, ho —/ 


OH 


OH 


stanowi nierozpuszczalną „lakę”; własność tę wykorzystuje się podczas wykrywania 
śladowych ilości berylu. Okazało się jednak, że kolorymetryczne oznaczanie berylu przy 
użyciu tego kompleksu nie daje wystarczająco dokładnych wyników. 

Obojętny octan berylu 


O o v 

/ \ ^ 

H 3 C—€ Be C—CH 3 

^ / \ / 

O o 


otrzymuje się bądź w wyniku reakcji bezwodnego kwasu octowego z chlorkiem berylowym 
w roztworze benzenowym, bądź podczas działania bezwodnika octowego na octan zasado¬ 
wy w temp. 140°C. Zasadowy octan berylu powstaje wówczas, jeśli reakcję otrzymywania 
obojętnego octanu przeprowadza się w roztworze wodnym. Obojętny octan berylu topi 
się w temp. 295°C, rozkładając się jednocześnie. Jest to związek nierozpuszczalny w wodzie; 
w temperaturze wrzenia ulega on hydrolizie. Nie rozpuszcza się również w rozpuszczal¬ 
nikach organicznych. Podczas powolnej sublimacji przechodzi w octan zasadowy 

4Be(OAc) 2 = Be 4 0(0Ac) 6 -f Ac a O 

Zasadowy octan berylu i związki podobne. Jeśli w benzenie, w którym przebiega reakcja 
chlorku berylowego z jednozasadowym kwasem organicznym, obecne są śladowe za¬ 
wartości wody, wówczas tworzy się kompleks o ogólnym wzorze Be 4 0(0C0R) 6 . Najlepiej 
poznanym spośród tych związków jest tzw. zasadowy octan berylu (patrz str. 921). 


Chelatowe aniony kompleksowe 

Podwójne siarczany litowców i berylu mają następującą budowę: 


2K+ 


O S Be S O 

H -- ę/ \> // n O ■ • • H^ 


Otrzymano sole potasowe i amonowe takich kompleksów. Ponieważ liczba cząsteczek 
wody przypadająca na jeden atom berylu jestjrówna 2, zatem nie występuje tu uwodniony 
jon [Be,4H 2 0] 2+ . 

Kompleks pirokatechinowy powstaje podczas rozpuszczania wodorotlenku berylo¬ 
wego w zasadowym roztworze pirokatechiny. Otrzymano dotychczas sól potasową 


2K+ 


,/ 0 \ /°\ 

Be 

\/ \/ 
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Ibraz odpowiadające jej sole Na, NH 4 i Ba. Nadmiar wodorotlenku berylowego rozpuszcza 
s ję w roztworze soli potasowej tworząc związek o wzorze K 2 [Be • Be0(C 6 H 4 0 2 ) 2 ],5H 2 0. 
Struktura tego związku nie jest bliżej zbadana, ale sam fakt jego istnienia podważa podaną 
przez Sidgwicka (patrz str. 474) interpretację przebiegu rozpuszczania się BeO w BeS0 4 . 

Szczawian berylu. Wzór szczawianu berylu jest następujący: BeC 2 0 4 ,3H 2 0. Zje stopnia 
hydratacji wynika, że w związku tym nie występuje jon [Be,4H 2 0] 2 + Zarówno wartość 
przewodnictwa molowego, jak i obniżenie, temperatury krzepnięcia roztworu tego związku 
wskazują na to, że szczawian jest bardzo słabo zdysocjowany w roztworze. Prócz tego 
szczawian berylu — w przeciwieństwie do związków tego kwasu z innymi metalami dwu-, 
wartościowymi —jest rozpuszczalny w wodzie (w temp. 25°C rozpuszczalność bezwodnej 
soli wynosi 27,8%). Własności te można wyjaśnić, o ile zachowanie się szczawianu berylu 
w roztworze wodnym przedstawi się za pomocą następującego równania charakteryzują¬ 
cego stan równowagi: 

h 2 o^ ^o~c=o...h^ 

2 Be O 
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+ 

H a O—>Be<—OH 2 

\ H .. 
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-c=o- 
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L oh 2 J 


Ponieważ stopień dysocjacji obojętnego kompleksu nie zależy od rozcieńczenia, więc 
liczba cząstek jest taka sama po obu stronach równania. Pozostaje to w zgodności ze 
spostrzeżeniem, że powinowactwo cząsteczkowe i współczynnik van’t Hoffa w bardzo 
małym stopniu zależą od rozcieńczenia. Otrzymano dotychczas sodową sól anionu szcza¬ 
wianowego berylu. 

Salicylan berylu, Be(C 6 H 4 G * C0 2 ),2H 2 0. Kwas salicylowy zachowuje się jak kwas 
dwuzasadowy; salicylan berylu musi zatem stanowić związek o poniżej przedstawionej 
budowie: 



Chelatowe kationy kompleksowe 

. Chlorek etylenodwuaminoberylowy jest związkiem nierozpuszczalnym w wodzie i eterze. 
Można go otrzymać przez strącenie z eterowego chlorku berylowego za pomocą dwóch 
równoważników etylenodwuaminy 

"CH 2 —H 2 N NH 2 -CH 2 "1 2+ 

' Be 20“ 

. CH 2 —H 2 N' / 'nH 2 —CH 2 _ 
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MAGNEZ 


MAGNEZ WOLNY 

Fizyczne własności magnezu przedstawiono w tabl. 15.2. Jest to biały metal odznacza¬ 
jący się silnym połyskiem, miękki, plastyczny i kowalny; otrzymuje się go zwykle w póstaci 
wstęgi lub drutu. Magnez jest aktywny chemicznie. W tabl. 15.9 podano jego gł. reakcje. 

ZWIĄZKI MAGNEZU 

Magnez w stanie podstawowym ma następującą konfigurację elektronową: 1 s*2s 2 2p e 3s z . 
Rodzaj i różnorodność tworzonych związków czynią magnez podobnym do berylu (tabl. 
15.1). W porównaniu z berylem jest on pierwiastkiem bardziej elektrododatnim, dzięki 
czemu jego jonowe związki, jak np. Mg(N0 3 ) 2 , są trwałe; w związkach kowalentnych 
magnezu w większym stopniu zaznacza się ich charakter jonowy. Tę wzrastającą tendencję 
do tworzenia wiązań jonowych można zaobserwować, porównując związki magnezu 
o strukturze cząsteczek olbrzymów z odpowiadającymi im związkami berylu (klasa 1 , 
tabl. 15.1); BeO ma strukturę typu wurcytu, MgO — rutylu, BeS — blendy cynkowej, 
MgS — chlorku sodowego itd. Interesujące jest również porównanie struktury krystalicznej 
halogenków magnezu ze strukturą odpowiednich halogenków berylu. BeF 2 ma strukturę 
typu krystobalitu, zaś BeCl 2 i BeBr 2 — struktury łańcuchowe o deficycie elektronowym 
(por. str. 467). MgF 2 krystalizuje w sieci typu rutylu, co wskazuje na wyraźnie jonowy 
charakter, natomiast pozostałe halogenki magnezu mają kowalentną strukturę warstwową. 
Zmniejszanie się elektroujemności atomu metalu sprzyja tworzeniu się zwykłych wiązań 
kowalentnych zamiast wiązań trójcentrycznych oraz wiązań jonowych zamiast wiązań 
kowalentnych. Do cząsteczek olbrzymów należy zaliczyć Mg 2 C 3 ; pozostałe pierwiastki 
tej grupy nie tworzą węglików o tym składzie. 

Podobnie jak wszystkie pierwiastki omawianej grupy prócz berylu, magnez tworzy 
kationy kompleksowe, w których atom Mg występuje w dygonalnym stanie walencyjnym. 
Tetraedryczne związki o deficycie elektronowym (klasa 4, tabl. 15.1) dość licznie repre¬ 
zentowane w przypadku berylu, znane są tylko jako związki alkilomagnezowe oraz glino- 
wodorki magnezu. Z uwagi na to, że w powłoce walencyjnej atomu magnezu występują 
orbitale d, możliwa jest oktaedryczna hybrydyzacja tego atomu. W tym stanie hybrydyzacji 
znajduje się atom magnezu w kationach sześcioamoniakatów, jak np. (Mg, 6 NH 3 )(ClC> 4 ) 2 . 

Kationy Mg + i Mg(C 2 H 5 ) + . Istnieje niewiele dowodów potwierdzających istnienie 
związków, w których atom magnezu występuje w postaci jedno wart ościowego jonu. 
W wyniku działania mieszaniny wiórków magnezowych z chlorkiem rtęci (II) na aceton, 
ten ostatni redukuje się do pinakonu; reakcja jednak przebiega dwustopniowo z wytwo¬ 
rzeniem związku pośredniego, MgCl, zgodnie z następującym równaniem: 

2HgCł 2 + 2Mg = Hg 2 Cl 2 + 2MgCl 
(CH 3 ) 2 CO (CH 3 ) 2 C—O—MgCl 

+ 2MgCl = 

(CH 3 ) 2 CO (CH 3 ) 2 C—O—MgCl 

(CH 3 ) 2 C-0—MgCl (CH 3 ) 2 C—OH 

j + 2H 2 0 = + 2MgOHCl 

(CH 3 ) 2 C—O—MgCl (CH 3 ) 2 C—OH 
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Reakcje magnezu metalicznego 


Tablica 15.9 


Reagent 

Warunki reakcji 

Przebieg reakcji 

Produkt 

H a 

temp. 570°C, ciśnienie 200 



Atm w obecności MgJ 2 


MgH 2 

o 2 

powyżej tt. (651 °C) 

spalanie; występuje jaskra¬ 
wy płomień 

MgO 

powietrze 

temperatura pokojowa 

pozorny brak reakcji 

na powierzchni tworzy 
się warstewka MgO, 

Woda 

wysoka temperatura 

na zimno z czystym meta¬ 

spalanie; występuje jaskra¬ 
wy płomień 

która zapobiegą dal¬ 
szej reakcji 

MgO i Mg 3 N 2 

S0 2 , C0 2 , NO, NO, 

lem 

para wodna z czystym me¬ 
talem 

na zimno z amalgamowa- 
nym metalem 
temperatura czerwonego 

nie reaguje \ , 

MgO+H 2 

MgO-fH 2 


żaru 

spalanie 

głównie MgO 

CO 

wysoka temperatura 


MgO 

B 2 0 3 

po ogrzaniu 


Mg 3 B 2 

Si0 2 

po ogrzaniu 

gwałtowna reakcja 

Mg 2 Si 

Ba0 2 

po zapaleniu 

reakcja wybuchowa 


Na s O, K 2 0 

wysoka temperatura 


MgO i Na lub K 

KCIO3 

po zapaleniu 

reakcja wybuchowa 


Fosforany 

na gorąco 


Mg 3 P 2 (reakcja anali¬ 
tyczna) 

n 2 

o 1 

1 

oo 

o 

f 

oo 

Oj 

O 

o 

O 


Mg 3 N 2 *) 

nh 3 

nh 3 

po ogrzaniu 
aktywowany jodem 
w temp. 350—400°C 


Mg 3 N 2 

MgCNHaja 

NaNH 2 lub KNH 2 

po ogrzaniu 


Mg(NH 2 > 2 +Na(K) 

C 


nie reaguje 


s 

temp. 600°C 


MgS 

p 

po ogrzaniu 

! 

Mg 3 P 2 

As 


reaguje 


Si 


reaguje 


HF 

suchy 

nie reaguje 


f 2 

w roztworze wodnym 

metal rozpuszcza się 
spalanie; występuje jaskra¬ 

MgF 2 

Cl 2 


wy płomień 

spalanie; występuje jaskra¬ 

MgF 2 

Br 2 

w bezwodnym roztworze 

wy płomień 

MgCl 2 


eterowym 

, 


MgBr 2 
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c.d. tablicy 15 M 


Reagent 

Warunki reakcji 

Przebieg reakcji 

Produkt | 

j 2 

czyste pary jodu do temp. 
600°C 

reaguje słabo 

1 


wilgotny jod 

. reakcja gwałtowna 

M g j; '1 


w roztworze niedonoro- 


■ i 


wego rozpuszczalnika 

powolna reakcja 

MgJ 2 1 


w roztworze donorowego 




rozpuszczalnika 

szybka reakcja 

MgJ 2 ‘ -1 

Rozcieńczone 

kwasy 

Mocne zasady 


szybkie rozpuszczanie 

nie reaguje 

sól Mg; kwas nie ulega 1 
redukcji | 

C 2 H 5 OH 

aktywowany jodem 


Mg(OC 2 H 5 ) 2 

CH s OH 

temp. 200°Ć 


Mg(OCH 3 ) 2 | 

C 2 H 2 

temp. 500°C 
temp. 600°C 


MgC 2 1 

MgC 2 +Mg 2 Cs 

ch 4 

Halogenki alkilowe 

temp. 750°C 


Mg 2 Q (jedynie) 

lub arylowe**) 

w roztworze eterowym 


odczynnik Grignarda I 

Hg(CH 3 ) 2 

w roztworze eterowym 


Mg(CH3) 2 


* ) Mieszanina sproszkowanego magnezu i ciekłego azotu pali się jaskrawym płomieniem. 
**) Związki fluoru nie reagują z magnezem. 


W wyniku działania mieszaniny magnezu i bromku magnezowego w roztworze eterowym 
benzofenon, C 6 H 5 COC 6 H 5 , redukuje się do (C 6 H 5 ) 2 COH • COH(C 6 H 5 ) 2 ; w reakcji tej 
tworzy się związek przejściowy, MgBr. W obecności ketonu magnez rozpuszcza się w jodku 
magnezowym. 

Podczas elektrolizy pirydynowego roztworu jodku sodowego w elektrolizerze o roz¬ 
dzielonych przestrzeniach: katodowej i anodowej, oraz o elektrodach magnezowych, anolit 
staje się czynnikiem redukującym i dlatego można przypuszczać, że powstaje jon Mg*. 

Bromek etylomagnezowy po rozpuszczeniu w eterze tworzy roztwór charaktery¬ 
zujący się małym przewodnictwem elektrycznym. W temp. 20°C przewodnictwo właściwe 
normalnego roztworu eterowego wynosi 6,14 * 10~ 5 fl^cm" -1 ; stanowi ono wprawdzie 
tylko 1 /1000 przewodnictwa wodnego roztworu chlorku potasowego, jednak jest dwukrotnie 
większe od przewodnictwa normalnego eterowego roztworu bromku magnezowego w tej 
samej temperaturze. Tłumaczy się to tym, że bromek etylomagnezowy ulega dysocjacji 
elektrolitycznej zgodnie z równaniem: 

MgC 3 H 6 Br ^ MgC a H 5 ++ Br- 


Klasa 1, Związki magnezu o charakterze jonowym 
Prosty dwu wartościowy kation Mg 2+ 

Kation Mg 2 * ma konfigurację elektronową ls 2 2s 2 2p$. Promień tego kationu wynosi 
0,78 A; jest on dwukrotnie większy od promienia Be 2 *. Zdolność polaryzująca jonu ;jj 
magnezowego wynosi zaledwie 1/5 zdolności polaryzującej Be 2 *. Jak z tego wynika, przy- 3 
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^ajrnniej kilka związków powinno dawać charakterystyczne reakcje świadczące o obecności 
! onu Mg 2+ - Wśród związków tych powinny się znajdować bezwodne sole kwasów tlenowych, 
i tlenek magnezowy, MgO, siarczek magnezowy, MgS, i fluorek magnezowy, MgF 2 . Nie- 
^mniej jednak wiązanie jonowe pomiędzy jonem Mg 2+ a innymi atomami ma w pewnym 
stopniu (różnym dla każdego połączenia) charakter kowalentny; i tak np. za pomocą 
^ analizy rentgenograficznej (met. Fouriera) wykazano, że wiązanie w tlenku magnezowym, 
krystalizującym w sieci typu chlorku sodowego, ma przeważająco jonowy charakter. 

| Nadchloran magnezowy, Mg(C10 4 ) 2 , tworzy trzy hydraty: Mg(C10 4 ) 2 ,2H 2 0, 
]ytg(C10 4 ) 2 >4H 2 0 i Mg(C10 4 ) 2 ,6H 2 0. Po ogrzaniu do temp. 250°C każdy z tych hydratów 
S traci wodę dając bezwodną sól (przeciwnie zachowuje się czterohydrat nadchloranu 
berylowego). Bezwodny nadchloran magnezowy bardzo łatwo chłonie wodę tworząc sześ- 
ciohydrat, dzięki czemu można używać go jako czynnika odwadniającego. Bezwodny 
nadchloran magnezowy absorbuje również amoniak tworząc sześcio- i dwuamoniakaty. 

Azotanu magnezowego, Mg(N0 3 ) 2 , nie można otrzymać przez odwodnienie jego hy¬ 
dratów, otrzymuje się go natomiast w następującej reakcji: 

2N 2 O s + Mg(OH) a - Mg(N0 3 ) 2 + 2HN0 3 

Po ogrzaniu powyżej temp. 90°C anion ulega rozkładowi dając zasadowy azotan. Z wodą 
bezwodny Mg(NO s ) 2 pod niższym ciśnieniem tworzy dwuhydrat, zaś pod wyższym — 
sześciohydrat. 

Azotyn magnezowy, Mg(N0 2 ) 2 , otrzymuje się z azotynu srebrowego i chlorku magne- 
>> zowego. Podczas łagodnego ogrzewania ulega on rozkładowi do N 2 0 3 , NO i niewielkich 
ilości N 2 ; pozostałość stanowi mieszaninę azotynu, azotanu oraz tlenku magnezowego. 
Azotyn magnezowy rozpuszcza się w wodzie, na zimno ulega hydrolizie w nieznacznym 
stopniu. Tworzy hydraty zawierające 9, 6 i 3 cząsteczki wody. 

Węglany magnezowe. Bezwodny węglan magnezowy znany jest jako minerał—magnezyt. 
Podczas ogrzewania traci on dwutlenek węgla. Klarowny roztwór wodorowęglanu magne¬ 
zowego, Mg(HC0 3 ) 2 , można otrzymać przepuszczając dwutlenek węgla przez zawiesinę 
tlenku magnezowego lub zasadowego węglanu, strąconego w wyniku dodania węglanu 
sodowego lub potasowego do roztworu soli magnezowej. Jeżeli podczas krystalizacji 
w temp. 50°C roztwór wodorowęglanu ogrzać z wodorotlenkiem magnezowym lub gwał¬ 
townie obniżyć temperaturę do 18°C, wówczas następuje wydzielanie się kryształów trój- 
hydratu. Jest to związek bardziej reaktywny niż bezwodna sól, dlatego używa się go w pro¬ 
cesie Engela-Prećhta. 

Siarczan magnezowy, MgS0 4 (tt. 1120°Q, występuje prawie na pewno w postaci 
siarczanokompleksu, podobnie jak bezwodny siarczan berylowy. Związek ten bardziej 
szczegółowo omówiono na str. 500. 


Wielkocząsteczkowe związki magnezu o wiązaniach mających 
charakter w pewnym stopniu jonowy 

Przykłady związków magnezu zbudowanych z cząsteczek olbrzymów podano w tabl 
15.1 (klasa 1). Z typów sieci krystalicznych tworzonych przez te związki wynika, że mają 
one w znacznym stopniu charakter jonowy. Mg(OH) 2 , MgCl 2 , MgBr 2 oraz MgJ 2 krystali¬ 
zują tworząc kowalentne sieci warstwowe; magnez jest jedynym w omawianej grupie 
pierwiastkiem, który daje związki o tego typu sieciach krystalicznych. 


Wodorek magnezu, MgH 2 , można otrzymać przez bezpośrednie połączenie obu pie r<Ł 
wiastków w obecności jodku magnezowego w temp. 570°C i pod ciśnieniem 200 Atra t | 
Wydajność reakcji wynosi 60%. Można go również otrzymać następującymi metodami: 1 

1) działanie glinowodorkiem litu na dwumetylomagnez lub chlorek magnezowy w roz~| 

tworze eterowym, | 

2) ogrzewanie dwuetylomagnezu w próżni w temp. 1?5°C. , i 

Mg(C 2 H 5 ) 2 =* MgH 2 + 2C 2 H 4 I 

w reakcji tej tworzy się również w niewielkich ilościach MgC 2 H 4 . Wodorek magnezu, /■ 
otrzymany na drodze bezpośredniej syntezy ma postać jasnoszarego proszku. Jest on trwały | 
w powietrzu. W wodzie hydrolizuje bardzo powoli. W temp. 280—300°C rozkłada się na "Ą 
pierwiastki. Wodorek magnezu w roztworze eterowym reaguje z dwuborowodorem dąjąe ^ 
borowodorek magnezu, Mg(BH 4 ) 2 , zaś z chlorkiem glinowym w roztworze eterowym two- 1 
rzy on glinowodorek magnezu, Mg(AlH 4 ) 2 . W porównaniu z wodorkami berylu, cynku 1 
lub kadmu MgH 2 wykazuje dużą trwałość. , 1 

Jak ustalono za pomocą metod rentgenograficznych, wodorek magnezu bądź zsyntety- m 
zowany bezpośrednio, bądź otrzymany w wyniku pirolizy dwuetylomagnezu, ma strukturę :| 
typu rutylu. Oznacza to, że każdy atom magnezu znajduje się w takiej samej odległości f 
od sześciu atomów wodoru, i odwrotnie, każdy atom wodoru jest równo oddalony od | 
trzech atomów magnezu. Podobna struktura MgH 2 w niczym nie przypomina łańcuchowej f 
struktury o deficycie elektronowym, tak charakterystycznej dla wodorku berylu. "| 

Borek magnezu, MgB 2 , otrzymuje się z pierwiastków w temp. 800°C w atmosferze I 
wodoru 1 ). Jest on izomeryczny z A1B 2 . Znana jest również faza krystaliczna MgB 4 . 

Acetylenek magnezu, MgC 2 , tworzący tetragonalne kryształy, otrzymuje się przez J 
ogrzewanie magnezu w atmosferze acetylenu w temp. 500°C. W wyższych temperaturach 5 
acetylenek jest nietrwały; w wyniku ogrzewania przez 2 godz w temp. 550°C przechodzi Ą 
on w Mg 2 C 3 , zgodnie z równaniem: 

2MgC 2 -» Mg 2 C 3 + C 

Można również otrzymać acetylenek magnezu w reakcji acetylenu z dwuetylomagnezem 
w roztworze eterowym lub w reakcji acetylenu z bromkiem etylomagnezowym. W wyniku 
ostatniej reakcji, przebiegającej zgodnie z następującym równaniem: 

2C 2 H 5 MgBr + HC : CH = 2C 2 H 6 + Br-Mg-CC-Mg-Br 

tworzy się oleisty produkt, który po pewnym czasie zmienia się w krystaliczną mieszaninę 
bromku i acetylenku magnezu 

Br—Mg—C : C—Mg—Br = MgBr 2 + MgC 2 

Pod wpływem działania wody acetylenek magnezu tworzy acetylen. 

Węglik magnezu, Mg 2 € 3 , krystaliczne ciało stałe o strukturze heksagonalnej, otrzy¬ 
muje się w wyniku reakcji metanu lub pentanu z magnezem w temp. 700°C; w reakcji tej 
nie powstaje MgC 2 . Tworzy się on również podczas reakcji między magnezem i acetylenem 
w temp. 600°C. Mg 2 C 3 reagując z wodą daje propyn (metyloacetylen lub allilen), 
CH 3 CsCH. Jonowy charakter struktury krystalicznej węglika magnezu dopuszcza możli¬ 
wość występowania go w formie [Mg 2+ ] 2 (C=C=C) 4_ . W tym przypadku w reakcji z wodą 

x ) Ann. Reports , 51, 124 (1954). 


492 


powinien tworzyć się produkt pośredni, propadien (allen), H 2 C=C==CH 2 , który po izo¬ 
meryzacji przechodzi w propyn (allilen). Po ogrzaniu do temp. 750°C węglik magnezu roz¬ 
kłada się na pierwiastki. Magnez jest jedynym pierwiastkiem omawianej grupy, który 
tworzy węglik o składzie Mg 2 C 3 , . 

Azotek magnezu, Mg 3 N 2 , najłatwiej można otrzymać ogrzewając magnez w atmosferze 
azotu w temp. 800—850°C w ciągu 4 lub 5 godz. Otrzymuje się go również przez ogrze¬ 
wanie magnezu w atmosferze amoniaku. W obu wymienionych reakcjach można zastąpić 
magnez mieszaniną tlenku magnezowego i węgla. Podczas spalania się magnezu w powiet¬ 
rzu wydziela się w niewielkiej ilości azotek magnezu. Powstaje on również w czasie ogrze¬ 
wania amidku, Mg(NH 2 ) 2 . 

Azotek magnezu jest bezbarwną substancją krystaliczną o strukturze typu anty- 
-yi-Mn 2 0 3 . Po ogrzaniu go do temp. 1000°C ulega rozkładowi. W tlenie spala się tworząc 
tlenek magnezowy. Z wodą łatwo hydrolizuje dając wodorotlenek magnezowy i amoniak. 

Mg 3 N 2 ogrzany z CO tworzy tlenek magnezowy 

Mg 3 N 2 + 3CO - 3MgO + N 2 + 3C 

Związki Mg 3 P 2 i Mg 3 As 2 są podobne do azotku; Mg 3 Sb 2 i Mg 3 Bi 2 mają strukturę krysta¬ 
liczną typu anty-C-Mn 2 0 3 . 

Amidek magnezowy, Mg(NH 2 ) 2 , otrzymuje się następującymi metodami: 

1) działanie amoniaku na magnez aktywowany jodem w temp. 350—400°C, 

2) ogrzewanie magnezu z NaNH 2 lub KNH 2 , 

3) działanie amoniaku na dwuetylomagnez w roztworze eterowym. 

Amidek magnezowy ma postać białego proszku. W temperaturze czerwonego żaru 
Mg(NH 2 ) 2 ulega rozkładowi tworząc Mg 3 N 2 i amoniak; w powietrzu zapala się i reaguje 
gwałtownie z wodą dając amoniak. 

Cyjanek magnezowy, Mg(CN) 2 , otrzymuje się w wyniku ogrzewania pod próżnią 
dwuamoniakatu tego związku, [Mg(NH 3 ) 2 ](CN) 2 . Dwuamoniakat cyjanku magnezowego 
powstaje podczas działania kwasu cyjanowodorowego na azotan magnezowy w obecności 
amoniaku. W temp. 200°C cyjanek magnezowy rozkłada się z wydzieleniem cyjanamidu 
magnezowego, MgNCjN. 

Tlenek magnezowy, MgO, otrzymuje się najdogodniej przez ogrzewanie magnezu 
w obecności powietrza. Można go otrzymać również ogrzewając takie związki magnezu, 
jak: wodorotlenek, azotan czy siarczan, albo spalając magnez w atmosferze tlenu. Otrzy¬ 
many w zWykły sposób tlenek magnezowy ma postać białego proszku o tt. 2850°C. W pery- 
klazie występuje on w postaci oktaedrycznych kryształów, a substancję sproszkowaną 
można również otrzymać w postaci krystalicznej w wyniku silnego ogrzewania jej w stru¬ 
mieniu chlorowodoru. Tlenek magnezowy nieznacznie rozpuszcza się w wodzie, z którą 
reaguje bardzo powoli; tworzy się przy tym wodorotlenek magnezowy Mg(OH) 2 . W re¬ 
akcjach swych tlenek magnezowy wykazuje charakter zasadowy: rozpuszcza się łatwo 
w kwasach, natomiast pod wpływem działania mocnych zasad i amoniaku nie ulega żadnym 
zmianom. Jest on rozpuszczalny w wodnych roztworach bromku magnezowego, z którymi 
tworzy zasadowe sole typu MgBr 2 ,9Mg(0H) 2? 5H 2 0. 

Ani pod wpływem działania tlenu, ani innych czynników utleniających nie można 
otrzymać z MgO jakiegokolwiek wyższego tlenku. W sposób pośredni można otrzymać 
nadtlenek magnezu (patrz str. 494), będący związkiem nietrwałym. Przepuszczając chlor 
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przez zawiesinę tlenku magnezowego w wodzie uzyskuje się chloran magnezowy,. ] 
Mg(C10 3 ) 2 . W wysokiej temperaturze pod wpływem działania czynników redukujących 1 
jak np. węgla, tlenku węgla, wodoru lub metali, tlenek magnezowy nie ulega redukcji f 
bierze jednak udział w następujących reakcjach: j! 

MgO •+ C + S = MgS + CO 
2MgO + CS 2 = 2MgS-f C0 2 

(reakcja przebiega w temp. 700—900°C w atmosferze azotu) 

MgO + CaC 2 - Mg + CaO + 2C 

(reakcja przebiega w temp. 1300°C w atmosferze argonu) > 

MgO -f CO + Cl 2 = MgCl 2 -f C0 2 

(reakcja przebiega w temp. 750°C). 

Krystaliczny tlenek magnezowy ma strukturę typu chlorku sodowego. Na podstawie 
analizy rentgenograficznej metodą Fouriera określono dla MgO minimalną wartość 
gęstości elektronowej pomiędźy atomami magnezu i tlenu. Wynosi ona w tym przypadku' 
0,6 elektron/A 3 ; odpowiednia wartość dla chlorku sodowego wynosi 0,23 elektron/A 3 . 
Dlatego też przyjmuje się, że w przypadku MgO dominuje kowalentny charakter wią¬ 
zania. 

Wodorotlenek magnezowy, Mg(OH) 2 , otrzymuje się w wyniku działania wody na 
tlenek magnezowy lub działania mocnych zasad na roztwór soli magnezowej. Związek 
ten, stanowiący mocny elektrolit, jest słabo rozpuszczalny w wodzie (19 mg/l w temp. 
18°C). Mg(OH) a rozpuszcza się w kwasach, natomiast, w ogóle nie wykazuje tendencji 
do tworzenia soli z zasadami. Podczas ogrzewania wodorotlenek magnezowy traci 
wodę (niezbyt łatwo), przy czym powstaje MgO. Wodorotlenek magnezowy rda strukturę 
warstwową typu CdJ 2 , w której atomy tlenu są gęsto upakowane, zaś atomy magnezu 
znajdują się w lukach oktaedrycznych. Struktura ta umożliwia Mg(OH) 2 tworzenie struk¬ 
tur warstwowych z MgSi0 4 w chondrodycie (por. str. 690). 

Etanolan magnezowy otrzymuje się przez działanie etanolu na magnez aktywowany 
jodem lub na amalgamat magnezowy. Związek ten jest białym.rozpuszczalnym w alkoholu 
proszkiem. 

■ i ' . 

Nadtlenek magnezu, MgO a , nie został dotychczas wyodrębniony i nie można go otrzy¬ 
mać w bezpośredniej reakcji tlenu z tlenkiem magnezowym. Niemniej jednak podczas 
dodawania wodorotlenku sodowego do wodnego roztworu siarczanu magnezowego, 
zawierającego nadtlenek wodoru, strąca się osad o wzorze MgO,Mg0 2 ,2H 2 0. Struktura 
. jego nie jest znana. Osad ten łatwo traci nadtlenek wodoru. Produkt otrzymany w wyniku 
reakcji nadtlenku wodoru z dwuetylomagnezem w roztworze eterowym ma większą za¬ 
wartość Mg0 2 . 

Siarczek magnezowy, MgS. Czysty siarczek magnezowy, pozbawiony tlenku magnezo¬ 
wego, otrzymuje się w wyniku ogrzewania MgCl 2 ,NH 4 Cl w strumieniu siarkowodoru, 
zaś bezwodną sól MgCl 2 ,NH 4 Cl — podczas ogrzewania minerału będącego amonowym 
analogiem karnalitu 

MgCl 2 ,NH 4 Cl,6H a O « MgCI 2 ,NH 4 Cl + 6H a O 
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Siarczek magnezowy można również otrzymać w wyniku następujących reakcji: 

1) działanie par siarki na metal w temperaturach powyżej 600°C, 

2) działanie par siarki na mieszaninę tlenku magnezowego i węgla, 

3) działanie mieszaniny dwusiarczku węgla i azotu na tlenek lub siarczan magnezowy 
w temp. 700-—900°C. 

Siarczek magnezowy jest bezbarwną substancją krystaliczną o strukturze typu chlorku 
sodowego; tt. powyżej 2000°C. Pod wpływem działania wody MgS rozkłada się do wodo- 
rosiarczku magnezowego, Mg(SH) 2 , który jest znany tylko w roztworze. Podczas ogrze¬ 
wania tego roztworu wodorosiarczek magnezowy rozkłada się na wodorotlenek magnezowy 

i siarkowodór. 

Selenek magnezowy, MgSe, ma również strukturę typu chlorku sodowego. 
Tellurek magnezowy powstaje z pierwiastków, które reagują w sposób gwał¬ 
towny w temperaturze czerwonego żaru. Pod względem struktury krystalicznej tellurek 
magnezu różni się od tlenku, siarczku i selenku, ponieważ ma sieć krystaliczną typu blendy 
cynkowej, a nie typu chlorku sodowego, jak wspomniane wyżej związki. Zmiana ta spowo¬ 
dowana jest większymi rozmiarami jonu tellurkowego oraz jego większą podatnością 
na deformację. 

Halogenki magnezu. Podstawowe własności halogenków magnezu podano w tabl. 15.4. 

Fluorek magnezowy znacznie różni się od pozostałych halogenków magnezu, a miano¬ 
wicie: a) ma znacznie wyższą temperaturę topnienia, b) jest słabo rozpuszczalny w wodzie,, 
ć) nie tworzy hydratów, d) ma strukturę krystaliczną typu rutylu. Natomiast chlorek, 
bromek i jodek magnezowy wykazują duże podobieństwo. Ich temperatury topnienia 
wynoszą ok. 700°C, rozpuszczalności w wodzie — ok. 10 cząsteczek soli na 100 cząsteczek 
wody, wszystkie tworzą hydraty i mają warstwowe sieci krystaliczne typu chlorku kadmo¬ 
wego lub jodku kadmowego. Chlorek magnezowy i bromek magnezowy tworzą sole 
zasadowe o podobnym składzie. 

Fluorek magnezowy, MgF 2 , otrzymuje się przez rozpuszczenie magnezu w kwasie 
fluorowodorowym. Jest to związek bardzo słabo rozpuszczalny w wodzie. 

Chlorek magnezowy, MgCl a . Bezwodny MgCl a otrzymuje się w wyniku następujących 
reakcji: 

1) ogrzewanie MgCl 2 ,6H 2 0 pod próżnią lub w strumieniu chlorowodoru, 

2) przepuszczanie mieszaniny chloru i tlenku węgla nad tlenkiem magnezowym w temp. 
750°C, 

3) przepuszczanie strumienia chloru nad ogrzaną mieszaniną tlenku magnezowego 
i węgla, 

4) ogrzewanie soli podwójnej MgCl 2 ,NH 4 Cl,6H a O. Rozkład tej soli następuje w dwu 
stadiach: 

MgCl 2 ,NH 4 Cl,6H 2 0 == MgCl 2 ,NH 4 Cl + 6H a O 
MgCl 2 ,NH 4 Ćl = MgCl 2 + NH 3 + HC1 

Metoda czwarta jest najbardziej dogodna do celów laboratoryjnych. 

Bezwodny chlorek magnezowy można przedestylować w strumieniu wodoru. Na 
gorąco chlorek magnezowy reaguje z tlenem 


2MgCl a + O a = 2MgO + 2C1 2 



. • I 

rś 

Podczas rozpuszczania węglanu magnezowego w kwasie solnym tworzy się sześciohydratl 
chlorku magnezowego MgCl 2 ,6H 2 0, który następnie można wykrystalizować z roztworu, j 
Po ogrzaniu ulega on hydrolizie, przy czym jako produkt końcowy otrzymuje się Mg 2 OCl 2 . 

Obojętny roztwór chlorku magnezowego powoli reaguje z tlenkiem magnezowymi 
tworząc związki: MgCl 2 ,2Mg(0H) 2 ,4H 2 0 i MgCl 2 ,9Mg(0H) 2 ,5H 2 0. Pierwszy związek 
po tygodniu przechodzi w MgCl 2 ,3Mg(0H) 2 ,8H 2 0, drugi zaś jest trwały. v f 

Bromek magnezowy, MgBr 2 . Bezwodną sól MgBr 2 można otrzymać w wyniku reakcjiJ 
bromu z zawiesiną magnezu w bezwodnym eterze. Związek ten reaguje z bromkiem ety-j 
lomagnezowym w roztworze eterowym lub benzenowym wysyconym amoniakiem, tworząc 
słabo rozpuszczalny amidobromek MgNH 2 Br. Amidobromek jest trwały do temp. 200°C,i 
Tworzy on dwa amoniakaty MgNH 2 Br,NH 3 i MgNH 2 Br,2NH 3 . . 

Bromek magnezowy wykazuje silne własności higroskopijne. Rozpuszcza się on w wo- ^ 
dzie i rozpuszczalnikach organicznych, których cząsteczki zawierają tlen (alkohole, ketony, 
etery). Z alkoholowego roztworu bromku magnezowego można otrzymać ciało stałe 
o wzorze MgBr 2 (C 2 H 5 OH) 6 , zaś z roztworu eterowego — dwueterat, 2Et 2 0,MgBr 2 . 
Występowanie MgBr 2 w postaci dwueteratu potwierdza podane na str, 498 wyjaśnienie"' 
przebiegu reakcji Grignarda. Pod wpływem działania tlenku magnezowego ną wodny 
roztwór bromku magnezowego powstaje sól MgBr 2 ,9Mg(0H) 2 ,5H 2 0, która jest izomor¬ 
ficzna z analogiczną pochodną chlorku magnezowego. 

Jodek magnezowy, MgJ 2 , otrzymuje aię działając na magnez parami jodu w nadmiarze 
w temp. 600°C. Rozpuszcza się on w wodzie; łatwiej niż'bromek rozpuszcza się oń w roz¬ 
puszczalnikach organicznych zawierających tlen. Jodek magnezowy również tworzy dwu¬ 
eterat. 

ór 

Klasa 2. Związki zawierające dygonalnie zhybrydyzowany atom magnezu 

Jedynymi związkami, które można zaliczyć do tej klasy, są halogenki alkilomagnezowe, 
jak np. (C 2 H 5 )MgBr. Takie związki, jak: Mg(BH 4 ) 2 , Mg(AlH 4 ) 2 i Mg[Al(OEt) 4 ] 2 , których 
wzory sugerują, że atom magnezu może być dwuwartościowy, są z pewnością związkami 
o strukturze mostkowej z atomem magnezu w tetraedrycznym stanie walencyjnym. Nie 
istnieją związki magnezu odpowiadające K 2 Be0 2 , występuje jednak kilka kationów dwu- 
amminomagnezowych, jak np. [Mg,2NH 3 ](C10 4 ) 2 , w których jon Mg 2+ pozyskał dwie 
pary elektronowe pochodzące z cząsteczek donorowych; w tych kationach kompleksowych 
atom magnezu może więc być dygonalnie zhybrydyzowany. Pod tym względem magnez 
różni się od berylu, natomiast wykazuje podobieństwo do wapnia, strontu i baru. 

Bromek etylomagnezowy, Mg(C 2 H 5 )Br. Z czystym bromkiem etylu magnez reaguje 
bardzo powoli dając bromek etylomagnezowy 

Mg +■ C a H 5 Br = C 2 H 6 MgBr 

Reakcja ta przebiega nieco szybciej, jeśli bromek etylu wprowadza się do zawiesiny mag¬ 
nezu w czystym, suchym benzenie lub toluenie. C 2 H 5 MgBr jest związkiem nielotnym, 
ale można go destylować z parami eteru. Jest trwały w wyższych temperaturach; utrzymy¬ 
wany w ciągu 1 godz w temp. 300°C ulega rozkładowi zaledwie w 14%. Reaguje z eterem 
tworząc dwueterat (por. str. 498). Przebieg dysocjacji bromku etylomagnezowego był 
omówiony na str. 490. 
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Klasa 3. Związki zawierające trygonalnie 
zhybrydyzowany atom magnezu 

Związki zawierające trygonalnie zhybrydyzowany atom magnezu są mniej pospolite 
od odpowiednich związków berylu. Do klasy tej należy zaliczyć eterat dwuetylomagnezu, 
jytg(C 2 H 5 ) 2 ,(C 2 H 5 ) a O. Otrzymuje się go w wyniku działania metalicznego magnezu na 
dwuetylortęć w roztworze eterowym. Jest to ciało, stałe w temp, 0°C, topiące się w wyższych 
temperaturach. Związek ten zapala się w powietrzu, zaś przy zetknięciu się z wodą wybucha, 
podczas ogrzewania pod próżnią traci on eter dając dwuetylomagnez. Eterat dwuetylp- 
tnagnezu bardzo dobrze rozpuszcza się w eterze. W roztworze eterowym reaguje on z amo¬ 
niakiem, dając Mg(NH 2 ) 2 . 

Wzory empiryczne fluoromagnezańów potasu, KMgF 3 , i rubidu, RbMgF 3 ,, sugerują 
występowanie; anionu [MgF 3 ]~. Związki te jednak mają strukturę typu perowskitu (patrz 
str. 387) i kryształy takie należy rozpatrywać jako cząsteczki olbrzymy,, w których nie 
występują odrębne jony., 

Klasa 4. Związki zawierające tetraedrycznie 
* zhybrydyzowany atom magnezu 

Znajdujący się w tetraedrycznym stanie walencyjnym atom magnezu występuje w sze¬ 
regu związków: w kompleksach obojętnych i kompleksowych kationach oraz anionach, 
zarówno chelatowych, jak i niechelatowych. Jednak przykłady takich związków nie są 
liczne, a ponadto związki te są mniej trwałe od odpowiednich związków berylu. 

Podobnie jak w przypadku berylu, niektóre ze związków o deficycie elektronowym, 
w których magnez jest tetraedrycznie zhybrydyzowany, jak np. Mg(C 2 H 5 ) 2 , zbudowane są 
z cząsteczek spolimeryżowanych o nieokreślonej długości łańcuchów, a struktura ich jest 
analogiczna do struktury odpowiednich związków berylu (opisanych ną str. 481). Inne 
zaś związki, jak np. Mg(BH 4 ) 2 , zbudowane są z odrębnych cząsteczek. 

Związki o deficycie elektronowym 

Dwuetylomagnez, Mg(C 2 H 5 ) 2 . Podczas ogrzewania eteratu dwuetylomagnezu (patrz 
wyżej) pod próżnią ze związku tego ulatnia się eter i pozostaje dwuetylomagnez. Jest to 
biała, nielotna substancja; ogrzana do temp. 150°C nie ulega rozkładowi, natomiast w temp. 
175°C pod próżnią przekształca się ona w wodorek magnezu. Dwuetylomagnez jest związ¬ 
kiem bardzo reaktywnym, zapalającym się w atmosferze dwutlenku węgla; należy przecho¬ 
wywać go w atmosferze suchego azotu lub wodoru. Dwuetylomagnez gwałtownie reaguje 
z wodą, alkoholami i amoniakiem: 

Mg(C 2 H 5 ) 2 + H 2 0 - MgO + 2C 2 H 6 

Reaguje on również z nadtlenkiem wodoru, tworząc tlenek o znacznej zawartości Mg0 2 . 
Dwuetylomagnez nie rozpuszcza się w pospolitych rozpuszczalnikach z wyjątkiem eteru. 

Struktura dwuetylomagnezu nie została eksperymentalnie określona, jednak znaczne 
podobieństwo własności dwuetylomagnezu i dwuetyloberylu (por. str. 478) pozwala w spo¬ 
sób uzasadniony przypuszczać, że oba te związki mają identyczną strukturę. 
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Kompleksy nie chelatowe J 

Niechelatowe kompleksy obojętne | 

Dwueterat bromku etylomagnezowego, Mg(C 3 H 5 )Br,2(C 2 H5)20. Bromek etylomagne- % 
zowy w roztworze eterowym wchodzi w skład dobrze znanej chemikom klasy związków | 
noszących nazwę odczynników Grignarda, które znalazły szerokie zastosowanie w syn- j 
tezach organicznych. W każdym podręczniku chemii organicznej można znaleźć szczegó- 'jj 
łowe opisy reakcji z odczynnikami Grignarda, dlatego nie jest konieczne rozpatrywanie ich 
w niniejszej książce. W roztworze eterowym tego związku ustala się równowaga 

o ' _ • ' 

2(Et 2 0) 2 MgC 2 H 5 Br ^ Mg(Ć 2 Hs) 2 + MgBr 2 + 4Et a O 

Pod wpływem działania dioksanu, (CH 2 ) 4 0 2 , na ten roztwór oba te związki halogenowe 
wytrącają się w postaci nierozpuszczalnych osadów. Przez odfiltrowanie tych osadów 
i oznaczenie magnezu w przesączu można ustalić stosunek składników występujących 
w stanie równowagi, jeśli znane jest stężenie roztworu wyjściowego. Substancją aktywną 
w syntezach organicznych jest bromek etylomagnezowy. Jego aktywność jest związana 
z większą (niż w przypadku wiązania Mg—C) mocą wiązań Mg—O, Mg—N i Mg—Cl. 
Mechanizm reakcji można zilustrować na podstawie reakcji konwersji acetonu do etylo- 
dwumetylokarbinolu: 

^CH 3 V- 

C 2 H 5 ^ ^OEt 2 / CH 3 C a H 3 ^ / 0=zC \ 

Mg + 0=cf = X Mg v CH 3 + OEt 2 

/ \ V / \ 

Et a O Br CH 3 Et a O Br 

I < r aIls 

Et 2 0 C 2 H 5 Et a O O— C— CH 3 

; i | HBr \ / I 

Br—Mg—Br -f HO—C—CH 3 «— Mg' CH 3 

-t I / \ 

Et a O CH 3 Et a O Br 

Bromek etylomagnezowy tworzy również kompleksy z innymi eterami, z trzeciorzędowymi 
aminami oraz z tio-, seleno- i telluroeterem etylowym. 

Zarówno chlorek, bromek, jak i jodek etylu reagują z eterowym roztworem magnezu, 
tworząc odpowiedni odczynnik Grignarda. W przypadku fluorku etylu reakcja taka nie 
zachodzi. Różnice w reaktywności tych związków zależą od wartości energii wiązań 
w kcal, które wynoszą (tabl. 11.12): 

C—F C—Cl C—Br C—J 

121 78,2 68 51 ; 

Przykłady. występowania jonów Mg^Hg)* omówiono na str. 491. . 

Dwucyklopentadienylomagnez, (C 5 H 5 ) 2 Mg, otrzymuje się w reakcji cyklopentadienu 
z bromkiem etylomagnezowym. Wspomniano również o nim przy omawianiu odpowied¬ 
nich związków metali przejściowych w rozdz. 25 (patrz str. 1277). ‘ 

Niechelatowe aniony kompleksowe 

W literaturze przedstawiono pewne dane na temat fluoromagnezanów potasu, K 2 MgF 4 , 
i rubidu, Rb 2 MgF 4 ; budowa ich nie jest znana. Z wykresów równowagi układów KCl/MgCl a 

498. , ■ v •. 



i RbCl/MgCl 2 można wnioskować o istnieniu podobnych chloromagnezanów; związki 
te mają kongruentne temperatury topnienia. Natomiast jodek sodowy z jodkiem magne¬ 
zowym tworzy roztwór stały i w niższych temperaturach daje eutektyk. Wyjaśnia to fakt, 
że czynnikiem określającym tworzenie się anionu kompleksowego jest promień jonowy 
właściwego anionu — im mniejszy jest ten anion, tym łatwiej tworzy się kompleks. Stąd 
wynika trwałość fluorokompleksu, natomiast nie istnieją podobne jodokompleksy. 

Niechelatowe kationy kompleksowe 

Do klasy tej należą kationy czterohydratów i czteroamoniakatów soli magnezowych, 
jak np. (Mg,4H 2 0)(C104) 2 i (Mg,4NH 3 )Cl 2 . 


Kompleksy chelatowe 

Trudno jest uwierzyć, że magnez zachowuje się odmiennie niż pozostałe pierwiastki 
omawianej grupy pod względem zdolności tworzenia chelatowych kompleksów obojęt¬ 
nych z takimi związkami, jak: jS-dwuketony, estry /J-ketonokwasów i estry kwasów a-dwu- 
karboksylowych. Liczba znanych tego typu związków 4 magnezu jest nieznaczna. Jednym 
z lepiej poznanych związków tego rodzaju jest acetyloacetonian magnezu 

h 3 c ch 3 

^c—o o=c // 

H—'W 7 N?—H 

W V/ 

H :l C 

Ten bezwodny związek rozpuszcza się w etanolu, a jego ciężar cząsteczkowy w roztworze 
nie ulega zmianie. Przyjmuje się, że takie związki, jak: bezwodny octan magnezowy, 
dwuhydrat szczawianu magnezowego i bezwodny siarczan magnezowy występują w po¬ 
staci kompleksów chelatowych, co znalazło potwierdzenie jedynie w przypadku octanu 
magnezowego, a mianowicie: 

a) związek ten niezwykle łatwo chłonie kwas octowy, 

b) lepkość wodnego roztworu o stężeniu 5,4 mol/l jest 155 razy większa od lepkości 

wody, • , 

c) obniżenie temperatury krzepnięcia dwumolowego roztworu octanu magnezowego 
jest trzy razy mniejsze w porównaniu z obniżeniem temperatury krzepnięcia dwumolo¬ 
wego roztworu chlorku magnezowego, 

d) największe przewodnictwo wykazuje jednonormalny wodny roztwór octanu magne- 
zowegb; maksimum przewodnictwa wodnych roztworów chlorku magnezowego przy¬ 
pada dla 2,5 n roztworu; wartość maksymalnego przewodnictwa chlorku jest pięciokrot¬ 
nie większa niż przewodnictwo octanu. 

Bezwodny octan magnezowy powstaje w wyniku ogrzewania sześciohydratu azotanu 
magnezowego z bezwodnikiem octowym. Strącony osad przemywa się eterem i suszy 


32 * 
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w temp. 60°C. Przypuszcza się, że bezwodny octan magnezowy zbudowany jest z pierścieni 
połączonych w łańcuchy o różnej długości: 

CH 3 ch 3 

-I ' ■ I - 

°- c =o^ 

/< X 

x 0=C—O 0=:C—o 

r ' i. 

ch 3 ch 3 

Dwuhydrat szczawianu magnezowego, MgC 2 0 4 ,2H 2 0, jest prawie zupełnie nieroz¬ 
puszczalny w wodzie, jednak po rozpuszczeniu tlenku magnezowego w wodnym roztworze 
kwasu szczawiowego można otrzymać roztwory przesycone. 

Bezwodny siarczan magnezowy, MgS0 4 , otrzymuje się przez ogrzewanie hydratu siarczanu 
magnezowego do temp. 200°C. W temperaturze białego żaru sól ta ulega rozkładowi, 
przy czym wydzielają się: dwutlenek i trójtlenek siarki oraz tlen, a produktem końcowym 
jest tlenek magnezowy; tt. 1120°C (z częściowym rozkładem). Bezwodny siarczan magne¬ 
zowy nieznacznie rozpuszcza się w alkoholu metylowym i etylowym. W temp. 800°C 
pod wpływem działania sadzy sól ta ulega redukcji 

2MgSO* + C = 2MgO + 2SO a + C0 2 

zaś w obecności niektórych czynników redukujących redukuje się do siarczku 

MgSO* 4- 2C = MgS + 2CO a 

Siarczan magnezowy tworzy następujące hydraty: 

_ ao/-' i 

Lód ^ 12H 2 0 « 7H 2 0 ^ 6H 2 0 ^ 1H 2 0 ^ bezwodna sól 

Siedmiohydrat, MgS0 4 ,7H 2 0, ma dwie formy krystaliczne. Kryształy jednej z nich są 
izomorficzne z rombowymi kryształami siedmiohydratu siarczanu cynkowego, zaś kryształy 
drugiej formy mają strukturę izomorficzną z jednoskośnymi kryształami sjedmiohydratu 
siarczanu żelazawego. W przyrodzie występuje wiele soli podwójnych, jak np.: schenit 
K 2 S0 4 ,MgS0 4 ,6H 2 0; astrachanit Na 2 S0 4 ,MgS0 4 ,4H 2 0; kainit KCl,MgS0 4 ,3H 2 0. 
Podobieństwo do siarczanu magnezowego wykazuje selenian magnezowy; tworzy on 
również hydraty 7, 6, 2, 1. 

Klasa 5. Związki zawierające oktaedrycznie 
złiybrydyzowany atom magnezu 

Obecność orbitalów d w powłoce, walencyjnej atomu magnezu (powłoka M) umożliwia 
mu utworzenie oktaedrycznego stanu hybrydyzacji. Jedynymi przykładami związków, 
w których atom magnezu znajduje się w oktaedrycznym stanie walencyjnym, są sześcio- 
hydraty i sześcioamoniakaty, jak ńp.: 

(Mg,6H 2 0)(C10 4 ) 2 
(Mg,6NH 3 )Cl 2 
>' (Mg, 6 NH 3 )(C 104) 2 

(Mg J 2pir,4H 2 0)(N0 3 ) 2 
(Mg,4pir,2Et 2 0)Br 2 
(Mg,5pir,Et 2 0)J 2 
^ (Mg,6CH 3 CN)J 2 
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WAPŃ, STRONT I BAR 

OGÓLNE WŁASNOŚCI WAPNIA, STRONTU I BARU 

Wszystkie te metale charakteryzują się srebrzystobialą barwą. Są one bardziej miękkie 
niż beryl i magnez; twardość ich jest prawie taka sama jak twardość ołowiu. 

W stanie podstawowym atomy wapnia, strontu i baru mają następującą konfigurację 
elektronową dwu zewnętrznych powłok elektronowych : y 2 /? 6 y 2 , przy czym dwa elektrony 
znajdują się w orbitalu $ powłoki zewnętrznej, zaś osiem elektronów w powłoce przed¬ 
ostatniej. W tworzeniu wiązania bądź to jonowego, bądź kowalentnego prawie zawsze 
biorą udział oba elektrony z powłoki zewnętrznej. W bardzo nielicznych przypadkach 
stwierdzono wprawdzie występowanie metali ziem alkalicznych w stanie jednowalen- 
cyjnym, a mianowicie w podwodorkach i podhalogenkach, które omówiono poniżej. 
2 zamieszczonych w tabl. 15.2 danych liczbowych określających własności chemiczne 
wapnia, strontu i baru wynika, że różnice między tymi pierwiastkami nie są znaczne. 
Potencjały jonizacyjne, zdolność polaryzująca oraz elektroujemność stopniowo zmniej¬ 
szają się w kierunku od berylu poprzez magnez do wapnia, natomiast dalsza zmiana tych 
wielkości (od wapnia poprzez stront do baru) jest nieznaczna. Podobnie przedstawia się 
sprawa potencjałów normalnych, których wartości zmniejszają się w kierunku odwrotnym. 

Elektroujemności tych pierwiastków (1,0) tylko nieznacznie różnią się od elektroujem- 
nóści metali alkalicznych, a zgodnie z tym tlenki wapnia, strontu i baru mają silnie za¬ 
sadowy charakter, zaś w trwałych solach występują proste jony metalm Zdolność do two¬ 
rzenia hydratów soli zmniejsza się w kierunku od wapnia do baru (tabl. 15.3). Metale te 
tworzą również związki o strukturze cząsteczek olbrzymów, jak np. wodorki, azotki, 
siarczki oraz fluorki, natomiast zdolność do tworzenia prostych związków kowalentnych 
jest mniejsza niż w przypadku berylu lub magnezu. Tetraedryczne związki wapnia, strontu 
i baru o deficycie elektronowym nie występują (tabl. 15.1, klasa 4), natomiast związki 
alkilowe oraz chelatowe związki z /3-dwuketonami, czy też innymi Ugandami, są znane 
dla wszystkich tych pierwiastków. Metale te nie tworzą w ogóle anionów kompleksowych, 
natomiast powszechnie znane są kationy kompleksowe w dygonalnym, tetragonalnym 
i oktaedrycznym stanie walencyjnym. 

* Tablica 15.10’ 

Charakterystyczne reakcje wapnia, strontu i baru 



Reagent 

Produkt (przebieg reakcji) 


Powietrze 

■ wszystkie metale reagują, tworząc azotki i tlenki, przy czym. wapń daje 
głównie azotek wapnia, zaś w reakcji z barem tworzy się głównie tlenek 
barowy v ' 


o 2 

wszystkie metale palą się, dając odpowiedni jednotlenek 


n 2 

podczas łagodnego ogrzewania wszystkie metale reagują z azotem 


h 2 o 

wszystkie metale reagują tworząc wodorotlenek i wodór; reakcja prze¬ 
biega gwałtowniej ze wzrostem liczby atomowej metalu (bar jednak 
reaguje z wodą wolniej niż sód) 


h 2 

wszystkie metale łagodnie, ogrzane reagują bezpośrednio tworząc,wo¬ 
dorki; wapń reaguje energiczniej niż bar 


nh 3 

wapń, absorbuje amoniak, dając Ca(NH 3 ) 6 , który po ogrzaniu prze¬ 



chodzi w Ca(NH 2 ) 2 i Ca(NH) 







Klasa 1. Związki wapnia, strontu i baru 
o charakterze jonowym 

Metale w stanie jednowalencyjnym. Linie widma wodorków, MH (podwodorków), 
każdego z tych metali można zaobserwować w rurze próżniowej, zawierającej wodór 
i pary tych metali, zaś linie widma fluorków, MF (podfluorków), obserwuje się w rurze 
próżniowej zawierającej mieszaninę par jednego z tych metali i zwykłego fluorku tego 
metalu (MF 2 ). Podchlorek wapniowy, CaCl, związek o barwie szarej, otrzymuje się w wy¬ 
niku ogrzewania do temp. 1000°C mieszaniny o odpowiednim stosunku wapnia metalicz¬ 
nego do chlorku wapniowego. Badania metodą dyfrakcji promieni rentgenowskich wska¬ 
zują, że otrzymana substancja nie jest mieszaniną, lecz stanowi indywiduum chemiczne. 

Proste kationy dwuwartościowe Ca 2+ , Sr 2+ , Ba 2+ . W następnej kolejności po metalach 
alkalicznych najbardziej elektrododatnimi metalami są: wapń, stront i bar.'Podobnie 
więc jak litowce, tworzą one trwałe sole, w których bardziej interesującymi składnikami 
są aniony. Kationy metali ziem alkalicznych wykazują w tych solach małą zdolność pola¬ 
ryzującą i dlatego stabilizują aniony. Niemniej jednak ich zdolność polaryzująca jest 
większa niż w przypadku litowców. Wskazuje na to nietrwałość termiczna węglanów 
i nadtlenków, jak również zmniejszona rozpuszczalność wielu soli, np. węglanów, siarcza¬ 
nów i fosforanów. 

Związki wielkocząsteczkowe o wiązaniach mających charakter 
w pewnym stopniu jonowy 

Wodorki wapnia, strontu i baru. Są to związki krystaliczne o barwie białej i wysokiej 
temperaturze topnienia. Wszystkie one powstają na drodze bezpośredniego połączenia 
pierwiastków, przy czym reakcja zachodzi łatwiej niż w przypadku wodorków berylu 
i magnezu. Struktury krystaliczne wodorków nie są znane, lecz ponieważ MgH 2 ma bar¬ 
dziej jónowy charakter niż BeH 2 , więc można przypuszczać, że wiąząnia metal—wodór 
w wodorkach CaH 2 , SrH 2 i BaH 2 mają jeszcze bardziej jonowy charakter. Wodorki te 
są trwałe na powietrzu, lecz pod wpływem działania wody już na zimno gwałtownie roz¬ 
kładają się 

CaH 2 + 2H 2 0 = Ca(OH) 2 + 2B 2 

Wodorek wapnia rozpuszcza wapń metaliczny w temp. 800°C. Zarówno wodorek strontu, 
jak i wodorek baru absorbują wodór w temp. 0°C aż do osiągnięcia składu MH 4 , jednak 
większość przyłączonego wodoru może być usunięta z układu. 

Wodorochlorki. Wodorochlorek wapnia, CaHCl (tt. 700°C), swym wyglądem zew¬ 
nętrznym przypomina mikę. Otrzymuje się go przez stapianie wodorku wapnia z bez¬ 
wodnym chlorkiem wapniowym lub przez ogrzewanie chlorku w atmosferze wodoru. 
Jest on związkiem trwałym w wysokich temperaturach pod zmniejszonym ciśnieniem. 
Wodorochlorek wapnia ma strukturę krystaliczną typu chlorofluorku ołowiawego PbCIF. 
Podobne własności wykazują SrHCl (tt. 840°C)'i BaHCl (tt. 850°C) otrzymywane w ana¬ 
logicznych reakcjach. 

Acetylenki. Wszystkie te trzy metale tworzą acetylenki typu MC 2 . Acetylenek wapnia 
(zwany potocznie karbidem), stała substancja o barwie szarej, otrzymywany jest na skalę 
przemysłową przez ogrzewanie wapienia i koksu w piecu elektrycznym do temperatury 
ponad 2000°C. Acetylenek wapnia reaguje z wodą dając acetylen. W temperaturze czer- 
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wonego żaru absorbuje on azot tworząc cyjanamid wapniowy (obecność śladowych ilości 
chlorku wapniowego 1 ) ułatwia reakcję) 

CaC 2 + N 2 = Ca 2+ (NC=N) 3 - + C 

Acetylenek wapnia jest substancją redukującą; redukuje on tlenek magnezowy do magnezu 
metalicznego (por. str. 494). Sproszkowana mieszanina acetylenku wapnia, chlorku że¬ 
lazowego i tlenku żelazowego pali się po uprzednim zapaleniu, dając żelazo metaliczne. 
W reakcji acetylenku wapnia z bromem powstaje C 2 Br 6 i CaBr 2 . Struktura krystaliczna 
CaC a (patrz str. 659) jest bardzo podobna do struktury chlorku sodowego. 

Podobnie zachowują się acetylenki strontu i baru. BaC 2 w zetknięciu z wodą zapala 
się, zaś pozostając w kontakcie z alkoholem absolutnym, z powietrzem, bądź ogrzany 
w atmosferze wodoru lub pod próżnią do temperatury ok. 150°C ulega rozkładowi, któremu 
towarzyszy żarzenie się. Po ogrzaniu absorbuje on azot tworząc cyjanek barowy Ba(CN) 2 . 
(w podobnych warunkach acetylenek wapnia daje CaCN 2 ). Czteroamoniakat wodoro- 
acetylenku baru (C 2 H) 2 Ba,4NH 3 , biały krystaliczny związek, można otrzymać w wyniku 
przepuszczania acetylenu przez roztwór baru w ciekłym amoniaku w temp. — 34°C. Po 
ogrzaniu tego związku do temp. 120°C pod zmniejszonym ciśnieniem powstaje stały pro¬ 
dukt reakcji o zawartości 97% BaC 2 . 

Azotki wapnia, strontu i baru, M 3 N 2 . Są to bezbarwne krystaliczne związki, powstające 
podczas ogrzewania metali w atmosferze azotu w temp. 300—400°C. Reakcja jest auto- 
katalityczna; może być również katalizowana bardziej elektrododatnimi metalami. 

Wapń metaliczny pochłania gazowy amoniak tworząc Ca(NH 3 ) 6 , który po ogrzaniu 
daje amidek 

Ca(NH 3 ) 6 — Ca(NH 2 ) 2 + 4NH 3 + H 2 

/ • * . 

z amidku zaś w temp. 400°C powstaje imidek 

Ca(NH 2 ) 2 = CaNH + NH 3 

a dalsze ogrzewanie prowadzi do otrzymania azotku, Ca 3 N 2 (tt. 900°C). 

W obecności tlenku węgla azotki wapnia i strontu zachowują się podobnie jak azotek 
magnezu (patrz str. 493), natomiast azotek baru w temperaturze czerwonego żaru prze¬ 
chodzi w-cyjanek 

Ba 3 N 2 + 2CO - Ba(CN) 2 + 2BaO 

Z grafitem w temperaturze ok. 1000°C Ca 3 N 2 tworzy mieszaninę Ca(CN) 2 i CaNC = N, 
zaś Ba 3 N 2 daje jedynie Ba(CN) 2 . 

Tlenki. Tlenki tych trzech metali są ciałami stałymi o barwie białej, charakteryzują¬ 
cymi się bardzo wysokimi temperaturami topnienia. Wszystkie one krystalizują w sieci 
typu chlorku sodowego. Tlenek wapniowy otrzymuje się przez ogrzewanie węglanu, na¬ 
tomiast węglan barowy ulega bardzo trudno dysocjacji (tabl. 15.6), dlatego też w celu 
otrzymania tlenku barowego należy ogrzewać mieszaninę węglanu z węglem. W podobny 
sposób, lecz znacznie łatwiej można uzyskać tlenek strontowy. Czerwone kryształy tlenku 
barowego można wyhodować w piecu próżniowym w temp. 900°C, stosując bar w nad¬ 
miarze 0,1%. Barwa kryształów spowodowana jest defektami sieci krystalicznej. 

Tlenki omawianych metali mają charakter silnie zasadowy; w reakcji z wodą dają 

n Częściej stosuje się jako katalizator fluorek wapniowy, CaF 2 ( przyp. tłum.). 
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wodorotlenki. Tlenek wapniowy (wapno palone) pochłania wodę i dwutlenek węgla z po4| 
wietrzą; powstaje przy tym mieszanina wodorotlenku i węglanu wapniowego. Suchy I 
CaO nie absorbuje takich substancji, jak: dwutlenek węgla, chlor, siarkowodór, dwutlenek f 
siarki lub dwutlenek azotu. I 

Wodorotlenki. Wodorotlenek wapniowy otrzymuje się w postaci drobnoziarnistego | 
proszku w reakcji tlenku wapniowego z określoną ilością wody. Ca(OH) 2 nieznacznie ! 
rozpuszcza się w wodzie, przy czym rozpuszczalność jego maleje ze wzrostem temperatury. ! 
Zmniejsza się ona jeszcze bardziej, jeśli w roztworze znajduje się NaOH lub KOH. Ogrzany § 
do temperatury ciemnoczerwonego żaru Ca(OH) 2 przekształca się w tlenek wapniowy. § 
Podobnie jak wodorotlenek magnezowy krystalizuje on, tworząc sieć warstwową. Wodoro- 
tlenek strontowy powstaje w reakcji tlenku strontowego z wodą; reakcja ma charakter | 
silnie egzotermiczny. Po dodaniu odpowiedniej ilości wody powstaje krystaliczny hydrat, 1 
Sr(0H) 2 ,8H 2 0, który traci wodę i przechodzi w Sr(0H) 2 ,H 2 0, a w temp. 100 P C tworzy | 
bezwodny wodorotlenek. W temperaturze ciemnoczerwonego żaru wodorotlenek ten 
przechodzi w tlenek strontowy. I 

Wodorotlenek barowy zachowuje się w ten sam sposób jak wodorotlenek strontowy; Ę 
jedyną różnica polega na niecałkowitym przejściu w tlenek podczas ogrzewania nawet ! 
do wysokich temperatur. §| 

Nadtlenki. Jak wynika z wartości prężności rozkładowych oraz z metod otrzymywania 5 
(tabl. 15.6 i 21.9), trwałość nadtlenków wzrasta w kierunku od wapnia do baru. 

' Nadtlenku wapniowego nie można otrzymać bezpośrednio przez działanie tlenem na fj 
tlenek wapniowy. Tworzy się on po dodaniu nadtlenku wodoru do wody wapiennej, J| 
przy czym w temperaturze poniżej 40°C wytrąca się ośmiohydrat nadtlenku, natomiast Ę 
w temperaturze wyższej — bezwodny nadtlenek. Ośmiohydrat nadtlenku wapniowego 
powstaje również w wyniku dodania nadtlenku sodowego do roztworu soli wapniowej. 

W temp. 130°C ośmiohydrat traci wodę przechodząc w bezwodny nadtlenek wapniowy. 

Nadtlenki strontu i baru otrzymuje się w podobny sposób, tj. przez strącenie ośmio- 
hydratu w wyniku działania nadtlenku wodoru lub nadtlenku sodowego na roztwór soli 
strontu lub baru, a następnie odwodnienie ośmiohydratu. 

Sidgwick przedstawił następującą ciekawą reakcję nadtlenku barowego: 

BaO, + 2K 3 [Fe(CN) 6 ] = K G Ba[Fe(CN) G ] 2 + O a 

Na podstawie występowania w nadtlenku barowym jonów Ba 2+ i [O—O] 2 ” można 
przypuszczać, że ma on strukturę krystaliczną typu acetylenku wapnia. Struktura ta jest 
analogiczna do struktury czterotlenku potasowego K + [0—0]~. O związkach Ca0 4 i Ba0 4 
są wzmianki w literaturze, lecz brak jest całkowicie pewnych dowodów ich występowania. 

Siarczki. Siarczki wapnia, strontu i baru są to ciała stałe o barwie białej lub też bez¬ 
barwne. Można je otrzymać redukując siarczany w temp. 900°C. Powstają one również 
podczas przepuszczania siarkowodoru nad łagodnie ogrzanym wodorotlenkiem ! 

Ca(OH) 2 + H 2 S — CaS + 2H a O 

Siarczki nieznacznie rozpuszczają się w wodzie, lecz reagują z nią dając rozpuszczalne ! 
wodorosiarczki 

2CaS + 2H a O = Ca(SH) 2 + Ca(OH) 2 

’ Pod wpływem działania powietrza siarczki łatwo ulegają utlenieniu. Podczas przepuszczania 





powietrza przez zawiesinę siarczku wapniowego w wodzie powstaje tiosiarczan wapniowy 

H a O + 2CaS + 20 2 - CaS 2 0, + Ca(OH) 2 

giarczki wszystkich trzech metali mają sieć typu chlorku sodowego. 

Wielosiarczki. Wielosiarczki wapnia o nieokreślonym składzie tworzą się podczas 
gotowania siarki z zawiesiną wodorotlenku wapniowego w wodzie. Z roztworu wykrysta- 
lizowuje związek o składzie CaS 4 ,3Ca(0H) 2 ,9H 2 0. Wielosiarczki SrS 4 ,4H 2 0 i SrS 4 ,2H 2 0 
otrzymuje się podczas gotowania zawiesiny siarczku strontu i siarki, a następnie 
odparowania na zimno pod zmniejszonym ciśnieniem. Związek o wzorze BaS 4 ,H 2 0 otrzy¬ 
mywany jest w wyniku utleniania roztworu wodorosiarczku barowego. Jest on rozpuszczal¬ 
ny w wodzie; w temp. 15°C rozpuszczalność wynosi 41 g na 100 g wody! Roztwór wodny 
tego związku jest czerwony i ma odczyn zasadowy. 

Halogenki wapnia, strontu i baru. Niektóre własności tych związków podano w tabl.- 
15.4. Jak widać z danych znajdujących się w tablicy, wszystkie fluorki krystalizują w sieci 
typu fluorytu, a struktura chlorków wskazuje również, iż związki te mają w znacznym 
stopniu jonowy charakter. Bromki i jodki mają sieci typu kowalentnego. Temperatury 
topnienia wszystkich halogenków tych metali są wysokie. Rozpuszczalność fluorków 
w wodzie jest znacznie niższa niż rozpuszczalność pozostałych halogenków. Fluorki nie 
v tworzą hydratów, natomiast każdy z pozostałych halogenków daje pó kilka tego typu 
związków, jednak stopień hydratacji nie jest tak znaczny, jak w przypadku odpowiednich 
związków magnezu. Jak wynika z badań rentgenograficznych, sześciohydraty: 
[Ca,6H 2 0]Cl 2 , [Sr,6H 2 0]Cl 2 , [Ca,6H 2 0]Br 2 i [Sr,6H 2 0]Br 2 są izomorficzne, przy czym 
sześć cząsteczek H a O otaczających atom metalu tworzy oktaedr. 

Po ogrzaniu fluorków do temp. 1000°C przy dostępie powietrza przechodzą one w tlenki. 
Fluorek wapniowy występujący w warunkach naturalnych jako fluoryt, wykazuje fosfo- 
roscencję, którą jednakże przypisuje się obecności śladowych zawartości metali, ciężkich, 
jak np. bizmutu. Fluorek wapniowy przepuszcza promieniowanie nadfioletowe. 


Klasy 2 i 3. Związki zawierające dygonalnie i trygonalnie 
złiybrydyzowane atomy wapnia, strontu i baru 

Do związków, w których występują atomy wapnia, strontu czy baru w dygonalnym 
stanie walencyjnym, można zaliczyć niektóre dwuhydraty soli mocnych kwasów, jak np.: 
[Ca,2H 2 0](C10 4 ) 2 (tabl. 15.1, klasa 2) oraz związki dwualkilowe. Każdy z tych metali 
reaguje z pirydynowym roztworem jodku metylu lub jodku etylu tworząc dwualkilowy 
związek tego metalu, jak np. Ca(C 2 H 5 ) 2 . Eterowy roztwór podwójnych związków alkilo¬ 
wych typu (C 2 H 5 ) 2 Sr—Zn(C 2 H 5 ) 2 daje reakcje charakterystyczne dla (C 2 H ą ) 2 Sr. Podwójne 
związki alkilowe są krystalicznymi, bezbarwnymi ciałami stałymi ^otrzymuje się je w reakcji 
metalu z wrzącym dwuetylocynkiem bez dostępu powietrza. W wyniku reakcji jednego 
z tych metali z jodkiem alkilu lub jodkiem arylu w roztworze eterowym powstaje 
roztwór, który reaguje w taki sam sposób, jak odczynnik Grignarda. .Na tej podstawie 
można by wnioskować, że istnieje np. związek CaJ(C 2 H 5 ). Reakcja pomiędzy metalem 
a jodkiem ma jednak znacznie wolniejszy przebieg niż odpowiednia reakcja magnezie 
ą występowanie związków takich jak CaJ(C 2 H 5 ), zawierających atomy metalu ziem alka¬ 
licznych w dygonalnym stanie walencyjnym, w żadnym razie nie jest pewne. 




Istnieje również wątpliwość, czy atomy tych metali występują kiedykolwiek w trygo- J 
nalnym stanie walencyjnym. Wykresy stanu równowagi wskazują na istnienie podwójnych I 
chlorków: KCaCl 3 (tt. 754°C), RbCaCl 3 (tt. 930°C), CsCaCl 3 (tt. 1030°C); nie udowodnioj 
no jednak, że grupa CaCl 3 jest anionem. i 

Klasa 4. Związki zawierające tetraedrycznie Ą 

zhybrydyzowane atomy wapnia, strontu i baru 

. ' ' ' ' ■ \ '.Jś 

Niechelatowe związki kompleksowe 

• i • • \ . :.-7 

Atomy wapnia, strontu i baru w tetraedrycznym stanie walencyjnym występują w związki 

kach zawierających niechelatowe kationy kompleksowe, jak np. [Ca,4NH 3 ]Cl 2 . Kationy 
kompleksowe występują w hydratach niektórych soli wapniowych, np. [Ca,4H 2 0](N0 3 ) 2) 
w mniejszym stopniu powstają one w przypadku soli strontu (tabl. 15.3), natomiast sole 
baru nie tworzą w ogóle takich hydratów. 

Wapń, stront i bar nie dają związków o deficycie elektronowym i tetraedrycznie zhy- 
brydyzowanych atomach metalu, podczas gdy tworzenie takich związków stanowi nąj^ 
bardziej charakterystyczną cechę berylu, w przypadku zaś magnezu występują one już i 
w nieco ograniczonej liczbie. Do związków takich najprawdopodobniej można by za-f 
liczyć pochodne alkilowe i arylowe, które jednak nie są dobrze poznane i zapewne zawiej 
rają metal w dygonalnym stanie walencyjnym. Istnieje wprawdzie bardzo nikły dowód 
występowania Ba^aGy w roztworze — zmiana liczby przenoszenia jonów wraz ze zmianą 
stężenia — z drugiej jednak strony nie stwierdzono obecności anionu kompleksowego 
typu [Mą] 2 - 7 

Chelatowe związki kompleksowe 
Obojętne kompleksy chelatowe 

Metale ziem alkalicznych tworzą takie kompleksy z /?-dwuketonami, estrami /J-keto- * 
nokwasów oraz estrami kwasów a-dwukarboksylowych. 

Dwuchelatowe acetyloacetoniany, jak np. 
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powstają w reakcji acetyloacetonu z wodorotlenkiem lub z wodnym roztworem cyjanku. 

Związki te nie rozpuszczają się w wodzie, jednak krystalizują z dwiema cząsteczkami 
wody krystalizacyjnęj z rozpuszczalników zawierających niewielkie ilości wody. Wodę 
krystaliczną można łatwo usunąć przez ogrzewanie tych związków pod ciśnieniem zmniej¬ 
szonym. W podobny sposób otrzymuje się pochodne estrów kwasów acetylooctowego 
i malonowego; związki te nie tworzą hydratów. 
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Szczawian wapniowy daje trójhydrat, który można przedstawić w następujący sposób: 



H a O yO C—0-..H v 

' Ca^ | O ' . 

H.O ^ O-C—O-TI 

O ' . 

Związek ten w temp. 120°C przechodzi w jednohydrat, a w temp. 200°C — w bezwodną 
sól; w temp. 560°C przekształca się ona w.węglan wapniowy: CaC 2 0 4 = CaC0 3 + CO. 
Szczawiany strontu i baru również tworzą hydraty. 



Chelatowe aniony i kationy kompleksowe 

Przykładów związków tych dwóch klas nie można przytoczyć. Jednak należy zauważyć, 
że siarczan wapniowy rozpuszcza się W stężonym wodnym roztworze siarczanu amonowego. 
Zjawisko to można wytłumaczyć obecnością w roztworze następującej soli: 


*2NPĘ 


O 


O 


A P 


Ca V 

0 X \ Q / \q/ \q 


h 2 o 


Siarczany baru i strontu nie rozpuszczają się w roztworze siarczanu amonowego. Z war¬ 
tości przewodnictwa elektrycznego roztworów siarczanów Ca, Sr i Ba nie wynika, że 
tworzą one autokompleksy. " 


Klasa 5. Związki zawierające oktaedrycznie zhybrydyzowane 
atomy wapnia, strontu i baru 

Powłoki walencyjne atomów wapnia, strontu i baru zawierają orbitale d , jednak przy¬ 
kłady oktaedrycznej hybrydyzacji tych atomów nie są liczne. Kationy kompleksowe 
wykryto w sześciohydrątach (tabl. 15.1, klasa 5). Do klasy tej należą również dwuhydraty 
kompleksów acetyloacetonianowych. 




Rozdział 16 


GRUPA OKRESOWA IIP: CYNKOWCE 
METALE PRZEJŚCIOWE: CYNK, KADM I RTĘĆ 



Konfiguracje elektronowe atomów tych trzech metali podano w tabl. 16.2. Powłoka 
walencyjna każdego z tych atomów zawiera jedną parę elektronów s, a przedostatnia 
powłoka —• 18 elektronów, które całkowicie obsadzają orbitale s, p i d tej powłoki. 

. Wartość (Z ef ) taol dla atomów zawierających 18 elektronów w przedostatniej powłoce 
(grupa P) jest większa niż dla atomów pierwiastka tego samego okresu, lecz zawierającego 
w powłoce przedostatniej jedynie 8 elektronów (grupa G ), np. (Z ef ) mol dla cynku wynosi 
4,0, zaś dla wapnia 2,5. W porównaniu z berylem — najbardziej elektroujemnym pierwiast¬ 
kiem grupy okresowej II G, cynk, kadm i rtęć wykazują większą elektroujemność. Wartości 
pierwszych i drugich potencjałów jonizacyjnych cynkowców są większe niż odpowiednie 
wartości pierwiastków grupy IIG; w przybliżeniu wartości te są takie same jak dla berylu. 
Dlatego też własności chemiczne cynkowców są zbliżone raczej do własności berylu i magne¬ 
zu niż do własności wapnia, strontu i baru. Nie stwierdzono istnienia związków, w których 
atom. cynkowca byłby jedno wart ościowy. W reakcjach któregokolwiek z tych metali 
zawsze biorą udział oba elektrony walencyjne. 

W układzie okresowym cynk, kadm i rtęć znajdują się odpowiednio w okresach 4, 5 
■ i 6. Umożliwia to rozpatrywanie cynkowców: a) bądź jako pierwiastków stanowiących 
ostatnie człony trzech szeregów metali przejściowych (kończących się skądinąd na miedzi, 
srebrze i złocie), b) bądź też jako pierwiastków stanowiących początkowe człony trzech 
szeregów pierwiastków głównych (rozpoczynających się od galu, indu i talu). Atomy 
miedzi, srebra i złota mają konfigurację d 10 s l , przy czym orbitale d znajdują się w przed¬ 
ostatniej powłoce, a orbital s — w powłoce zewnętrznej. Miedź, srebro i złoto tworzą 
jedno wartościowe bezbarwne związki o wiązaniach, w których bierze udział tylko jeden 
elektron s. Istnieją również takie związki miedzi, srebra i złota, w których w tworzeniu 
wiązania, oprócz elektronu s, w równym stopniu uczestniczą także jeden lub dwa elektro¬ 
ny d z przedostatniej powłoki (związki te są barwne). W powstawaniu wiązań tworzonych 
przez atomy cynku, kadmu i rtęci nigdy nie biorą udziału elektrony d przedostatniej po¬ 
włoki i dlatego w przypadku tych metali nie obserwuje się zmian wartościowości, tak 
charakterystycznych dla metali przejściowych. Całkowita bierność przedostatniej powłoki 
elektronowej atomów cynkowców jest własnością charakterystyczną dla pierwiastków 
grup głównych, reprezentowanych przez gal, ind i tal, oraz pierwiastków następnych grup 
< ‘okresu 4, 5 i 6. - / 

Zdolność cynkowców do* tworzenia kompleksów koordynacyjnych spada wg następu¬ 
jącej kolejności: Hg > Cd > Zn. W przeciwieństwie do własności pierwiastków grupy 
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Metal w pierwszym stopniu utlenienia 
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Stan atomu pierwiastka 



aniony kompleksowe Na[Zn(OH) 3 ] K[Cd(N0 2 ) 3 ] 525 K|HgCl s ]; 

Na[Zn(C 2 H 5 ) 3 ] , 518 K[Hg(CN) 2 Cl] 






głównej IIG układu okresowego, największą zdolność tworzenia koordynacyjnych komplek¬ 
sów wykazuje w tym szeregu atom pierwiastka o największej liczbie atomowej. 

W stanie gazowym w temp. powyżej 1000°C cynkowce występują prawie całkowicie 
w postaci cząsteczek jednoatomowych, chociaż liczba cząsteczek dwuatomowych jest 



Niektóre własności cynkowców 


Tablica 16. 


i 

Zn 

Cd 

Hg 

' 

Liczba atomo\ya 

. 30 

48 

80 

Konfiguracja elektronowa 

2, 8, 18, 2 

2, 8, 18, 18, 2 

2, 8, 18, 32, 18, 2 

Ciężar atomowy 

65,38 

112,41 

200,61 

Gęstość . 

7,1 

8,64 

13,6 

Typ sieci krystalicznej 

zniekształcona 

zniekształcona 

zniekształcona 

. \ * : 

gęsto upakowaną 

gęsto upakowana 

gęsto upakowana 


struktura heksago- 

struktura heksago- 

struktura regularna 


nalna * 

nalna 


Temp. topnienia, °C 

419 ■' 

321 

-39 

Temp. wrzenia, °C 

910 

778 

356,9 

Potencjał normalny w skali wodoro¬ 


7 . • 


wej 

+0,762 

' v +0,401 

-0,799 

Pienyszy potencjał jonizacyjny 

9,36 

8,96 

10,39 

Drugi potencjał jonizacyjny 

17,89 

/ 16,84 

18,65 

7 Łącznie 

27,25 

25,80 

29,04 

Promień atomowy, A 

1,31 

1,48 

1,48 

Promień jonowy (M 2+ ), A 

, 0,83 

1,03 

1,12 

Elektroujemność 

1,6 

1,6 

1,6 





wystarczająca, aby mogły powstać charakterystyczne widma. Odparowana mieszanina 
dowolnego cynkowca z jakimkolwiek metalem alkalicznym tworzy również charaktery¬ 
styczne widma pasmowe. 

Cynk i kadm wykazują własności chemiczne typowe dla dwuwartościowego pierwiastka 
o przeciętnej elektroujemności. Natomiast własności chemiczne rtęci różnią się pod kil¬ 
koma względami. Szczególnie wiążą się one z charakterystyczną dla atomów metali ciężkich 
biernością elektronów s powłoki walencyjnej. Zagadnienie to omówiono na str. 547. 


ZWIĄZKI CYNKU 

Pod względem własności chemicznych cynk wykazuje bardzo duże podobieństwo 
do magnezu. Jak wynika z tablic 15.1 i 16.1, każdy typ związku tworzonego, przez cynk 
ma swego odpowiednika w związkach magnezu. Zasadnicze różnice pomiędzy cynkiem 
a magnezem są następujące: ’ 

: 1) Cynk jest pierwiastkiem mniej elektrododatnim niż magnez. Cynk (podobnie jak 
beryl) rozpuszcza się w wodnym roztworze wodorotlenku potasowego, natomiast magnez 
oraz pozostałe pierwiastki grupy 11(7 i IIP nie ulegają działaniu mocnych zasad. Struktura 
cynkanu potasowego nie została dokładnie określona. 
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2) Atom cynku ma zwykle mniejszą liczbę koordynacyjną w połączeniach niż magnez. 
Zarówno tlenek, jak i siarczek magnezowy mają strukturę typu chlorku sodowego — liczba 
koordynacyjna atomu magnezu wynosi więc 6; tlenek i siarczek cynkowy mają strukturę 
typu wurcytu, a liczba koordynacyjna atomu cynku w tych związkach jest równa 4. Liczba 
koordynacyjna atomu magnezu w Mg 2 Si0 4 wynosi 6, zaś dla atomu cynku w Zn 2 Si0 4 
jest równa 4, mimo że wzory chemiczne obu tych związków są analogiczne. 

3) Jedynym związkiem cynku, który może mieć budowę związku o deficycie elektro¬ 
nowym, jest wodorek, ZnH 2 . Magnez natomiast tworzy kilka związków tego typu, jak 
np. spolimeryzowany Mg(C 2 H 5 ) 2 . Odpowiadający mu związek cynku, Zn(C 2 H 5 ) 2 , jest 
monomerem zarówno w stanie gazowym, jak w roztworze, a cząsteczka prawie na pewno 
ma prostą strukturę liniową. 

4) Cynk nie tworzy związków będących odpowiednikami odczynników Grignarda, 
np. Mg(C 2 H 5 )Br. 

W tabl. 16.1 przedstawiono różne typy związków, jakie tworzy atom cynku. W następ¬ 
nych punktach zostaną omówione poszczególne klasy tych związków. 

Klasa 1. Związki cynku o charakterze jonowym 

Nie stwierdzono, czy w jakimkolwiek związku cynku występuję prosty jon Zn 2+ . 
Można otrzymać bezwodny azotan cynkowy i siarczan cynkowy, lecz oba te związki 
mogą stanowić autokompleksy. 

Azotan cynkowy, Zn(N0 3 ) 2 , w postaci bezwodnej najdogodniej można otrzymać 
w wyniku działania ciekłego dwutlenku azotu na metal. W niskich temperaturach tworzy 
się kompleks azotanu cynkowego 

Zn + 4N 2 0 4 (c) = Zn(N0 3 ) 2 ,2N 2 0 4 + 2NO 

lecz przy wzroście temperatury do 100°C kompleks ten rozkłada się w myśl równania: 

Zn(N0 3 ) 2j 2N2p4 ~ Zn(N0 3 ) 2 + 2N 2 0 4 

Siarczan cynkowy. Z wodnego roztworu siarczanu cynkowego w temperaturze po¬ 
niżej 38,12°C wykrystąlizowuje związek o składzie ZnS0 4 ,7H 2 0, który ma budowę izo¬ 
morficzną z odpowiednimi siarczanami Mg, Cd, Fe, Ni, Co, Mn i Cr. Siedmiohydrat 
siarczanu cynkowego łatwo traci wodę i w temp. 450°C tworzy bezwodną sól, która w wy¬ 
niku dalszego ogrzewania przechodzi w tlenek. Siarczan cynkowy tworzy związki typu 
K 2 S0 4 ,ZnS0 4 ,6H 2 0. 

Wielkocząsteczkowe związki cynku o wiązaniach mających 
charakter w pewnym stopniu jonowy 

Podobnie jak w przypadku berylu i magnezu (por. tabl. 15.1), związki cynku należące 
do tej klasy są bardzo liczne. Pod względem struktury krystalicznej ZnS (wurcyt) i ZnS 
(blenda cynkowa) wykazują podobieństwo do związków berylu, natomiast ZnF 2 (ruty!) 
oraz Zn(OH) 2 i ZnCl 2 (oba mają sieć warstwową) wykazują podobieństwo do związków 
magnezu. Takie związki, jak: ZnC0 3 , ZnW0 4 i ZnSb 2 0 6 mają budowę izomorficzną 
z odpowiednimi związkami magnezu. Poniżej opisano niektóre związki cynku tworzące 
cząsteczki olbrzymy. ... 
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Węglik (acetylenek) cynku. Jest to biały proszek powstający podczas przepuszczania 
acetylenu przez roztwór dwuetylocynku w ligroinie; przypisano mu wzór ZnC 2 . Pod wpły- ] 
wem działania wody acetylenek rozkłada się tworząc Zn(OH) 2 . 

Azotek cynku, Zn 3 N 2 , można otrzymać przez ogrzewanie rozdrobnionego metalu 
do temp. 600°C w strumieniu amoniaku lub przez ogrzewanie amidku cynku do temp. J 
330°C. Jest to szaro zabarwiony związek, zdecydowanie krystaliczny, dający wyraźne t 
obrazy dyfrakcyjne promieni X. Wartość ciepła tworzenia tego związku określono z na- ; 
stępującej reakcji: 

3Zn 4- N 2 == Zn 3 N 2 AH = -5,3 kcal 

Azotek cynku w zetknięciu z wodą szybko rozkłada się, dając amoniak. 

Amidek cynku, Zn(NH 2 ) 2 , powstaje w wyniku ogrzewania do temp. 150°C eterowego x 
roztworu dwuetylocynku z amoniakiem. Ma on postać białego proszku, który rozkłada 
się w wodzie i kwasach, a ogrzany do temp. 200—300°C tworzy azotek cynku. Pod wpły¬ 
wem działania nadtlenku wodoru na eterowy roztwór amidku cynku powstaje substancja 
o dużej zawartości Zn0 2 . r; 

Tlenek cynkowy, ZnO, otrzymuje się przez spalanie cynku w powietrzu albo przez 
ogrzewanie węglanu lub azotanu cynkowego. Stanowi on ciało stałe o strukturze typu 
wurcytu. W niskich temperaturach ma barwę białą, zaś powyżej temp. 250°C żółknie; 
topi się powyżej temp. 2000°C. W temp. 1720°C (1 Atm) związek ten sublimuje. Tlenek 
cynkowy nie reaguje z tlenem nawet pod ciśnieniem 12 Atm. Węgiel w temperaturze 
czerwonego żaru redukuje go do wolnego metalu, zaś reakcje z tlenkiem węgla i wodorem 
są odwracalne. Poniżej temp. 39°C ZnO reaguje powoli z wodą dając wodorotlenek cyn¬ 
kowy. 

Wodorotlenek cynkowy, Zn(OH) 2 , jest związkiem krystalicznym występującym w dwu 
odmianach; jedna z nich ma warstwową sieć krystaliczną typu CdJ 2 , a druga — budowę 
tetraedryczną zawierającą wiązania wodorotlenowe. Wodorotlenek cynkowy jest odporny 
na działanie wody do temp. 39°C, natomiast powyżej tej temperatury trwałość wykazuje 
tlenek cynkowy. Zn(OH) 2 jest prawie nierozpuszczalny w wodzie, natomiast rozpuszcza 
się w amoniaku tworząc amoniakaty. Rozpuszcza się on również w kwasach i mocnych 
zasadach; O ile rozpuszczalność tego związku w kwasach nie budzi wątpliwości ze względu 
na powstawanie rozpuszczalnych soli cynkowych, o tyle przyczyny rozpuszczania się go 
w mocnych zasadach nie są dostatecznie wyjaśnione. Wodorotlenek cynkowy może two¬ 
rzyć zol stabilizowany jonami OH - . Jego rozpuszczalność w zasadach może być również 
spowodowana powstawaniem cynkanów, ponieważ ze stężonych roztworów zasadowych 
po dodaniu alkoholu mogą wykrystalizować następujące cynkany: Na[Zn(OH) 3 ]; 
Na[Zn(OH)J,3H a O; Na a [Zn(OH)J; Na 2 [Zn(OH) 4 ],2H a O. 

Nadtlenek cynku. Hydrat nadtlenku cynku o nieokreślonym składzie można otrzymać 
w wyniku działania H 2 O a na wodorotlenek cynkowy, jednakże związku o wzorze Zn0 2 
nie udało się wydzielić. Nadtlenek wodoru w roztworze eterowym reaguje z dwuetylo- 
cynkiem lub amidkiem cynku, tworząc substancję zawierającą 86% ZnO a . 

Siarczek cynkowy, ZnS, występuje w przyrodzie jako blenda cynkowa, czyli sfaleryt, 
stanowiący najczęściej spotykaną rudę cynkową. Blenda cynkowa ma typową, bardzo 
rozpowszechnioną sieć krystaliczną, która w temperaturze powyżej 1020°C zmienia się 
w sieć wurcytu: 

* ZnS] 3 i en( xa ~^ ZnS wurey t AH 3,19 kcal 
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Ogólne własności halogenków cynku, kadmu i rtęci 



Fluorki 




ZnF 2 

CdF a 

HgF 2 

Charakterystyka ogólna 

bezbarwne kryszta- 

białe kryształy re- 

bezbarwne, okta- 


ły jednoskośne 

gularne 

fluoryt 

edryczne krysz¬ 

tały 

Typ sieci krystalicznej 

rutyl 

fluoryt 

Temp. topnienia, °C 

875 

1110 

645 

Temp wrzenia, °C 

Rozpuszczalność, mol/100 moli 


1758 

650 

wody 

0,28 (20°C) 

„ 0,52 (25°C) 


Liczba cząsteczek wody w hydratach 

4, 0 

0 

■ 

2, 0 

Chlorki 


ZnCl 2 

CdCl 2 

HgCl 2 

Charakterystyka ogólna 

białe regularne 

bezbarwne heksa- 

bezbarwne rombo- 


kryształy, rozpły¬ 
wające się w po¬ 
wietrzu 

gonalne kryształy 

we igły 

Typ sieci krystalicznej 

CdCl 2 

CdCl 2 

patrz*) 

Temp. topnienia, °C 

270 

568 

. 280 

Temp. wrzenia, °C 

Rozpuszczalność, mol/100 moli 

730 

964 

303 

wody 

55,5 (25°C) 

11,32 (20°C) 

0,47 (25°C) 

Liczba cząsteczek wody w hydratach 

4, 3, 2i, 4, 1, 0 

4, 2|**), 1, 0 

2, 0 

Bromki 


ZnBr 2 

■ 

CdBr 2 

HgBr 2 

Charakterystyka ogólna 

bezbarwne rombo- 

żółte kryształy . 

bezbarwne rombo- 


we kryształy; higro- 
skopijny 


we kryształy 

Typ sieci krystalicznej 


CdJ 2 

zniekształcona 
struktura typu 

CdJ 2 

Temp. topnienia, °C 

390 

585 

237 

Temp. wrzenia, °C 

Rozpuszczalność, mol/100 moli 

670 

963 

320 

wody 

39,0 (25°C) 

7,6 (20° C) 

0,031 (25°C) 

Liczba cząsteczek wody w hydratach 

3, 2, 0 

4, 1, 0 





Jodki 


c.d. tablicy 16.3 lf 

---—--i 



ZnJ 2 

CdJ 2 

HgJ a 

Charakterystyka ogólna 

bezbarwne kryszta¬ 
ły regularne 

brązowe heksago¬ 
nalne kryształy 

poniżej temp. 127°C 
barwa czerwona, 
powyżej temp. 

127°C barwa żółta 

Typ sieci krystalicznej 

CdJ 2 

CdJ 2 

czerwona odmiana 
, tetragonalna; żółta 
odmianą jak w przy¬ 
padku HgBr 2 

Temp. topnienia, °C 

446 

388 

259 

Temp. wrzenia, °C 

Rozpuszczalność, mol/100 moli 

624 

713 

354 

wody 

Liczba cząsteczek wody w hydratach 

41,2 (25 °C) 

4, 2, 0 

4,2 (25°C) 

0 

0,0019 (25°C) 


*) Chlorek rtęciII krystalizuje w postaci odrębnych cząsteczek liniowych. Środek geometryczny 
każdej cząsteczki zajmuje położenie węzła w zewnętrznie centrowanej sieci regularnej. 

**) W powietrzu wietrzeje; w wodzie nie ulega hydrolizie.* 


Wurćyt topi się pod zwiększonym ciśnieniem w temp. 1800°C—1900°C, ale już w temp. 
1200°C zaczyna sublimować. W warunkach laboratoryjnych siarczek cynkowy otrzymuje 
się przez ogrzewanie cynku lub tlenku cynkowego z siarką, albo przez dodanie siarczku 
amonowego do roztworu soli cynkowej o pH równym 2—3. 

Siarczek cynkowy jest białą substancją, która ciemnieje pod wpływem działania światła, 
prawdopodobnie wskutek rozkładu na cynk i siarkę. Po ogrzaniu pali się on w powietrzu 
dając tlenek cynkowy. ZnS nie rozpuszcza się w wodzie, w roztworach alkalicznych 
oraz w kwasie octowym, natomiast rozpuszcza się w kwasach mineralnych wydzielając 
siarkowodór. 

Nadsiarczek cynku, ZnS 2 . Związek ten wytrąca się podczas reakcji zachodzącej po¬ 
między solą cynkową i tiosiarczanem w roztworze wodnym w temp. 100°C 

Zn 2+ + 2S 2 OJ- = ZnS 2 + S 2 Of~ 

Po upływie dziesięciu minut jon sześciotionianowy rozkłada się w myśl równania: 

S 2 Of~ + H 2 0 = SOf- -f SOf- + 2H+ 

S 2 Of~ + 2H+ = H s O -f S0 2 + S 

Nadsiarczek, ZnS 2 , ogrzany powyżej temp. 120°C rozkłada się tworząc ZnS + S, lecz 
po dwu godzinach utrzymywania temp. 500°C rozkład nie jest jeszcze zakończony. Otrzy¬ 
many w ten sposób ZnS nie zawiera tlenku cynkowego. 

Struktura ZnS 2 nie została dotychczas określona. 

Halogenki cynku* Niektóre własności halogenków cynku podano w tabl. 16.3. Z przed¬ 
stawionych w tej tablicy danych wynika, że wszystkie halogenki są związkami kowalentnymi, 
a największy udział charakteru jonowego wykazują wiązania we fluorku cynkowym. 
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Fluorek cynkowy powstaje w wyniku działania fluoru na takie substancje, jak: cynk, 
bądź tlenek, bromek lub siarczek cynkowy. 

Chlorek cynkowy, ZnCl 2 . W postaci soli bezwodnej otrzymuje się go następującymi 
metodami: 

' 1) działanie chloru w temp. 700°C na cynk, bądź tlenek lub siarczek cynkowy, 

2) ogrzewanie tlenku, cynkowego do temp. 450°C z mieszaniną chloru i chlorku siarki 
(S 2 CI 2 ) lub z chlorkiem karbotiylu, 

3) przepuszczanie chlorowodoru nad ogrzanym cynkiem lub odparowywanie roztworu 
chlorku cynkowego w strumieniu chlorowodoru, 

4) ogrzewanie cynku z’ chlorkiem rtęci(II). 

Na skalę przemysłową chlorek cynkowy otrzymuje się przez ogrzewanie siarczku 
cynkowego z chlorem. 

Bezwodny chlorek cynkowy jest białą substancją, bardzo łatwo łączącą się z wodą, 
a rozpływającą się pod wpływem działania wilgotnego powietrza. Ze stężonego roztworu, 
otrzymanego w wyniku ogrzewania cynku, bądź tlenku lub węglanu cynkowego z kwasem 
solnym, wytrąca się hydrat, ZnCl 2 ,H 2 0. Wzmianki o innych hydratach podano w tabl. 
16.3. Chlorek cynkowy w roztworze wodnym jest zhydrolizowany w bardzo nieznacznym 
stopniu. r 

Zasadowe chlorki cynku, ZnCl 2 ,4Zn(OH) 2 i ZnCl 2 ,3Zn(OH) 2 , mają struktury krysta¬ 
liczne odpowiadające warstwowej sieci wodorotlenku, w których zamiast niektórych grup 
OH występuje jon Cl”. 

Jodek cynkowy w stanie stałym ma sieć warstwową, lecz w stanie gazowym cząsteczki 
ZnJ 2 są prawdopodobnie liniowe. 

Klasa 2. Związki zawierające dygonalnie 
zhybrydyzowany atom cynku 

Do tej klasy należą następujące związki cynku: Zn(C 2 H 5 ) 2 , Zn(CH 3 ) 2 , Zn(C 2 H 5 )J, 
Zn(BH 4 ) 2 i ; ZnJ 2 (gaz). Zn(C 2 H 5 ) 2 występuje w postaci monomerycznych cząsteczek 
o budowie prawdopodobnie liniowej. Magnez i beryl również tworzą związki o analogicz¬ 
nym wzorze empirycznym (por. tabl. 15.1, klasa 4), jednak są one spolimeryzowane i muszą 
być związkami o budowie tetraedrycznej i deficycie elektronowym. 

Związki alkilocynkowe. Dwuetylocynk, (C 2 H 5 ) 2 Zn, jest to ruchliwa ciecz o tt. — 30°C 
i tw. 118°C. Otrzymuje się go w dwu stadiach. W pierwszym etapie ogrzewa się cynk 
z wrzącym jodkiem etylu (tw. 72,3°C); powstaje wówczas jodek etylocynkowy. Następnie, 
po podwyższeniu temperatury, zachodzi reakcja 

2EtZnJ = Zn(Et) 2 + ZnJ 2 

Reakcję tę przeprowadza się przy całkowitej nieobecności powietrza — w atmosferze 
gazu obojętnego, zazwyczaj dwutlenku węgla. Układ cynk—miedź reaguje znacznie 
łatwiej niż czysty cynk. Jod i octan etylu wykazują tu własności katalityczne, natomiast 
eter ich nie wykazuje. 

Ponadto dwuetylocynk można otrzymać w następujących reakcjach: 

Zn + Hg(C 2 H 5 ) 2 - Zn(C 2 H 5 ) 2 + Hg 
ZnCł 2 + 2Mg(C 2 H 5 )J = Zn(C 2 H 5 ) 2 + MgJ 2 + MgCl 2 



Dwuetylocynk jest związkiem trwałym, lecz aktywnym chemicznie. Daje się przechowy¬ 
wać dowolnie długo, a ogrzewany do temp. 200°C nie ulega rozkładowi. Na powietrzu 
związek ten zapala się; jeżeli utlenianie przeprowadza się w bardziej łagodny sposób, 
wówczas powstaje obdarzony własnościami utleniającymi związek o wzorze Zn(C 2 H 5 ) 2 0 2 . 
Pod wpływem działania eterowego roztworu H 2 0 2 dwuetylocynk przechodzi w związek 
o dużej zawartości Zn0 2 . 

Dwuetylocynk reaguje z wodą, alkoholem, amoniakiem oraz substancjami organicz¬ 
nymi zawierającymi tlen — w identyczny sposób jak odczynnik Grignarda: 

Zn(C 2 H 5 ) 2 + 2H a O - 2C 2 H 6 + Zn(OH) 2 

Dwuetylocynk różni się od odczynnika Grignarda tym, że nie wchodzi on w reakcję z dwu¬ 
tlenkiem węgla. Dwuetylocynk rozpuszcza związki alkilowe metali alkalicznych, wcho¬ 
dząc z nimi w reakcję (por. str. 519) oraz reaguje z eterowym roztworem amoniaku (por. ' 
str. 514). W stanie gazowym oraz w roztworze benzenowym Zn(C 2 H 5 ) 2 występuje w postaci 
monomerycznych cząsteczek. Czysty dwuetylocynk nie przewodzi prądu elektrycznego, 
a wartość jego stałej dielektrycznej jest mała (2,55). Badania widm ramanowskich oraz 
widm w podczerwieni wykazały, że Zn(C 2 H 5 ) 2 ma budowę liniową. 

Dwufenylocynk otrzymuje się z dwufenylortęci oraz cynku metalicznego. Jest to biała 
substancja krystaliczna o tt. 107°C i tw. 283°C. 

Jodek etylocynkowy, C 2 H 5 ZnJ, powstaje w wyniku ogrzewania cynku z jodkiem etylu 
w temperaturze wrzenia jodku (72,3°C), w atmosferze dwutlenku węgla. Jest to biała, 
krystaliczna substancja, odporna na działanie dwutlenku węgla, natomiast w powietrzu 
i w wodzie ulega rozkładowi. Nie daje ona różnego typu reakcji charakterystycznych dla 
C 2 H 5 MgJ. Jednakże związek ten rozpuszcza się. w mieszaninie octanu etylu i toluenu oraz 
reaguje w normalnych temperaturach z halogenkami organicznymi, eterami, ketonami 
oraz ze związkami zawierającymi podwójne wiązanie etylenowe, pod warunkiem, że 
grupa elektroujemna związana jest bezpośrednio z grupą aktywną tych związków, jak 
np. w przypadku: 

ch 3 c 2 h 5 CHo 

\ ! ■ \ , 

fcO + Zn = C=0 + ZnJCl 

: . / I ' / 

Cl J c 2 h 5 

Klasa 3. Związki zawierające trygonalnie 
zfiybrydyzowany atom cynku 

Atom cynku może być trygonalnie zhybrydyzowany jedynie w anionach komplekso¬ 
wych, w związkach: Na[Zn(OH) 3 ] (str. 514) oraz Na[Zn(C 2 H 5 ) 3 ], natomiast nie tworzy 
on ani obojętnych kompleksów, ani kationów kompleksowych. Aniony kompleksowe, 
zawierające metal w trygonalnym stanie walencyjnym, tworzą jedynie cynk i glin. KZnF 3 
ma strukturę perowskitu, a więc nie należy do związków tej klasy. 

Trójetylocynkan sodowy, Ną[Zn(C 2 H 5 ) 3 ], jest to bezbarwne ciało stale o tt. 27°C. 
Otrzymuje się go w wyniku rozpuszczania sodu w dwuetylocynku: 

2Na + 3Zn(C 2 H 5 ) 2 = 2NaZn(C 2 H 5 ) 3 + Zn 

i odparowania roztworu. Można go również otrzymać rozpuszczając etylosód w dwuety- 


518 



locynku; po zagotowaniu roztwór staje się elektrolitem. Ponieważ przewodnictwo zależy 
od obecności jonu [Zn(C 2 H 5 ) 3 ]~ w roztworze, wynika z tego, że jon ten nie tworzy się bez¬ 
pośrednio po zmieszaniu reagentów. 

Zbadano proces elektrolizy trójetylocynkanu litu. W pierwszym stadium następuje 
wyładowanie jonów na elektrodach 

. x , anoda 

katoda - - - 

Li+[Zn(C 2 H 5 ) 3 p-> Li + Zn(ę 2 H 5 ) 2 + C 2 H 5 

Następnie wolny lit reaguje z dwuetylocynkiem, przy czym powstaje trójetylocynkan 
litu oraz wolny rodnik etylowy, który w wyniku reakcji dysproporcjonacji daje etylen 
(40%) i etan (40%), a częściowo polimeryzuje tworząc butan (17%) oraz propan (3%). 

Dwuetylocynk wchodzi w reakcje również z takimi związkami jak: metylolit, fenylolit, 
benzylolit, etylopotas i etylocez, tworząc związki typu M[ZnR 3 ]. 

Klasa 4. Związki zawierające tetraedrycznie zhybrydyzowany 
atom cynku 

Do klasy tej należą liczne związki cynku, reprezentujące wszystkie możliwe typy związ¬ 
ków (patrz ,tabl. 16.1). 

Związki o deficycie elektronowym 

Jedynym typowym związkiem tej podklasy jest wodorek cynku. Struktura jego nie jest 
znana, lecz z własności tego związku wynika, że jest ona bardziej zbliżona do struktury 
wodorku berylu niż do struktury wodorku magnezu, i dlatego wodorek cynku zalicza się 
do związków o deficycie elektronowym. 

Wodorek cynku, ZnH 2 , otrzymuje się w wyniku działania glinowodorku litu na dwu- 
metylocynk w roztworze eterowym 

Zn(CH 3 ) 2 + 2LiAlH 4 = ZnH 2 + 2LiAl(CH 3 )H 3 

Zamiast dwumetylo.cynku można użyć jodku cynkowego. 

Wodorek cynku stanowi białe, nielotne ciało stałe, rozkładające się na wolne pierwiastki 
w temperaturze poniżej 80°C. Nie rozpuszcza się on w eterze, a w, wodzie ulega powoli 
rozkładowi. Wodorek cynku reaguje z dwuborowodorem tworząc borowodorek cynku 
w myśl równania: 

B 2 H 6 + ZnH a = Zn(BH 4 ) 2 
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Chlorek, bromek i jodek cynkowy — po rozpuszczeniu w siarczku metylu — wykazują | 
normalne ciężary cząsteczkowe, z czego wynika, że powstałe kompleksy mają charakter I 
kowalentnych związków monomerycznych. J 

Niechelatowe aniony i kationy kompleksowe | 

Spośród niechelatowych anionów o tetraedrycznie zhybrydyzowanym atomie metalu | 
można wymienić [Zn(CN) 4 ] 2 ~ i * [Zn(NH 2 ) 4 ] 2_ . Stwierdzono, że anion w związku 
Na 2 [Zn(CN) 4 ] ma budowę tetraedryczną. Stała dysocjacji dla reakcji Zn(CN)|~ ^ ^ 

^Zn(CN) 2 + 2CN - jest równa 1,3 • 10" 17 . Innym kompleksem tego typu jest czteroamido- 
cynkan potasowy, K 2 [Zn(NH 2 ) 4 ], który otrzymuje się w wyniku rozpuszczania amidku 
cynku lub czystego metalu w roztworze KNH 2 w ciekłym amoniaku. W ciekłym amoniaku • * 
związek ten nie ulega hydrolizie. O hydroksycynkanie sodowym, Na 2 [Zn(OH) 4 ], wspom¬ 
niano już przy omawianiu wodorotlenku cynkowego (str. 514). Do związków cynku, 
zawierających niechelatowe kationy kompleksowe, zaliczają się również: czterohydrat, 
[Zn(H 2 0) 4 ]Cl 2 i czteroamoniakat, [Zn(NH 3 ) 4 ]Cl 2 . 


Kompleksy chelatowe 



jest bezbarwnym ciałem stałym o tt. 138°C. Można go destylować. Z pomiaru gęstości 
par wynika, że związek ten jest monomerem w stanie gazowym. Rozpuszcza się on łatwo 
w benzenie, jest też rozpuszczalny w wodzie, pod wpływem działania której hydrolizuje 
dopiero w temperaturze wrzenia. Dwuacetyloacetonian cynku nie tworzy hydratów 
i z wodnego roztworu krystalizuje w postaci bezwodnej. Własności tego związku są po¬ 
dobne do własności analogicznego związku berylu (patrz str. 485). Benzoilopirogronian 
cynku (podobnie jak analogiczny związek berylu) daje się rozdzielić na izomery optyczne. 

Zasadowy octan cynkowy, Zn 4 0(CH 3 C00) 6 , omówiono na str. 923. Kompleks o 
wzorze . - 

CH 3 

CH 2 ~S^ Br 

/ Zn \ 

CH 2 —S^ X Br 

. ch 3 

wykazuje podobieństwo do kompleksowego związku bromku cynkowego z siarczkiem 
metylu (por. str. 511). ' 
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Chelatowe aniony kompleksowe 

Szczawianocynkan potasowy, K 2 [Zn(C 2 0 4 ) 2 ]. Anion tej soli może mieć następującą 
budowę: 

To=C—o o—c=ol 2 ~ 

o=c— ę/ ^o—c=o 

Związek ten tworzy hydrat, K 2 [Zn(C 2 Q 4 ) 2 ],7H 2 0. 

Pirofosforan cynkowy. Istnienie jonu 

~0 O O 

X// 

/ P -°\ /°“ p \ 

°\ / Zn \ /° 

N p—o, x O— V 


zostało stwierdzone metodami fizykochemicznymi. Stała trwałości 1 ) K s tego jonu wyraża, 
się następującym wzorem: 


/ 5 [Zn(P 3 0 7 )|“] 

Wartość K s w temp. 35°C wynosi 3,17 • 10~“ 7 . 

Klasa 5. Związki zawierające oktaedrycznie zhybrydyzowany atom cynku 
Kompleksy niechelatowe 

Cynk nie tworzy obojętnych kompleksów niechelatowych, należących do tej klasy 
związków. Natomiast przykłady niechelatowych anionów i kationów kompleksowych: 
omówiono poniżej. 

Niechelatowe aniony kompleksowe 

Interesującym związkiem tego typu jest cyjanocynkan potasowo-cynkowy, 
K 2 Zn[Zn(CN) 6 ] [związkowi temu niekiedy przypisywany jest wzór KZn(CN) 3 ]. W wewnęt¬ 
rznej grupie Zn(CN) 6 występuje sześć wiązań: 

rCN CN CN1 4 - 

\l / 

A\ 

L CN CN cnJ 

Każdy jon Zn 2+ , nie wchodzący w skład kompleksu Zn(CN) 6 , jest skoordynowany przez; 
cztery grupy CN przy wykorzystaniu wolnych par elektronowych atomów azotu: 

i 

CN CN CN->Zn<— 

- ' - \l ./ T 

Zn 1 

/i \ 

CN CN CN 

Ładunek wypadkowy zobojętniany jest przez dwa kationy K + . Związek ten ma strukturę- 
przestrzenną rozciągającą się przez cały kryształ znany pod nazwą superkompleks. 


*) Zwykle używa się pojęcia stała nietrwałości kompleksu (odwrotność K s ) ( przyp. tłum.). 


Sól ta krystalizuje w postaci pięciohydratu, K 2 Zn[Zn(CN) 6 ], 5H 2 0. Do tej klasy związków 
można tez zaliczyć azotynocynkany potasu: K 2 [Zn(N0 2 ) 4 ],2H 2 0 i K 3 [Zn(N0 2 ) 5 ],3H 2 0. 

Niechelatowe kationy kompleksowe 

Halogenki cynku tworzą amoniakaty typu (Zn,6NH 3 )Cl 2 . Podczas ogrzewania związki 
te dość łatwo ulegają rozkładowi. Temperatury, w których prężność amoniaku równa jest 
100 mm Hg, są następujące: 



ZnCl 2 ,6NH 3 

ZnBr 2 ,6NH 3 

ZnJ 2 ,6NH 3 

Temperatury dla odpo¬ 

23°C 

31°C 

28°C 

wiednich soli kadmu 

24°C 

45°C 

65°C 


Kompleksy tworzone przez halogenki cynku z metyloaminą — ZnX 2 ,5CH 3 NH 2 oraz 
z etylenodwuaminą — ZnX 2 ,3C 2 H 4 (NH 2 ) 2 są prawdopodobnie kompleksowymi kationami, 
natomiast pochodne etyloaminy są, jak się wydaje, związkami kowalentnymi (str. 519). 

KADM 

KADM I ZWIĄZKI KADMU 

Własności chemiczne kadmu zbliżone są do własności cynku, jednakże kadm wykazuje 
większą tendencję do tworzenia kompleksów i dlatego trudno jest określić dokładnie, jaką 
rolę odgrywa atom kadmu w cząsteczce, czy też w krysztale danego związku. Nie ustalono 
dotychczas, czy w jakimkolwiek związku kadmu występuje prosty jon kadmowy, Cd 2+ ; 
najprawdopodobniej ma to miejsce w przypadku nadchloranu i azotanu. Sole te zostaną 
opisane pokrótce w dalszej części tego punktu; oba te związki powstają w warunkach bez¬ 
wodnych i nie wykazują żadnych anomalii. Fluorek kadmowy ma sieć krystaliczną typu 
fluorytu. Związek ten niezbyt dobrze rozpuszcza się w wodzie, nie tworzy też hydratów. 
Jego własności nie wskazują na występowanie prostego jonu Cd 2+ we fluorku kadmowym. 
Natomiast zachowanie się pozostałych halogenków kadmu jest odmienne i dlatego zasłu¬ 
gują one na szersze omówienie. Zmniejszenie się przewodnictwa molowego wodnych 
roztworów CdCl 2 , CdBr 2 i CdJ 2 ze wzrostem stężenia roztworu jest znacznie wyraźniejsze 
niż w przypadku Cd(N0 3 ) 2 , MgCl 2 lub ZnCl 2 (spadek przewodnictwa dla trzech ostatnich 
związków jest mniej więcej jednakowy). Ten znaczny spadek przewodnictwa przypisuje 
się powstawaniu kompleksów typu Cd[CdCl 4 ]. Określono za pomocą kilku różnych me¬ 
tod fizycznych, że w 0,01 molowym roztworze każdego z halogenków kadmu znajdują się 
następujące (wyrażone w procentach) ilości różnych składników (X jest atomem halogenu): 



CdCl 2 

CdBr 2 

CdJ 2 

Cd 2+ 

41,0 

32,8 

23,1 

[CdX] + 

56,3 

60,6 

66,4 

CdX 2 

3,9 

6,5 

6,9 

[CdX 3 ]~ 

0,05 

0,17 

0,47 

[CdXJ 2 - 
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Jak z tego wynika, spadek przewodnictwa molowego zależy od połączenia dwu jonów 
Cd 2+ i X“ i utworzenia jednego jonu [CdX] + . Należy zwrócić uwagę na bardzo małe ilości 
utworzonych anionów kompleksowych [CdX 3 ]~ i [CdX 4 ] a ~ oraz dość znaczny udział 
prostego jonu Cd 2+ . Polarograficzne badania 0,004 molowego roztworu azotanu kadmo¬ 
wego w 1 molowym roztworze jodku kadmowego wskazują na obecność jonu [CdJ 4 ] 2 ~, 
którego stałą rozkładu wynosi 1,2 • 10~ 6 .-Powstawaniem takiego jonu można wyjaśnić 
zjawisko rozpuszczania się w roztworze jodku potasowego takich soli nierozpuszczalnych 
jak np. CdS. 

Na podstawie wykresów równowagowych sporządzonych w oparciu o analizy termiczne 
stwierdzono istnienie następujących związków: 

Na 2 [CdCl 4 ] IC 2 [CdCl 4 ] Rb 2 [CdCl 4 ] Cs 2 [CdCl 4 ] 

temp. przem. 433°C temp. przem. 450°C max. 440°C max. 462°C 

K[CdCl 3 ] . Rb[CdCl 3 ] Cs[CdCl 3 ] 

max. 430°C max. 500°C \ max. 545°C 

Chlorki CdCl 2 i LiCl nie tworzą tego typu związków. Układ CdCl a /LiCl składa się z ciąg¬ 
łego szeregu roztworów stałych, w których krzywa krzepnięcia wykazuje minimum w temp. 
502°C i przy zawartości 40% moli Li Cl. Podane związki rubidu i cezu mają budowę 
całkowicie izomorficzną. Stwierdzono eksperymentalnie, że NH 4 [CdCl 3 ], izomorficzny 
z Rb[CdCl 3 ], ma strukturę łańcuchową. Łańcuchy takie zbudowane są z tworów o struk¬ 
turze warstwowej typu CdCI 2 i składzie CdCl 3 ; łańcuchy powiązane są ze sobą przez jony 
NH+.. 


Klasa 1. Związki kadmu o charakterze jonowym 

Sole, w których może występować prosty jon Cd 2+ 

Azotan kadmowy, Cd(N0 3 ) 2 , stanowi krystaliczny bezbarwny związek. Jest on dobrze 
rozpuszczalny w wodzie (134,4 g w 100 g wody w temp. 25°C). Tworzy on trzy hydraty: 
dziewięcio-, cztero- i dwuhydrat. W postaci soli bezwodnej topi się w temp. 360°C; w wyż¬ 
szych temperaturach daje tlenek. ’ 

Siarczan kadmowy, CdS0 4 . Jest to bezbarwna, rozpuszczalna w wodzie sól, która 
tworzy hydraty: CdS0 4 ,7H 2 0; 3CdS0 4 ,8H 2 0; ĆdS0 4 ,H 2 0. W postaci soli bezwodnej 
topi się w temp. 1000°C. 

Nadchloran kadmowy, Cd(C10 4 ) 2 , można otrzymać w postaci soli bezwodnej lub jako 
dwu- i sześciohydrat (tt. 129,4°C). Związek ten chłonąc wilgoć rozpływa się na powietrzu; 
rozpuszcza się on również w alkoholu. 

Fluorek kadmowy, CdF 2 ,. opisano na str. 524. 

Wielkocząsteczkowe związki kadmu o wiązaniach mających 
charakter w pewnym stopniu jonowy 

Znaleziono w literaturze wzmiankę, że istnieje acetylenek kadmu, będący związkiem 
odpornym na działanie wody. 

Cyjanek kadmowy, Cd(CN) 2 , wykazuje znaczne podobieństwo do odpowiedniego 
związku cynku, z którym jest izomorficzny. 
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Amidek kadmowy, Cd(NH 2 ) 2 , związek o barwie białej, powstaje w wyniku działania 
amidku potasowego na roztwór cyjanku kadmowego w ciekłym amoniaku. Reaguje on 
gwałtownie z wodą. Podczas ogrzewania związek ten eksploduje, przy czym powstaje wolny 
metal; kadm nie tworzy azotku. . 

Tlenek kadmowy, CdO, jest ciałem stałym o barwie brązowej 1 ). Otrzymuje się go 
drogą spalania kadmu w powietrzu albo przez ogrzewanie wodorotlenku, węglanu lub 
azotanu kadmowego. Tlenek kadmowy ma sieć krystaliczną typu chlorku sodowego. 

Wodorotlenek kadmowy, Cd(OH) 2 , jest to białe, krystaliczne ciało stałe, słabo roz¬ 
puszczalne w wodzie. Związek ten nie rozpuszcza się w roztworach mocnych zasad, ale 
jest łatwo rozpuszczalny w ciekłym amoniaku, z którym tworzy kation kompleksowy, 
[Cd(NH 3 ) 4 ] 2+ . Wodorotlenek kadmowy nie pochłania dwutlenku węgla. Podczas ogrze¬ 
wania tworzy tlenek. Cd(OH) 2 ma strukturę typu jodku kadmowego. 

Nadtlenek kadmowy, Cd0 2 , można wykryć w produktach spalania metalicznego kadmu 
w powietrzu. Poza tym reakcje, w wyniku których tworzy się nadtlenek kadmowy, są 
analogiczne, jak w przypadku cynku. 

Siarczek kadmowy, CdS, jest związkiem ó barwie żółtej, mającym strukturę typu 
wurcytu. Topi się w temperaturze ok. 1750°C, jednakże sublimuje on już w niższej tempe¬ 
raturze.'Jest on bardzo słabo rozpuszczalny w wodzie (0,13 mg na 100 g wody w temp. 
18°C). Selenek kadmowy (tt. 1350°C) ma barwę brązową oraz strukturę typu wurcytu. 
Tellurek jest czarny i ma strukturę typu blendy cynkowej. Topi się (z rozkładem) 
w temp. 1050°C. 

Halogenki kadmu. Własności halogenków kadmu przedstawiono w tabl. 16.3. Fluorek 
kadmowy jest ciałem krystalicznym o wysokiej temperaturze topnienia; ma on sieć krysta¬ 
liczną typu fluorytu, która może zawierać proste jony Cd 2+ . Można go otrzymać wpro¬ 
wadzając fluorek amonowy do roztworu znacznie łatwiej rozpuszczalnego chlorku kad¬ 
mowego. Pozostałe halogenki kadmu dość dobrze rozpuszczają się w wodzie. W porównaniu 
z fluorkiem mają one niższe temperatury topnienia, a ich warstwowe sieci krystaliczne 
wykazują kowalentny charakter. 

Sieci chlorku i jodku kadmowego są typowymi sieciami warstwowymi tworzącymi 
gęsto upakowane sześciany i słupy heksagonalne (str. 522). W stanie gazowym cząsteczki 
tych związków są liniowe. Zachowanie się halogenków kadmu w roztworze wodnym omó¬ 
wiono na str. 522. 


Klasa 2. Związki zawierające dygonalnie zhybrydyzowąny atom kadmu 

Dwuetylokadm, Cd(C 2 H 5 ) 2 , jest cieczą o gęstości większej od gęstości wody; tt. — 21°C, 
tw. 64°C pod ciśnieniem 19,5 mm Hg. Otrzymuje się go w wyniku działania kadmu na 
jodek etylu lub działania chlorku kadmowego na odczynnik Grignarda w roztworze 
eterowym. Podczas otrzymywania tego związku konieczne jest usunięcie powietrza ze 
środowiska reakcji. 

W wyniku ogrzania do temp. 150°C dwuetylokadm ulega rozkładowi; pod wpływem 
naświetlania strąca się czarny osad metalicznego kadmu. Wystawiony na działanie po~ 

x ) Kadm nie tworzy w ogóle podtlenku. Produkt otrzymany w wyniku rozkładu termicznego szczawianu 
kadmowego jest mieszaniną CdO i wolnego metalu. 
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wietrzą związek ten utlenia się do brązowego tlenku kadmowego. Nie rozpuszcza się on 
w wodzie, ale na granicy zetknięcia obu warstw (dwuetylokadmu i wody) reagują one ze 
sobą wybuchowo, lecz w sposób przerywany. Etylolit i etylosód rozpuszczają się w dwuetylo- 
kadmie, jednakże utworzone roztwory nie przewodzą prądu [por. Zn(C 2 H 5 ) 2 ]. 

Określona doświadczalnie dla związku (CH 3 ) 2 Cd energia dysocjacji wiązania Cd—C 
wynosi 31,1 kcal. Nie udało się dotychczas otrzymać jodku etylokadmowego. 


Klasa 3. Związki zawierające trygonalnie ziiybrydyzowany atom kadmu 

Interesująco przedstawia się grupa związków, w których atom kadmu występuje w try-. 
gonalnym stanie hybrydyzacji, Pierwiastek ten nie tworzy w tej klasie ani kompleksów 
obojętnych, ani hydroksy- czy etylokompleksów odpowiadających związkom cynku 
Na[Zn(OH) 3 ] i Na[Zn(C 2 H 5 ) 3 ], natomiast dobrze poznany jest azotynokompleks kadmu, 
K[Cd(N0 2 ) 3 ]. O solach potasu, rubidu i cezu zawierających anion [CdCl 3 ]~ wspomniano 
na str. 523, zaś anion w związku NH 4 [CdCl 3 ] ma strukturę łańcuchową; dotychczas nie 
określono stanu walencyjnego atomu kadmu występującego w tej strukturze. 

K[Cd(N0 2 ) 3 ] jest związkiem trwałym w powietrzu. Występuje on w postaci bezwodnej; 
bardzo dobrze rozpuszcza się w wodzie. Podczas wrzenia roztworu ulega rozkładowi. 
K[Cd(NO a ) 3 ] nie rozpuszcza się w alkoholu etylowym. 

Klasa 4. Związki zawierające tetraedrycznie zhybrydyzowany atom kadmu 

Podobnie jak cynk, kadm tworzy liczne związki zawierające tetraedrycznie zhybrydy¬ 
zowany atom kadmu, reprezentujące wszystkie możliwe klasy związków. 

Związki o deficycie elektronowym 

Wodorek kadmu, CdH 2 , otrzymuje się w wyniku działania glinowodorku litu na dwu- 
metylokadm w roztworze eterowym 

Cd(CH 3 ) 2 +' 2LiAlH 4 - CdH 2 + 2LiAl(CH 3 )H 3 

Jest to biały, nielotny związek, który zachowuje trwałość jedynie w temperaturach po¬ 
niżej 0°C. Nie rozpuszcza się on w eterze, a w wodzie ulega stopniowo rozkładowi. Struk¬ 
tura wodorku kadmu nie jest znana, wykazuje on jednak ścisłe podobieństwo do wodorku 
cynku i na tej podstawie przypuszcza się, że są to związki o deficycie elektronowym 
zawierające wiązania trójcentryczne (por. str. 519). 


Niechelatowe związki kompleksowe 
Niechelatowe kompleksy obojętne 

Cząsteczka halogenku kadmu przyłącza dwie cząsteczki dowolnego związku, który 
dysponuje wolną parą elektronową i tworzy tetraedryczny kompleks, jak np.: 

(CH 3 ) a S J 

Cd 

/” \ 

(CH 3 ) 2 S j 
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Po rozpuszczeniu jodku kadmowego w siarczku metylu ciężar cząsteczkowy jodku nie 
ulega zmianie, z czego wynika, że kompleks jest monomeryczny. Jednakże nie zawsze 
wymienione związki mają tak prostą budowę; według Manna i Purdie trzeciorzędowe 
fosfiny i arsyny tworzą związki trojakiego rodzaju:. 

R 3 P X X X X 


R 3 P 


\ / 

Cd 

/ \ 


X 


Cd Cd 

. / V/ \ 

r 3 p x pr 3 

II 


(R 3 P) 3 (CdX 2 ) 2 


III 


Budowa związku III nie została dotychczas poznana. Dwuamoniakat chlorku kadmowego, 
CdCl 2 ,2NH 3 , ma prawdopodobnie budowę łańcuchową, w której atom kadmu występuje 
w oktaedrycznym stanie walencyjnym 

Cl Cl Cl nh 3 Cl 

\l/ \l/ \I/ 

Cd Cd Cd 

/ t \ / t \ / T \ 

n I ci I ci i ci 
^ A NH 3 ^ a NH 3 ^ a NH 3 ^ 

Należy wymienić również dwa trwałe kompleksy o nieznanej strukturze: CdJ 2 ,2N 2 H 4 , 
który .wytrąca się ilościowo po dodaniu jodku potasowego i hydrazyny do roztworu soli 
kadmowej, oraz CdCl 2 ,C 5 H 5 N wytrącający się podczas dodawania pirydyny i chlorku 
amonowego do roztworu soli kadmowej. Strącone osady można wysuszyć w temp. ok. 
150°C. 


Niechelatowe aniony kompleksowe 

Dobrze znane są aniony kompleksowe zawierające tetraedrycznie zhybrydyzowany 
atom kadmu. Związek K 2 [Cd(CN) 4 ] wykazuje podobieństwo do odpowiedniego związku 
cynku; stała dysocjacji kompleksowego anionu tego związku wynosi 1,4 • 10~ 7 . 
K 2 [Cd(N0 2 ) 4 ] w postaci bezwodnej jest dobrze rozpuszczalnym w wodzie ciałem krystalicz- - 
nym o barwie żółtej. Roztwór wodny nie ulega rozkładowi podczas ogrzewania w tempe¬ 
raturze wrzenia. Wzmianki o halogenokompleksach typu K 2 [CdCl 4 ], podano na str. 523. 
Nie stwierdzono istnienia związku o wzorze K 2 [Cd(OH) 4 ]. 


Niechelatowe kationy kompleksowe 

Przykładem związków kadmu o kationie kompleksowym jest czteroamoniakat wodo¬ 
rotlenku kadmowego oraz etylenotiokarbimid kadmu. Czteroamoniakat wodorotlenku 
kadmowego, [Cd(NH 3 ) 4 ](OH) 2 , powstaje w wyniku rozpuszczania Cd(OH) 2 w roztworze 
amoniaku. Stała dysocjacji jonu [Cd(NH 3 ) 4 ] 2+ wynosi 1,0 • 10~ 7 . Chlorek etylenotiokarbi- 
midokadmu ma następujący wzór: 

TCH 2 —NH 

^c=s 

/ 

l|_CH 2 — NH 

Pozostałe halogenki oraz azotan tego kationu są również znane. Temperatury topnienia 
chlorku, bromku i jodku wynoszą odpowiednio: 220, 208 i 165°C. Związki te nie rozpusz- 


Cd 


Cl 2 
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czają się w rozpuszczalnikach organicznych, natomiast są rozpuszczalne w wodzie. Wodny 
roztwór azotanu dobrze przewodzi prąd elektryczny. Znany jest także kompleks z piry¬ 


dyną, [Cd(C 5 H 5 N) 4 ](N0 3 ) 2 , 


Chelatowe związki kompleksowe 

Obojętny kompleks — acetyloacetonian kadmu — ma własności podobne do własności 
odpowiedniego związku cynku. Związek kadmu charakteryzuje się mniejszą rozpuszczal¬ 
nością w wodzie. Kadm nie tworzy octanu zasadowego. Spośród chelatowych anionów 
kompleksowych należy wymienić tiosiarczano- i szczawianokompleksy: 


[°\ /\ s°\ /° 

2K+ S Cd S 


o=c—o. 


0=0—o 


o—c=oi 2 - 


o—c=o 


Podczas dodawania 0 -fenantroliny do wodno-alkoholowego roztworu azotanu kadmowego 
powstaje związek chelatowy o kompleksowym kationie [Cd(o-fen) 2 ] 2+ . 


Klasa 5. Związki zawierające oktaedrycznie 
zhybrydyzowany atom kadmu 

Ta klasa związków nie jest licznie reprezentowana przez związki kadmu. Przy tworzeniu 
kompleksów atomem o charakterze donora jest prawie zawsze azot. Występowanie komp¬ 
leksów kationowych kadmu stwierdzono w halogenkach sześcioamoniakatu kadmu, które 
charakteryzują się nieco większą trwałością w porównaniu z odpowiednimi związkami 
cynku (por. str. 522). W dwuamoniakacie chlorku kadmowego atom kadmu występuje 
również w oktaedrycznym stanie walencyjnym (str. 526). W wyniku badań polarograficz¬ 
nych azotanu kadmowego w obecności dużego nadmiaru czynnika kompleksotwórczego 
stwierdzono istnienie następujących kompleksów kationowych kadmu: 


[Cd(<?-fen) 3 ] 2+ [Cd(nik) 3 ] 2+ *) 



W ostatnim kationie kompleksowym każdy z trzech atomów azotu w cząsteczce ligandu 
dostarcza atomowi kadmu po jednej parze elektronowej. 


RTĘĆ 

RTĘĆ WOLNA I ZWIĄZKI RTĘCI 

Przedostatnia powłoka (n — 5) atomu rtęci jest całkowicie obsadzona 18 elektronami.. 
Wartość (Z ef ) mol dla atomu rtęci jest stosunkowo duża, dlatego też dwa elektrony powłoki 
walencyjnej (n — 6) mają tendencję do tworzenia wiązań kowalentnych. Elektroujemność 

*) „nik” jest skróconym zapisem nikotyryny [dwupirydyna, 3,(l-metylo,2-pirylo)pirydyna] ( przyp . 
red.). 
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rtęci wynosi 1,6, co stanowi wartość przeciętną dla metali przejściowych. Z wymienionymi f 

własnościami wiążą się (lecz dostatecznie ich nie wyjaśniają) cztery następujące własności | 
atomu rtęci, które różnią zachowanie się rtęci w stosunku do kadmu od zachowania się: I 
złota w stosunku do srebra, czy zachowanie się talu w stosunku do indu: | 

1) Rtęć jest substancją nadzwyczaj lotną. Temperatura wrzenia rtęci wynosi 357°C. | 
[Następnym metalem o najniższej temperaturze wrzenia jest cez (670°C).] Cząsteczki 3 
rtęci w stanie gazowym są jednoatomowe. Rtęć jest jedynym pierwiastkiem (poza grupą 
gazów szlachetnych), który w umiarkowanych temperaturach tworzy gaz zawierający 
cząsteczki jednoatomowe. 

2) Atom rtęci tworzy wiązanie o charakterze bardziej kowalentnym niż jonowym; ■? 
np. stopień dysocjacji chlorku rtęci(II) jest bardzo mały. 

3) Wartościowość atomu rtęci zostaje wysycona przez utworzenie dwu wiązań kowa- 
lentnych, tzn. w powłoce walencyjnej znajdują się cztery elektrony. 

4) Dwa atomy rtęci łączą się że sobą pojedynczym wiązaniem tworząc dwuwartościową 
jednostkę strukturalną (Hg—Hg).. 

Rtęć tworzy dwa szeregi związków: związki rtęci(II), w których atom rtęci jest dwuwar- 
tościowy i, ogólnie biorąc, zachowuje się podobnie jak atom kadmu, oraz związki rtęci® 
zawierające jon (Hg—Hg) 2+ . Żaden inny pierwiastek nie daje związków będących analo- . 
gami związków rtęci®. Stwierdzono doświadczalnie, że jon rtęci® ma postać (Hg—Hg) 2+ , 
a nie Hg + ; dowody na to przedstawiono na str. 543. Nie należało oczekiwać, że jon Hg+ 
mógłby być trwały. W powłoce walencyjnej jonu Hg + występuje tylko jeden elektron, 
dlatego też jony Hg + łączą się ze sobą tworząc bimeryczne jony [Hg 2 ] 2+ , podobnie jak atomy 
wodoru tworzą dwuatomowe cząsteczki H 2 . 

Wiązania metal-metal występują w bardzo nielicznych przypadkach. Spotyka się je 
w przypadku metali alkalicznych, które w stanie gazowym zawierają w niewielkich iloś¬ 
ciach cząsteczki dwuatomowe oraz — co zostało dokładnie stwierdzone — w przypadku 
cząsteczek niektórych karbonylków i nitrozylków metali oraz związków typu ferrocenu 
(patrz rozdz. 25). Jednakże w tego typu związkach wiązanie metal-metal zostaje zrealizo¬ 
wane w następstwie przenikania się orbitalów d obu atomów metalu. W przypadku rtęci 
połączenie obu atomów Hg następuje prawdopodobnie wskutek przenikania się „równo¬ 
ległych” orbitalów p. Szczegółowych badań struktury orbitalowej jonów rtęci® dotych- 
uzas nie przeprowadzono. 

Rtęć jednowartościowa. Można otrzymać związek o przypuszczalnym wzorze HgH 
przez wtryskiwanie par rtęci (pod zmniejszonym ciśnieniem, w temperaturze ciekłego 
powietrza) do strumienia atomowego wodoru. Powstaje czarna, bardzo zanieczyszczona 
substancja, która w temp. — 125°C rozkłada się tworząc rtęć i wodór. Ten sam wodorek 
można wykryć w widmie wodoru zawierającego pary rtęci oraz w spektrometrze masowym, 
do którego doprowadza się rtęć i wodór. 

ZWIĄZKI RTĘCIdD 

Rtęć dwuwartościowa daje związki z azotem, chlorem, bromem, jodem i siarką. Reaguje 
ona również z tlenem i fluorem, jednak wiązania w tych związkach łatwo ulegają rozer- : 
waniu. Żaden z wodorków rtęci nie jest trwały. Dotychczas nie stwierdzono, czy w jakim¬ 
kolwiek związku rtęci występuje prosty jon rtęci(II), tj. jon Hg 2+ . Metal ten tworzy dużą 
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liczbę związków o charakterze cząsteczek olbrzymów. Niektóre z nich, jak np. HgF a 
o sieci krystalicznej typu rutylu, mają prawdopodobnie w dużym stopniu jonowy charakter 
wiązań. 

Klasa 1. Związki rtęci(II) o charakterze jonowym s 

Jon rtęci(II), Hg 2+ . Sole rtęci, w których mógłby występować jon rtęci(II), wykazują 
podobieństwo do soli jonu hydronowego H 3 0‘ 1 ', odznaczających się tym, że ich stopień 
dysocjacji ulega zmianie w zależności od rodzaju anionu. W roztworze wodnym sole 
rtęci(II), z wyjątkiem halogenków (łącznie z fluorkiem) oraz tiocyjanianu, są zdysocjowane 
prawie w tym samym stopniu co kwasy, z których pochodzą. Sole rtęci(II) i mocnych 
kwasów tlenowych, jak np. kwasu azotowego, siarkowego oraz nadchlorowego, są mocny¬ 
mi elektrolitami, lecz są one zhydrolizowane w znacznym stopniu, gdyż wodorotlenek 
rtęci(II) jest słabą zasadą. Sole te występują niemal zawsze w postaci hydratów 1 ). Sole 
rtęci(II) słabych kwasów tlenowych, np. kwasów karboksylowych, są elektrolitami 
o średniej mocy, a ze względu na ich mały stopień dysocjacji nie ulegają w większej mierze 
hydrolizie. 

Wielkocząsteczkowe związki rtęci (U) o wiązaniach 
mających charakter w pewnym stopniu jonowy 

W wielu związkach rtęci(II) atom rtęci jest dygonalnie zhybrydyzowany. Obecność 
atomu rtęci wykazującego dwa współliniowe wiązania została stwierdzona eksperymental¬ 
nie w kilku związkach składających się z cząsteczek olbrzymów. Związki te zostały zamiesz¬ 
czone w tabl. 16.1, klasa 2 w kolumnie „dygonalna”. Rtęć tworzy również inne związki 
zbudowane z cząsteczek olbrzymów, w których liczba koordynacyjna atomu rtęci jest duża, 
oraz których wiązania wykazują częściowo jonowy charakter. Związki o monomerycznych 
cząsteczkach, w których atom rtęci występuje w dygonalnym stanie walencyjnym, omówio¬ 
no w klasie 2 (str. 536). 

Acetylenek rtęci(II). Podobnie jak acetylenki cynku i kadmu, związek ten nie został 
dotychczas dobrze poznany. Z danych literaturowych wynika co następuje: 

1) podczas przepuszczania acetylenu przez roztwór wodny cyjanku rtęci(II) powstaje 
biały, bardzo wybuchowy osad o składzie HgC 2 , 

2) podczas przepuszczania acetylenu przez roztwór octanu rtęci(II) tworzy się związek 
Hg 2 C 2 ,H 2 0, który nie ulega odwodnieniu, 

3) podczas przepuszczania acetylenu przez alkaliczny roztwór jodortęcianu potaso¬ 
wego albo przez amoniakalny roztwór tlenku rtęci(II) zawierający węglan amonowy 
powstaje związek o wzorze 3HgC 2 ,H 2 0, którego również nie można odwodnić. 

W wyniku działania kwasu solnego na powyższe związki tworzy się aldehyd octowy. 

Nie należy się dziwić, że acetylenek rtęci(II) (podobnie jak acetylenki cynku i kadmu) 
jest niedostatecznie poznany, albowiem wiązania metal-węgiel w przypadku trwałych 
acetylenków litowców i berylowców mają w znacznej mierze jonowy charakter. Nietrwałość 
jonu rtęci(II) zmniejsza możliwość połączenia się tego jonu z anionem tak słabego kwasu, 
jakim jest acetylen, i utworzenia soli. Jak wynika.z własności związków klasy 3, jedynie 

ł ) Np. Hg(N0 3 ) 2 ,H 2 0; Hg(N0 3 ) 2 ,8H 2 0; HgS0 4 ,H 2 0; Hg(C10 4 ) 2 ,6H 2 0. 

34 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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z trudnością można rozerwać kowalentńe wiązanie Hg—C, np. w cząsteczce | 
Hg(C 2 H 5 ) 2 . i | 

Cyjanek rtęci(II), Hg(CN) 2 , tworzy się w wyniku wprowadzania tlenku rtęci(II) 5 
do wodnego roztworu kwasu cyjanowodorowego. Reakcja przebiega energicznie. Cyjanek l 
rtęci(II) jest rozpuszczalny w wodzie (11,3 g/100 g wody w temp. 25°C), w której bardzo | 
słabo dysocjuje; w temp. 25°Cdysocjacja 1/32 normalnego roztworu wynosi ok. 2%. Hg(CN) 2 | 
można też otrzymać w wyniku działania tlenku rtęci(II) na cyjanokómpleks, taki jak np. 
błękit pruski; słabo rozpuszczalne sole rtęci(II), np. siarczan, rozpuszczają się w nim. ; 
Stężenie jonów Hg 2+ w wodnym roztworze jest tak małe, że dodanie jonów wodorotlen- Ą 
kowych lub jodkowych nie powoduje wytrącenia się jonów rtęci(II): stężenie jonów CN" ■ -1 
jest również tak małe, że dodanie azotanu srebrowego nie powoduje wytrącenia cyjanku. J 
Usunięcie jonów Hg 2+ z układu przez wytrącenie w postaci HgS następuje po dodaniu \jj 
do roztworu siarkowodoru. Cyjanek rtęci(II) podczas ogrzewania ulega rozkładowi do .j 
rtęci i cyjanu. Kwasy solny i azotowy silnie oddziałują na cyjanek rtęci (II). Roztwór 
wodny Hg(CN) 2 reaguje z acetylenem (patrz wyżej); z cLS-dwuchloroetylenem tworzy * 
on związek (ClC = C) 2 Hg; jest to białe ciało stałe o silnych własnościach wybuchowych; 1 
z /ra^-dwuchloroetylenem Hg(CN) 2 daje (CHCl=CCl) 2 Hg. Ą 

Struktura krystaliczna tych związków nie została dokładnie określona. 5 

->;4J 

Azotyn rtęci(H), Hg(N02) 2 , jest związkiem rozpływającym się pod wpływem dzia- i 
łania powietrza, bardzo łatwo rozpuszczalnym w wodzie, lecz w niewielkim stopniu zdy- | 
socjowanym. Ma on prawdopodobnie, budowę O a N—Hg—NO a . Kompleksy azotynowe j 
rtęci, zawierające prawdopodobnie wiązania Hg—N, omówiono na str. 543. ą 

Azotek rtęci(II), Hg 3 N 2 , stanowi proszek o barwie czekoladowej; odznacza się on ,-'J 
silnymi własnościami wybuchowymi. Otrzymuje się go w wyniku działania amidku po- • 
tasowego na jodek rtęci(II) rozpuszczony w ciekłym amoniaku. . 

Chloroamidek rtęci (amidochlorek rtęciowy, chlorek amidortęciowy), (HgNHaCl)^, ; 
stanowi białe ciało stałe znane jako nietopliwy biały precypitat. Strąca się 
on podczas działania amoniaku na roztwór chlorku rtęci(II) w czystej wodzie. Najprościej J 
równanie tej reakcji można przedstawić następująco: 

Cl—Hg—Cl + 2NH 3 = Cl—Hg—NH 2 + NH 4 C1 j 

Istnieje podobny związek z etylenoaminą. Sole rtęci(II) kwasów tlenowych nie dają po- | 
dobnych reakcji, natomiast zachodzą one w przypadku soli zasady Miliona (patrz poniżej). | 
Okazuje się, że chloroamidek rtęci jest substancją o całkowicie kowalentnym wiązaniu; | 
po ogrzaniu związek ten sublimuje bez stopienia. J 

Zarówno budowa, jak i skład tego związku były przedmiotem dyskusji. Możliwe są | 
trzy wzory: NHg 2 Cl,NH 4 Cl, *HgO(l— x)Hgd 2 ,2NH 3 bądź też HgNH 2 Cl. Ostatnią 1 
formę wzoru potwierdzają badania widma magnetycznego rezonansu jądrowego. Zgodnie | 
z pierwszym z podanych wzorów krzywa absorpcji powinna być rozmyta i posiadać | 
płaskie maksimum, a kwadrat średniej szerokości powinien wynosić 50gausów 2 ; zgodnie 4 
z drugim/ wzorem powinna|powstać krzywa o potrójnym piku, zaś kwadrat średniej sze- j 
rokości powinien być równy 36 gausów 2 ; ostatniemu wzorowi odpowiadałaby krzywa | 
o podwójnym piku (ok. 20 gausów 2 ). Wartość uzyskana 'doświadczalnie wynosi 18,3 gau- j 
sów 2 , co odpowiada krzywej teoretycznej dla pary protonów odległych o 1,69 A oraz 4 




długości wiązania N—H wynoszącej 1,03 A. Stwierdzono w ten sposób obecność grupy 
NH 2 , ale substancja ta musi być spolimeryzowana. Na podstawie badań dyfrakcji pro¬ 
mieni^ ustalono, że związek ten składa się z nie kończących się łańcuchów, w których 
ogniwem jest grupa (HgNH 2 ) + . Pomiędzy tymi łańcuchami znajdują się jony chlorkowe. 
Łańcuch: 
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II 
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H Hg H Hg 
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charakteryzują następujące dane: HgNHg = 109°, NHgN — 180°, zaś długość 

wiązania HgNHg równa się 3,345 A, a długość wiązania N—Hg wynosi 2,05 A. 

Przedmiotem badań były również inne amidohalogenki rtęci(II). Związkowi 
HgNH 2 Br przypisuje się strukturę odpowiadającą strukturze wyżej omawianego nieto- 
pliwego białego precypitatu. Związek, któremu przypisuje się często wzór HgNH 2 F, ma 
budowę: Hg 2 NF,NH 4 F. Z kolei Hg 2 NHBr 2 ma warstwową sieć krystaliczną zbudowaną 
z jednostek Hg 3 (NH 2 ), przy czym jony Br~ umieszczone są w lukach warstw, zaś jony 
HgBr~ znajdują się pomiędzy warstwami. 

Zasada Miliona, Hg 2 N0H,2H 2 0, stanowi żółty proszek powstający w wyniku dzia¬ 
łania żółtego tlenku rtęci(II) na wodny roztwór amoniaku [przebieg reakcji podobny jest 
do reakcji octanu rtęci(II) z benzenem] łub w wyniku działania wody na chloroamidek rtę- 
ci(II) w ciągu 12 godz w temp. 60—70°C. W czasie ogrzewania zasada Miliona traci wodę 
dając Hg 2 NOH,H a O, zaś w temp. 125°C powstaje ciemnobrązowy proszek o dużej gęstości 
(i d == 8,52), który wybucha pod wpływem uderzenia lub ogrzania do temp. 130°C. Może 
to być związek o wzorze Hg 2 NOH albo mieszanina zawierająca wybuchowy azotek Hg 3 N 2 . 
Z kwasami mineralnymi zasada Miliona daje szereg soli o składzie Hg 2 NX,H a O, gdzie 
X = Cl, Br, N0 3 x ). 

Jak się wydaje, brak jest dostatecznych dowodów, które przemawiałyby na korzyść 
tej czy innej struktury proponowanej do wyjaśnienia własności tych związków. Gdyby było 
stwierdzone, że dwuwartościowa rtęć tworzy wiązania współliniowe, należałoby wówczas 
wykluczyć możliwość istnienia struktur pierścieniowych, zawierających atom rtęci. *Z badan 
dyfrakcji promieni X wynika, że podstawą tych struktur jest prawdopodobnie struktura 
chloroamidku rtęci oraz że grupa Hg 2 N ma strukturę typu krystobalitu, przy czym wią¬ 
zania Hg są współliniowe. Wiązania azotu są tetraedryczne, a długość wiązania HgN 
wynosi 2,07 A. 

Chlorek zasady Miliona powstaje podczas powolnej hydrolizy chloroamidku rtęci, 
a więc istnieje możliwość częściowego zastąpienia grup NH 2 w łańcuchu —Hg—NH 2 — 
—Hg—NH a — atomami tlenu; powstaje wówczas Hg—O—Hg—NH 2 , przy czym wymia¬ 
na każdego jonu NH^“ na atom tlenu powoduje usunięcie z układu jednego jonu Cl~; 
tworzy się wówczas układ: Hg—O—Hg—NH 2 —Hg—O—Hg—NH 2 . Jeżeli jony Cl~ 


0 Azotan i nadchloran rtęci© reagują z rozcieńczonym roztworem amoniaku w wodzie dając rtęć 
metaliczną oraz (Hg 2 N)NG 3 lub (Hg 2 N)C10 4 . W reakcji roztworów wodnych KC1, KBr, KJ lub 
KOH z czystym, stałym (Hg 2 N)NÓ 3 powstają: (Hg 2 N)Cl,H 2 0; (Hg 2 N)Br,H 2 0; (Hg 2 N)J lub 
(Hg 2 N)0H,2H 2 0. 
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zastąpi się jonami OH~, wzór przybiera postać częściowo odwodnionej zasady Miliona, 
Hg 2 N0H,H 2 0. 

Pochodne amidkowe i imidkowe rtęci(II). Tlenek rtęci(II) rozpuszcza się w stopionym 
amidzie kwasu octowego lub w jego wodnym roztworze, dając Hg(NHCOCH 3 ) 2 . HgO 
łatwo również rozpuszcza się w pierścieniowych imidkach; np. imid kwasu bursztynowego 
z tlenkiem rtęci(II) tworzy związek 
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N—Hg—N 
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Roztwory amidkowych i imidkowych pochodnych rtęci(II) można miareczkować kwasem 
solnym w obecności oranżu, metylowego, ponieważ zachodzi hydroliza tych związków, 
przy czym tworzy się prawdopodobnie związek ° 

H 

/ 

HO—Hg— 

COCH 3 

Tlenek rtęci(H), HgO, występuje w postaci trudno topliwego proszku o barwie czer¬ 
wonej lub żółtej. Rombowa odmiana tlenku rtęci(II) o barwie czerwonej powstaje w wyniku 
ogrzewania azotanu rtęci(I) lub azotanu rtęci(II) albo działania powietrzem lub tlenem 
na rtęć w temperaturze powyżej 300°C. Krystaliczną odmianę romboedryczną HgO o barwie 
pomarańczowej można uzyskać z wodnego roztworu azotanu rtęci(II) w wyniku powolnego 
strącania. Odmiana romboedryczną HgO po ogrzaniu powyżej temp. 200°C przechodzi 
natychmiast w odmianę rombową. Tlenek rtęci(II) o barwie żółtej, zwykle otrzymywany 
w wyniku reakcji soli rtęci(II) z mocną zasadą, jest prawdopodobnie najczystszą odmianą 
romboedryczną. 

Podczas ogrzewania tlenek rtęci(II) ulega rozkładowi; prężność tlenu w temp. 400°C 
wynosi kilka milimetrów słupa rtęci, zaś w temp. 610°C jest równa 1240 mm Hg. Tlenek 
rtęci(II), jako tlenek zasadowy, rozpuszcza się w rozcieńczonych kwasach, lecz nie jest 
rozpuszczalny w wodzie. Z rozcieńczonym roztworem amoniaku daje zasadę Miliona. 
Tlenek rtęci(II) łatwiej reaguje z amidkami lub imidlcami niż z amoniakiem. Przy zetknię¬ 
ciu się HgO z wodą następuje wzrost stężenia jonów Hg 2+ zgodnie z następującymi reak¬ 
cjami: 

HgO + 2NaCl + H 2 0 -» HgCł 2 + 2NaOH 
HgO + 4KJ + H a O -> K 2 HgJ 4 + 2KOH 


przebiegającymi w kierunku z lewa na prawo. Z merkaptanami tlenek rtęci(II) daje związki 
typu Hg(SC 2 H 5 ) 2 (patrz str. 534). 

Kryształ tlenku rtęci(II) składa się z nie kończących się, płaskich, zygzakowatych 
łańcuchów Hg—O—Hg—O—. Wartości kątów wynoszą: ^HgOHg = 109°, <£OHgO = 
= 179°. Długość wiązania Hg—O wewnątrz łańcucha jest równą 2,03 A, natomiast pomiędzy 
łańcuchami — 2,82 A. Jak wynika z tabl. 11.1, promień dwuwartościowego atomu rtęci 
wynosi 2,03 — 0,66 = 1,37 A. Wartości kątów między wiązaniami wskazują, że atomy tlenu 
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w .tym związku są zhybrydyzowane tetraedrycznie, zaś atomy rtęci występują w dygonal- 
nym stanie hybrydyzacji, co potwierdza założenie podane na str. 531. 

Wodorotlenek rtęci(ll), Hg(OH) 2 , występuje w roztworze wodnym, lecz nie został 
dotychczas wyodrębniony. Jest to związek amfoteryczny, jednakże wykazuje on silniejsze 
własności zasadowe niż kwasowe 


K 


zas 


[Hg 2+ ] [OH-r — _ [H + ] [HgOOH-] 

[Hg(OH)J ’ ’ kW [Hg(OH) 2 ] 


= 1,4* 10- 15 


W wyniku zmieszania metanolanu sodowego z roztworem chlorku rtęci (II) w metanolu 
wytrąca się osad o barwie pomarańczowej; prawdopodobnie jest to dwumetanolan 
rtęci(II), Hg(OCH 3 ) 2j chociaż analizy tego osadu nie przeprowadzano. Alkoholany: 
etylowy i propylowy reagują prawdopodobnie w ten sam sposób. 

Siarczek rtęci(II), HgS, w odmianie czerwonej występuje jako cynober lub yermilion. 
W temperaturze powyżej 386°C powstaje odmiana czarna: 


HgS (czarny) HgS (czerwony), AH = —0,381 kcal 


Czarna odmiana siarczku rtęci(II) sublimuje w temp. 58,0°C. Na podstawie zmierzonych 
wartości siły elektromotorycznej obliczono, że swobodna energia tworzenia czarnej od¬ 
miany HgS w temp. 25°C wynosi —10,22 kcal/mol, zaś iloczyn rozpuszczalności — 
9 • 10~ 25 . Czerwoną odmianę HgS otrzymuje się w wyniku rozcierania rtęci i siarki z nie¬ 
wielką ilością roztworu wodorotlenku potasowego; czarna odmiana HgS powstaje na¬ 
tomiast podczas przepuszczania siarkowodoru przez roztwór chlorku rtęci(II). 

Ze względu na bardzo mały iloczyn rozpuszczalności siarczku rtęci(II) siarkowodór 
wytrąca go nawet z najbardziej trwałych kompleksów. HgS nie rozpuszcza się ani we wrzą¬ 
cym kwasie solnym, ani we wrzącym kwasie azotowym, natomiast jest on rozpuszczalny 
w mieszaninie tych kwasów, nawet rozcieńczonych. Siarczek rtęci(II) rozpuszcza się w stę¬ 
żonych roztworach siarczków metali alkalicznych w myśl równania: 


Na 2 S .+ HgS = Na 2 (HgS 2 ) 

Powstałą sól sodową można wykrystalizować z roztworu 1 ). Jeżeli eliminuje się jony Ś 2 ~ 
z roztworu (np. przez przepuszczanie siarkowodoru, który usuwa jony S 2- w postaci 
jonów HS~), wówczas wytrąca się siarczek rtęci(II). Stężenie jonów S 2- w roztworze 
siarczku amonowego jest zbyt niskie, aby spowodować rozpuszczanie się HgS. 

Kryształ cynobru składa się z nie kończących się łańcuchów spiralnych S—Hg—S—Hg 
ułożonych równolegle do osi c heksagonalnej komórki sieciowej. Kąty między wiązaniami 
wynoszą <^SHgS = 172,4°, <£HgSHg = 105,2°; długość wiązania równa jest 2,36 A. 
Wartości kątów między wiązaniami nieznacznie odbiegają od wartości w układzie dygo- 
nalnym (180°) oraz kąta w tetraedrze (109°). Z długości wiązania wynika, że promień 
atomowy dwuwartościowej rtęci wynosi ok. 1,27 A. 

Inna odmiana siarczku rtęci(II) (metacynober o barwie czarnej) oraz selenek rtęci(II) 
i tellurek rtęci(II) mają sieć typu blendy cynkowej. 

Alkilosiarczki rtęci(H), Hg(SR) 2 . Rtęć bardzo łatwo tworzy kowalentne połączenia 
z siarką, które niezbyt łatwo ulegają reakcjom chemicznym; pod tym względem wiązanie 


4) Jeżeli anion w soli Na 2 (HgS 2 ) ma budowę: [S—Hg—S] 2 ~, może on stanowić przykład anionu 
.kompleksowego zawierającego dygonalnie zhybrydyzowany atom rtęci. 
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Hg—S wykazuje podobieństwo do wiązania Hg—C. O związkach typu Hg(SR) 2 , tworzo¬ 
nych z HgO, wspomniano już poprzednio. Związki te są ciałami stałymi o niskich tempera¬ 
turach topnienia; po ogrzaniu ulegają rozkładowi w myśl równania: 

Hg(SR) 2 = Hg -f S 2 (R) 2 

Hg(SC 2 H 5 ) 2 o tt. 76°C jest rozpuszczalny w rozpuszczalnikach organicznych; pod wpły¬ 
wem działania chlorowodoru daje związek o wzorze C a H 5 —S—Hg—Cl mający postać 
bezbarwnych kryształów, które pod wpływem działania wody i alkoholu nie ulegają 
zmianie. Atom chloru może być zastąpiony w tym związku atomem jodu względnie grupą 
azotanową bez naruszenia wiązania Hg—S. Znane są zasadowe sole rtęci(II) kwasu dwu- 
sulfonowego 

°\ /° 

Oy Hg-S—O 

HO' ÓH 

Halogenki rtęci(13). Niektóre własności halogenków rtęci(II) podano w tabl. 16.3. 
Z własności tych widać stopniową zmianę charakteru halogenków; we fluorku rtęci(II) 
dominuje charakter jonowy wiązania, podczas gdy w wiązaniu występującym w jodku 
rtęci(II) zaznacza się przewaga charakteru kowalentnego. Fluorek rtęci tworzy sieć typu 
fluorytu (koordynacja 8 :4), zaś czerwona odmiana jodku rtęci(II) — sieć typu wurcytu 
(koordynacja 4 :4). Chlorek i bromek rtęci(II) mają sieci kowalentne, lecz jak wynika 
z długości wiązań, sieć krystaliczna, chlorku rtęci(II) jest bardziej zniekształcona. Stop¬ 
niowy spadek rozpuszczalności halogenków rtęci(II) w wodzie oraz w innych rozpuszczal¬ 
nikach o charakterze donorowym wskazuje na zmniejszanie się zdolności jonów halogen¬ 
kowych do stabilizowania kationu [Hg,2H 2 0] 2+ w następującej kolejności: F“, Cl~, Br~, 
J~; z wyjątkiem fluorku wszystkie te związki łatwo tworzą jony kompleksowe, jak np. 
w soli K 2 [HgJJ. 

Fluorek rtęci(II), HgF 2 , powstaje w wyniku reakcji dysproporcjonowania ogrzanego 
do temp. 450°C fluorku rtęci(I) 

Hg 2 F 2 = HgF 2 + Hg 

albo podczas przepuszczania chloru nad fluorkiem rtęci(I) 

Hg 2 F 2 + Cl 2 - HgF 2 + HgCl 2 

lub też przez przepuszczanie fluoru nad sproszkowanym chlorkiem rtęci(II). Na jonowy 
charakter wiązań w krysztale wskazuje typ sieci krystalicznej (fluorytu) oraz długość 
wiązania Hg—F wynosząca 2,40 A, co w przybliżeniu równa się sumie promieni jonowych 
(2,45 A). Fluorek rtęci(II) w roztworze jest mocnym elektrolitem, ulega on jednak hydro¬ 
lizie początkowo do zasadowego fluorku £ rtęci(II), a następnie do tlenku rtęci(II). Rozpusz¬ 
czalność fluorku w wodzie zmniejsza się, jeśli do roztworu dodać fluorku potasowego, 
co wskazuje, że obie sole wytwarzają jony F _ ; natomiast w przypadku dodawania halogen¬ 
ku potasu do roztworów innych halogenków rtęci(II) rozpuszczalność ich zwiększa się 
na skutek tworzenia się kompleksów. Dwuhydrat fluorku rtęci(II), żółta substancja kry¬ 
staliczna, zawiera prawdopodobnie kationy [Hg,2H a O] 2+ , w których atom rtęci jest dwu- 
wartościowy. 


Chlorek rtęci(IF), HgCl 2 , zwany sublimatem, otrzymuje się w postaci białego produktu 
sublimacji bądź drogą ogrzewania w kolbie z długą szyjką mieszaniny chlorku sodowego 
i siarczanu rtęci(II) z niewielką ilością dwutlenku manganu, bądź w wyniku reakcji chloru 
z rtęcią metaliczną. Chlorek rtęci(II) rozpuszcza się powoli w gorącej wodzie; na zimno 
jest słabo rozpuszczalny, dlatego też można go ocźyścić przez rekrystalizację. HgCl 2 
rozpuszcza się w rozpuszczalnikach organicznych o charakterze donorowym. Zachowuje 
się on biernie w stosunku do kwasów; nie reaguje ani z kwasem azotowym, ani z wrzącym 
kwasem siarkowym, natomiast reaguje w sposób odwracalny z roztworem wodorotlenku 
sodowego 

HgCl 2 + 2NaOH ^ HgO + 2NaCl + H 2 0 

Chlorek rtęci(II) łatwo redukuje się do chlorku rtęci(I) oraz do wolnego metalu. Wchodzi 
on w reakcję z amoniakiem tworząc, zależnie od warunków reakcji, albo nietopliwy biały 
precypitat, ClHgNH 2 (por. str. 530), lub topliwy biały precypitat, HgCl 2 ,2NH 3 (str. 542). 
Reaguje oh również z siarczkami alkilowymi tworząc kompleksy następujących typów: 

(C 2 H 5 ) 2 S,2HgCl 2 (C 2 H 5 ) 2 S,HgCł 2 [(C 2 H 5 ) 2 S] 2 HgCl 2 

Wiele uwagi poświęcono badaniom struktury krystalicznej chlorku rtęci(II). Dowodów, 
że cząsteczka ma symetryczną strukturę liniową, dostarczyły następujące metody badan: 
a) fotodysocjacja chlorku z utworzeniem 1 ) Cl + (Hg—Cl), b) widma ramanowskie 
chlorku rtęci(II) w stanie stałym, ciekłym i gazowym, c) dyfrakcja elektronów przez 
HgCl 2 w stanie pary (również HgJ 2 ), d) badania rentgenograficzne. W wiązaniu Hg—Cl 
doimnuje charakter kowalentny. 

Bromek rtęci(II), HgBr 2 , wykazuje podobieństwo do chlorku. Jak wynika z danych 
eksperymentalnych, zarówno w stanie gazowym, ciekłym, jak i stałym cząsteczka 
Br—Hg—Br ma charakter kowalentny. W stanie stopionym zachodzi nieznaczna dy- 
socjacja w dwojaki sposób: 

2HgBr 2 ^ (HgBr)+-f(HgBr 3 )- 
HgBr 2 ^ Hg 2+ +2Br~ 

Stopień dysocjacji bromku rtęci(II) w temp. 250°C wynosi 2 • I0~ 8 . Przewodnictwo właści¬ 
we w temp. 252°C równa się 1,45 • 10- 4 O _1 cm _1 . 

W stanie stopionym bromek rtęci(II) stanowi rozpuszczalnik układu kwas-zasada, 
w którym bromki metali zachowują się jak zasady, źaś sole rtęci odgrywają rolę kwasu. 
Reakcję zobojętniania można wyrazić następującym równaniem: 

2KBr + Hg(C10 4 ) 2 = 2KC10 4 + HgBr 2 

zasada kwas sól rozpuszczalnik 

Moc tego rodzaju kwasów zmienia się w kolejności: Hg(C10 4 ) 2 > Hg(N0 3 ) 2 > HgS0 4 . 
W wyniku ostrożnego stapiania związku Hg(C10 4 ) 2 ,6H 2 0 z HgBr 2 traci on wodę krystali- 
zacyjną nie ulegając rozkładowi. 

Takie związki, jak HgO, HgS, HgSe i HgTe rozpuszczają się w stopionym HgBr 2 
i zachowują się jak słabe zasady Lewisa (str. 426). Utworzone w ten sposób roztwory 
wykazują duże podobieństwo, pod względem przewodnictwa właściwego, do roztworów 
H 2 S, H 2 Se, H 2 Te w wodzie, z czego wynika, że stopień dysocjacji wzrasta ze wzrostem 
ciężaru atomowego.. 

*) Grupa Hg—Cl znajduje się we wzbudzonym stanie energetycznym. 
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Jodek rtęci(II), HgJ 3 , otrzymuje się przez dodanie roztworu jodku potasowego do 
roztworu chlorku rtęci(II). Prawie nierozpuszczalny w wodzie jodek rtęci(II) rozpuszcza- 
się jednak łatwo w nadmiarze roztworu jodku potasowego tworząc K 2 [HgJ 4 ]. W stanie 
gazowym cząsteczka J—Hg—J ma budowę liniową, natomiast w stanie stałym — struk¬ 
turę tetraedryczną. 

Klasa 2. Związki zawierające dygonalnie 
zhybrydyzowany atom rtęci 

W związkach rtęci(II) atom rtęci jest trwały wówczas, gdy jego powłoka walencyjna 
zawiera cztery, wspólne z innymi atomami, elektrony (dwie pary elektronowe). W takim 
przypadku atom ten jest dwuwartościowy. Istnieje wiele danych doświadczalnych, z któ¬ 
rych wynika, że w związkach zawierających atom rtęci w dygonalnym stanie walencyj¬ 
nym kąt między wiązaniami w X—Hg—X wynosi 180°. Stwierdzono to dla takich związ¬ 
ków, jak: H 2 NHgCl, HgS (cynober), HgCl 2 , HgBr 2 , HgJ 2 (w stanie gazowym) oraz 
HgO,HgĆl 2 . Bardzo mała wartość momentu dipolowego (ok. 0,42 D w temp. 25°C) 
w przypadku roztworu dwufenylortęci w rozpuszczalnikach obojętnych dowodzi również, 
że CHgC ==180°. Z wielkości tego kąta wynika, iż orbitale wiązania wykazują hy¬ 
brydyzację sp. Nie wyjaśniono jednak dotychczas, dlaczego taki stan atomu jest trwały 
oraz dlaczego w tak minimalnym stopniu wykazuje on tendencję do przejścia w stan 
tetraedryczny przez utworzenie dwu semipolarnych wiązań. Cząsteczki niektórych związ¬ 
ków zawierających dygonalnie zhybrydyzowany atom rtęci mpgą ulegać polimeryzacji, 
a wiązania mogą wykazywać w znacznym stopniu jonowy charakter. Tego typu związki 
omówiono już w klasie 1. Cząsteczki innych zaś związków, zawierające atom rtęci również 
w dygonalnym stanie walencyjnym, są monomerami o całkowicie kowalentnym charakte¬ 
rze wiązań. Tego typu'związki, jak np. Hg(C 2 H 5 ) 2 , omówiono w niniejszej klasie. Należy 
tu wspomnieć również o tym, że dotychczas nie otrzymano wodorku rtęci HgH 2 ). 

Trwałość wiązania Hg—C. Kowalentne wiązanie pomiędzy atomami rtęci i węgla 
zasługuje na uwagę z powodu swej bierności chemicznej; z trudnością ulega ono rozer¬ 
waniu i jest nieaktywne chemicznie. W dwumetylortęci atom metalu zachowuje się po¬ 
dobnie, jak grupa metylenowa w propanie 

H 3 C—Hg—CH 3 h 3 c—ch 2 —ch 3 

Wyjaśnienia trwałości wiązania Hg—C należy szukać w dużej wartości energii akty¬ 
wacji potrzebnej do rozerwania wiązania oraz w braku tendencji do pobierania elektronów 
przez atom rtęci od cząsteczek donorowych. Energia dysocjacji wiązania Hg—C jednakże 
nie jest wielka, Dla reakcji 1 ) 

H 8 C—Hg—CH 8 =[H 3 C—Hg + CH 3 

energia dysocjacji w temp. 300°C wynosi 51,3 kcal/mol, zaś dla reakcji 

H 3 C—Hg -'H 3 C+Hg 

równa się 5,5 kcal/mol. 

Energia dysocjacji wiązania ClHg—Cl wynosi 81 kcal/mol, zaś rząd wielkości energii 
dysocjacji wiązania X—C, gdzie X może być metalem lub niemetalem, w wielu przy- 

*) Ann. Reports, 52, 11 (1955). 
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padkach wynosi ok. 70 kcal/mol. Należy zauważyć, że prawie każdy metal usuwa ze 
związku rtęci(II) rodnik węglowodorowy; dlatego też dwualkilowe związki rtęci gwał¬ 
townie ulegają rozkładowi z utworzeniem rtęci metalicznej i węglowodoru parafinowego. 

Jednak nie można wnioskować o trwałości związku jedynie na podstawie ciepła two¬ 
rzenia danego wiązania z atomów. Właściwym kryterium jest zmiana energii swobodnej 
spowodowana jakimkolwiek przegrupowaniem wiązań, a zależy ona od wielu czynników, 
takich jak: rodzaj związku, stan fizyczny, stężenie produktów przemiany itp. 

Związki zawierające wiązanie Hg—C często wchodzą w reakcje, nie powodujące ro¬ 
zerwania tego wiązania. Jako przykład służyć może‘reakcja wilgotnego tlenku srebrowego 
z etylochlorkiem rtęci; produktem tej reakcji jest zasada — wodorotlenek etylo- 
rtęci(II), HgC 2 H 5 OH. Jest to ruchliwa ciecz, łatwo rozpuszczalna w wodzie. Związek 
ten ma odczyn zasadowy i zobojętnia kwasy; pod wpływem działania HgC 2 H 5 OH na sole 
amonowe wydziela się amoniak, natomiast podczas reagowania z solami metali wytrąca 
wodorotlenek danego metalu. Otrzymano następujące sole tej zasady: azotan, siarczan, 
octan i węglan. Podobnie jak w przypadku innych soli rtęci(II) (str. 529), względny sto¬ 
pień dysocjacji wymienionych soli w roztworze wodnym jest proporcjonalny do mocy 
kwasu, z którego dana sól powstała. . 

Można tu wymienić wiele soli innych związków, w których występujące wiązania 
Hg—C nie ulegają rozerwaniu podczas niektórych reakcji chemicznych. Grupę OH w po¬ 
chodnej fenolu i chlorku rtęci (II) („zrtęciowany fenol”) 

OH 

I Hg— Cl 

(f . . . 

można acetylować albo sprzęgać z solami dwuazoniowymi, a grupę NH 2 w pochodnej 
aniliny i chlorku rtęci („zrtęciowana anilina”) 

nh 2 

. I Hg—Cl 

er . 

można acetylować, alkilować,. dwuazować oraz sprzęgać. Oba te związki rozpuszczają 
się w amoniaku; pod wpływem działania kwasów na powstały roztwór wytrącają się 
one w postaci niezmienionej. Inny związek tego typu, HOCH 2 CH 2 HgCl, nie ulega roz¬ 
kładowi aż do temp. 154°C. Pod wpływem działania mocnych zasad lub tlenku srebro¬ 
wego w związku tym następuje jedynie wymiana chloru na grupę OH. W wyniku 
działania na Na 2 S wytrąca się (HOCH 2 CH 2 Hg) 2 S. Grupę OH w tym związku można 
benzoilować, a w wyniku działania jodu — wytrąca się jodohydryna. Pod wpływem dzia¬ 
łania, kwasów następuje jednak wydzielenie etylenu. 

Tworzenie się wiązania Hg—C. Wiązanie Hg—C może być łatwo utworzone, ponieważ 
jest ono trwałe. Jeżeli obok tego wiązania występują w jakimś związku również wiązania 
rtęć-tlen lub rtęć-halogen (wiązanie Hg—O lub Hg—X), zwykle one właśnie zostają 
rozerwane. Ogólne metody otrzymywania związków zawierających wiązania Hg—C są 
następujące: 

1) reakcje, w których następuje wymiana różnych pierwiastków w odpowiednim 
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związku węgla na atom rtęci; pierwiastkami tymi mogą być: H, Mg, B, Al, Sn, Sb, N, O 
lub halogen. Rtęć wprowadza się do reakcji bądź w postaci czystego metalu, bądź jako 
amalgamat sodowy, czy też halogenek, octan* lub tlenek rtęci (II); 

2) działanie octanu rtęci(II) na olefiny. 

Poniżej podano poszczególne przykłady tych ogólnie przedstawionych metod. 

Zastąpienie wodoru rtęcią. Proces taki nosi nazwę „rtęciowania” 
(;mercuration ). W związkach aromatycznych reakcja ta zachodzi w wyniku podziałania 
na dany związek, np. benzen, octanem rtęci(II) pod zwiększonym ciśnieniem, w temp. 
100— 110°C. 

+ Hg(OCOCH 3 ) 2 = Hg° c °CH 3 + HCOOCHs 

Dwupodstawione pochodne tego typu są zawsze izomerami o r t o lub para. Znacznie 
łatwiej reagują związki heterocykliczne. Tiofen można wydzielić z benzenu w postaci 
związku C 4 H 3 S • HgOCOCH 3 w wyniku jednogodzinnego gotowania zanieczyszczonego 
benzenu z zawiesiną tlenku rtęci(II) w wodnym roztworze kwasu octowego; benzen w tych 
warunkach nie reaguje. 

W przypadku związków alifatycznych reakcję rtęciowania prowadzi się przy użyciu 
tlenku rtęci(II) w obecności mocnych zasad., Jeżeli reagentem organicznym jest alkohol 
etylowy, wówczas tworzy się heksameryczny węglik o wzorze C 2 Hg 6 0 4 H 2 ; 
związek ten jednak musi być spolimeryzowany. Występuje on w postaci żółtego proszku; 
z kwasami tworzy nierozpuszczalne sole. Jest on całkowicie odporny na działanie takich 
związków, jak: H 2 S, woda królewska, KMn0 4 , K 2 Cr 2 0 7 lub NaOCl, natomiast ulega 
powolnej reakcji z S0 2 , NH 4 OH oraz NH 2 NH 2 . Ogrzany powyżej temp. 230°C gwałtow¬ 
nie wybucha. 

Zastąpienie innego metalu rtęcią. W wyniku działania bromku 
rtęci(II) na takie związki, jak: bromek metylomagnezowy, trójmetylobor, czterometylo- 
cyna czy też pięciometyloantymon, powstaje dwumetylortęć 

Sn(CH 3 ) 4 + 2HgBr a - 2Hg(CH 3 ) 2 + SnBr 4 

W obecności rozcieńczonego HC1 w niskiej temperaturze reaguje zgodnie z następu¬ 
jącym równaniem: 

2A1 4 C 3 + 3HgCl 2 + 18HC1 =* 3Hg(CH 3 ) 2 + 8A1C1 3 

Zastąpienie azotu rtęcią. Podwójna sól chlorku benzenodwuazoniowego 
i chlorku rtęci (II) pod wpływem działania sproszkowanej miedzi rozkłada się w następu¬ 
jący sposób: 

C 6 H 5 N 2 C1 • HgCl 2 + 2Cu - C 6 H 5 HgCl + 2CuCl + N 2 

Zastąpienie tlenu rtęcią. Reakcja amalgamatu sodu z siarczanem etylu 
zachodzi w myśl równania: 

C 2 H 5 -0^ /O C 2 H 5 

+ Hg( am ^ g a amat )= / Hg + Na 2 S0 4 
C 3 H 5 —O O C 2 Hs 

Octan etylu działa jako katalizator tej reakcji. 
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Zastąpienie halogenu rtęcią. Rtęć metaliczna reaguje jedynie z CH 3 J, 
JCH 2 CH 2 J, C 6 H 5 CH 2 J oraz CH 3 CH=CHJ. Reakcje te zachodzą w normalnej tempera¬ 
turze na świetle słonecznym. Reakcje rtęci z halogenkami alkilowymi przebiegają trudniej 
niż w przypadku cynku lub magnezu. Dwufenylortęć można otrzymać w reakcji bromo- 
benzenu z sodem i chlorkiem rtęci(II) w roztworze benzenowym. 

Przyłączenie związków rtęci do etylenu. Podczas przepuszczania 
etylenu przez metanolowy roztwór octanu rtęci(II) powstaje prawdopodobnie związek 
€H 3 COOHgOH w formie zasadowej: . 

H H H H 

\ / II 

C=C + CH 3 - COOHgOH = CH 3 COOHg—C—C—OH 

»/ s, u 

Po usunięciu jednej cząsteczki wody tworzy się dimer tego związku. 

Alkilowe i arylowe pochodne rtęci. Niektóre własności kilku spośród tych związków 
podano w tabl. 16,4. 

Tablica 16.4 

Alkilowe i arylowe pochodne rtęci (wszystkie związki są monomerami) 



Temp. 

top¬ 

nie¬ 

nia 

°C 
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top¬ 

nie¬ 

nia 

°C 

' 

Temp. 

wrze¬ 

nia 

°C 

i 

' 

Temp. 

top¬ 

nie¬ 

nia 

°C 

Temperatura 
wrzenia, °C 

CH 3 HgOH 

137 

CH 3 HgCl 

. i 

167 

(CH 3 ) 2 Hg 

92 

(C 6 H 5 ) 2 Hg 

125 

204 (13,5 mm 
Hg) 

C 2 H 5 HgOH 

37 

C 2 H 5 HgCl 

192 

(C 2 H 5 ) 2 Hg 

159 

(o-tol) 2 Hg 

107 

219 (14 mm 
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Hg) 


Dwuetylortęć/Hg(C 2 H 5 ) 2s jest ruchliwą cieczą o tw. 159°C, rozpuszczalną w benzenie 
i chloroformie. Można ją otrzymać następującymi metodami: 

1) reakcja między halogenkami rtęci(II) i odczynnikiem Grignarda 

2C 2 H 5 MgBr + HgCl 2 - MgBr 2 + Hg(C 2 H 5 ) 2 + MgCl 2 

2) wytrząsanie jodku etylu z amalgamatem sodu 

HgNa 2 -f 2C 2 H 5 J = Hg(C 2 H 5 ) 2 + 2NaJ 

3) redukcja sodem lub sproszkowaną miedzią jednohalogenopochodnych organicz¬ 
nych rtęci 

2C 2 H 5 HgCl + 2Na.= Hg(C 2 H 5 ) 2 + 2NaCl + Hg 

Równowaga reakcji R 2 Hg+HgX 2 ^ 2RHgX przesunięta jest w kierunku tworzenia 
dwualkilortęci. Pochodne dwualkilowe rtęci są związkami trwałymi, o ile ze środowiska 
reakcji usunie się HgX 2 albo drogą strącania, jak np.: 

(RHg) 2 S = R 2 Hg + HgS 
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lub też przez utworzenie kompleksu, jak np.: 

2RHgJ + 2KJ = R 2 Hg -f K 2 HgJ 4 

Dwuetylortęć ma własności toksyczne i wywołuje powstawanie pęcherzy na skórze. 
Związek ten jest odporny na działanie pospolitych reagentów, jednakże ulega on nastę¬ 
pującym reakcjom: 

1) rozpad z utworzeniem butanu i rtęci w wyniku przechowywania (powolny w ni¬ 
skich temperaturach, szybki — w wysokich) 

Hg(C 2 H 5 ) 2 = Hg + QH 10 

2) redukcja do etanu w wyniku działania wodoru pod ciśnieniem (np. 50 Atną) w od¬ 
powiednio podwyższonej temperaturze (200°C) 

H a + Hg(C 2 H 5 ) 2 = Hg + C 2 H 6 

3) reakcja z metalami, takimi jak: Li, Na, Be, Mg, Zn, Cd, Al, Si, Sb, Bi i Te za¬ 
chodząca w myśl następującego równania: 

2Li + Hg(C 2 H 5 ) 2 = Hg + 2LiC 2 H 5 

4) reakcje z halogenami, chlorkami niemetali oraz z halogenkami acyli przebiegające 
w następujący sposób: 

Hg(C 2 H 5 ) 2 + 2Cl a = HgCl a + 2C 2 H 5 C1 

Hg(C 2 H 5 ) 2 + 2HC1 - HgCl 2 + 2C 2 H 6 
3Hg(C 2 H 5 ) 2 -f- 2PC1 3 = 2P(C 2 H 5 ) 3 + 3HgCl a 
Hg(C 2 H 5 ) 2 + CH 3 COCl = HgClC 2 H 5 + CH 3 COC 2 H 5 

chlorki: BC1 3 , SiCl 4 , AsC 1 3 i SbCl 3 reagują identycznie, 

5) zachodzi również reakcja z tlenkami: N 2 0 3 , N 2 0 4 , S0 3 i C1 2 0; NO nie reaguje 
z dwuetylortęcią. 

Dwuetylortęć jest odporna na działanie takich reagentów, jak: powietrze, woda, 
etery, aminy, alkohole, organiczne związki karbonylowe, parafiny, olefiny i chlorki 
alkilowe. Z zasadami dwuetylortęć zasadniczo również nie reaguje. Przebieg reakcji z halo¬ 
genkami acyli jest podobny. 

Chlorek etylortęci, HgC 2 H 5 Cl, jest ciałem stałym o tt. 192°C; powstaje on w reakcji 
kwasu chlorowodorowego z dwuetylortęcią • 

Hg(C 2 H 5 ) 2 + HC1 = C 2 H 5 HgCl + C 2 H 6 

Chlorek etylortęci jest. znacznie mniej aktywny chemicznie niż odczynnik Grignarda, 
np. C 2 H 5 MgCl. Zachowuje się on biernie w stosunku do wody, alkoholu, amin oraz związ¬ 
ków karbonylowych, natomiast reakcja z halogenkami alkilowymi nie przebiega w spo¬ 
sób charakterystyczny dla związków magnezu [prowadziłoby to do utworzenia węglo¬ 
wodoru i chlorku rtęci (II)] 

C 2 H 5 MgCl + CH 3 C1 = C 3 H 8 + MgCl 2 

Chlorek etylortęci(II) ulega działaniu gorących stężonych kwasów, natomiast rozcień¬ 
czone kwasy nie rozkładają go. W wyniku działania acetylenu w roztworze alkalicznym 
na chlorek etylortęci(II) bardzo łatwo tworzy się dwuetylortęciowa pochodna acetylenu, 
C 2 H 5 —Hg—C^C—Hg—rC 2 H 5 . Jest to nielotna, rozpuszczalna w benzenie substancja 
o kowalentnym charakterze wiązania. 
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Klasa 3. Związki zawierające trygonalnie 
zhybrydyzowany atom rtęci 


Kompleks obojętny, (C 2 H 5 ) 2 S->HgCl 2 , powstaje podczas reakcji siarczku 
etylu z chlorkiem rtęci(I) (str. 546). Znany jest również kompleks etylenodwuaminy i chlor¬ 
ku rtęci(II), którego wzór można przedstawić następująco: Cl 2 Hg—NH 2 CH 2 CH 2 NH 2 — 
—HgCl 2 . 

Metanolowy roztwór octanu rtęci(II) absorbuje tlenek węgla na zimno i pod normal¬ 
nym ciśnieniem; reakcja ma następujący przebieg: 

CO 


CO + CH 3 CO • O • Hg - CH 3 CO • O • Hg N 

x o ■ COCH, 


Powstały w ten sposób związek rtęci topi się w temp. 110°C. Pod wpływem działania chlorku 
potasowego ulega on przemianie na ' 

CO 

/ 

Cl—Hg v 


OCH 3 


Kwas chlorowodorowy usuwa z tego związku CO tworząc kompleksowy chlorek rtęci(II); 
reakcja ta dowodzi, że CO jest związany koordynacyjnie z atomem rtęci. 

Aniony kompleksowe, [HgCl 3 ]~ i [HgClJ 2 ~, powstają podczas reakcji 
chlorku rtęci(II) z roztworem chlorku metalu alkalicznego; w obecności nadmiaru halo¬ 
genku litowca trwały jest tylko tetraedryczny anion. Stwierdzono, że związek NH 4 [HgCl 3 ] 
krystalizuje w sieci warstwowej. Innymi przykładami trygonalnych anionów komplekso¬ 
wych są aniony w związku Ca[Hg(CN) 3 ] 2 oraz w solach mieszanych typu K[Hg(CN) 2 X], 
gdzie X — Cl, Br, J. 

Stan hybrydyzacji grupy [HgCl 3 ] _ często ulega zmianie z trygonalnego na tetraedryczny 
na skutek dodatkowego skoordynowania innych cząsteczek. W ten sposób K[HgCl 3 ] 
tworzy K[HgCl 3 ,H 2 0] i K[HgCl 3 ,C 2 H 5 OH]. W roztworze jodku rtęci(II) i jodku po¬ 
tasowego (1 : 1) tworzy się kompleksowy jon [HgJ 3 ,OH 2 ]“. 


Klasa 4. Związki zawierające tetraedrycznie 
zhybrydyzowany atom rtęci 

Podobnie jak kadm, rtęć tworzy tetraedryczne związki o deficycie elektronowym. 
Jak już wspomniano na str. 536, nie stwierdzono istnienia wodorku rtęci, HgH 2 . Jednakże 
rtęć tworzy wszystkie pozostałe grupy związków tej klasy. 


Kompleksy niechelatowe 
Niechelatowe kompleksy obojętne 

Amoniakaty soli rtęci(H). W warunkach uniemożliwiających hydrolizę reakcja amo¬ 
niaku z halogenkami rtęci(II) prowadzi do powstania kompleksów typu (NH 3 ) 2 HgCl 2 . 
Warunki takie można zrealizować następującymi metodami: 
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1) działanie halogenku rtęci(II) na wodny roztwór amoniaku w obecności nadmiaru 
soli amonowej cofającej dysocjację wodorotlenku amonowego, v 

2) działanie czystego amoniaku (ciekłego lub gazowego) na suchy halogenek rtęci(II) 
lub na jego roztwór w acetonitrylu. 

Spośród tych związków najbardziej trwała jest pochodna chlorku, zaś najmniej trwała 
pochodna jodku. Etyloamina daje również odpowiednie związki dwuetylodwu aminowe 
Hg(EtNH 2 ) 2 Cl 2 . 

Jeżeli zamiast halogenku rtęci(II) użyta zostanie w reakcji sól rtęci(II) kwasu tlenowego, 
wówczas powstaje czteroamoniakat, np. [Hg(NH 3 ) 4 ](N0 3 ) 2 . W wyniku dodania chlorku 
sodowego do tego amoniakatu tworzy się dwuamoniakat chlorku rtęci(II). Podobnie dzia¬ 
łają bromek i jodek sodowy (fluorek nie reaguje). 

Struktura dwuamoniakatów halogenków rtęci(II) jest prawdopodobnie następująca: 


a 

Cl 



Jeżeli powyższy wzór sformułowano prawidłowo, wówczas atom rtęci w tych związkach 
występuje w tetraedrycznym stanie walencyjnym, a dwuamoniakaty słusznie zaliczono 
do klasy 4. Jednakże struktura taka nie została potwierdzona eksperymentalnie; nie 
wyklucza się również możliwości istnienia jonowej formy tego związku: [H 3 N—Hg— 
—NH 3 ]C1 2 . 

Dwuamoniakat chlorku rtęci(II) jest dobrze znanym topliwym białym pre- 
cypitatem. 


Niechelatowe aniony kompleksowe 

Cyjanokompłeksy, M 2 [Hg(CN) 4 ]. Sól potasowa tego typu ma anion o strukturze tetra- 
edrycznej (podobnie jak w przypadku kompleksów cynku i kadmu). Znane są także 
kompleksy M 2 [Hg(N0 2 ) 4 ] i M 2 [Hg(SClS0 4 ]. 

Halogenokompleksy. W reakcji chlorku, bromku lub jodku rtęci(II) z wodnymi roz¬ 
tworami halogenków metali alkalicznych tworzą się kompleksy typu M 2 [HgX 4 ] i M[HgX 3 ] . 
Fluorek nie daje takich kompleksów (fluor, podobnie jak tlen, nie wykazuje tendencji 
do tworzenia kowalentnych połączeń z rtęcią). Stwierdzono, że w obecności nadmiaru 
halogenku metalu alkalicznego powstają przede wszystkim kompleksy typu M 2 [HgXJ; 
trwałość tych kompleksów jest różna dla każdego chlorowca i można je w tym względzie 
uszeregować następująco: Cl < Br < J. Jon [HgX 4 ] 2 ~ ma strukturę tetraedryczną. 

Doświadczenia przeprowadzone z użyciem radioaktywnego izotopu bromu wykazały, 
że w związku K 2 [HgBr 4 ] wszystkie cztery atomy bromu są jednakowo silnie związane 
z atomem rtęci. , 


Niechelatowe kationy kompleksowe 

Podczas przepuszczania amoniaku przez nasycony roztwór azotanu amonowego, 
zawierającego azotan rtęci(II) w postaci zawiesiny, tworzy się sól [Hg(NH 3 ) 4 ](N0 3 ) 2J 
w której występuje niechelatowy kation kompleksowy. podobny sposób można otrzy¬ 
mać czteroamoniakaty takich soli rtęci(II), jak: siarczan, nadchloran, cyjanek i octan. 
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Kompleksy cfeelatowe 

Kompleksy obojętne. Acetyloacetonian rtęci(II) otrzymuje się w wyniku 
działania acetyloacetonianu sodowego na wodny roztwór chlorku rtęci(II). Jest to białe 
ciało stałe, słabo rozpuszczalne w wodzie i prawie nierozpuszczalne w rozpuszczalnikach 
organicznych. KOH nie wytrąca rtęci z tego związku. Hg 2 Cl 2 tworzy ten sam kompleks, 
, przy czym wytrąca się rtęć metaliczna. 

Z fosfiną i arsyną rtęć tworzy trzy związki, podobne do odpowiednich związków 
kadmu oraz połączenia o następującej strukturze: 

XX PR 3 



s\ /\ / X 

H \ / H \ / H \ 

X X pr 3 




X 


ustalonej na podstawie badań rentgenograficznych. 

Dwuszczawianortęcian amonowy o następującej budowie: 


X 


2NH+ 


H...O=C—O 

H**0=C—O 


Hg v 


,0—C=0-.-H 

O—C=0*«*H 



zawiera kompleksowy anion dwuszczawianortęcianowy. Szczawian rtęci(II) 
łatwo rozpuszcza się w roztworach szczawianów metali alkalicznych; otrzymany roztwór 
nie nadaje się jednak do analitycznego oznaczania jonów rtęci(II) i szczawianowych. 
Badanie temperatur krzepnięcia roztworu potwierdziło istnienie kompleksu. 

Znane są kationy kompleksowe typu Hg(dwuamina) 2 + , w którym dwu- 
aminą może być etylenodwuamina, propanodwuamina-1,2 lub dwuetylenotrój amina. 


Klasa 5. Związki zawierające oktaedrycznie 
zliybrydyzowany atom rtęci 

Obojętne kompleksy zawierające atom rtęci w tym stanie walencyjnym nie są znane. 
Można wymienić trzy typy związków będących przykładami niechelatowych anionów 
, kompleksowych: M 3 [Hg(N0 2 ) 5? H 2 0]; M 2 Hg[Hg(N0 2 ) 6 ] i (en 2 H) 2 [HgCl 6 ]. Nie jest znany 
w tej klasie żaden kation kompleksowy, jednakże zaobserwowano, że takie sole, jak 
[Hg(NH 3 ) 4 ](ClO^a i [Hg(NH 3 ) 4 ](N0 3 ) 2 łatwiej rozpuszczają się w amoniaku niż w wodzie. 

Z kompleksów chelatowych występują jedynie kationy kompleksowe [Hgen 3 ]X 2 
i [Hgen 2 (H 2 0) 2 ]S0 4 . 

ZWIĄZKI RTĘCI® 

Prawie wszystkie związki rtęci(I) są solami; w roztworze dysocjują one w znacznym 
stopniu. Wodorotlenek, Hg 2 (OH) 2 , nie został wyodrębniony, lecz może występować 
w żółtym osadzie, który powstaje przejściowo podczas dodawania mocnych zasad do 
roztworu azotanu rtęci(I). Hg 2 (OH) 2 jest mocniejszą zasadą niż wodorotlenek rtęci(II). 
Sole rtęci(I) w roztworze również ulegają hydrolizie, choć w mniejszym stopniu niż sole 
rtęci(II). Rozpuszczalność takich soli rtęci(I), jak: siarczan, chlorek, bromek, jodek oraz 
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soli kwasów organicznych jest niniejsza w porównaniu z rozpuszczalnością odpowied¬ 
nich soli rtęci(II); rozpuszczalność zaś chloranu, azotanu i nadchloranu jest większa. 
Wzór jonu rtęci(I) ma postać [Hg—Hg 2+ ]. Poniżej omówiono pięć dowodów dwuatomo- 
wej budowy jonu rtęci(I). 

1) Ogg poddawał metaliczną rtęć działaniu roztworu azotanu srebrowego i określił 
stężenie jonów Ag + oraz rtęci(I) w stanie równowagi w roztworze oraz stężenie srebra 
w amalgamacie. Reakcja przebiega w myśl równania: 


albo 

Dla równania a) 
dla równania b) 


a) AgNOa + Hg = HgNOa 4* Ag(Hg) 

b) 2AgN0 3 + Hg = Hg a (N0 3 ) a + 2Ag(Hg) 

[Hg + ][Ag] 
kw [Ag + ] [Hg] ’ 

_ [Hg a + ] [Ąg] 2 
zas [Ag+] 2 [Hg] * 


W oparciu o założenie, że czynnik [Hg] jest stały (zawartość Ag w amalgamacie wynosiła 
tylko 0,05%) oraz że czynnik [Ag] jest proporcjonalny do stężenia srebra w amalgamacie, 
Ogg stwierdził, że gdy stężenie jonów rtęci(I) zmienia się w stosunku 8:1, wówczas K kw 
zmienia się w stosunku 3 : 1, natomiast K zas pozostaje stałe w granicach 20%. 

2) Ogg, a także Abel, poddając metaliczną rtęć działaniu roztworu azotanu rtęci(II) 
określili stężenia jonów rtęci(II) i rtęci(I) w stanie równowagi. Reakcja przebiega albo 

a) Hg(N0 3 ) 2 + Hg 
Dla równania a) 


dla równania b) 


Stwierdzono, że K zas jest wartością stałą, co sugeruje, że zachodzi jedynie reakcja b). 
Można przyjąć, że w temp. 18°C stosunek stężeń jonów [Hg 2 + ]/[Hg 2+ ] w obecności me¬ 
talicznej rtęci wynosi 116. 

(3) Ogg porównywał również zmiany przewodnictwa równoważnikowego przy zmianie 
stężenia wodnych roztworów azotanu rtęci(I) z odpowiednimi zmianami roztworów azo¬ 
tanu ołowiawego oraz azotanu srebrowego. Dla temp. 10°C ustalił on następujące war¬ 
tości: 


Rozcieńczenie, l/mol 

Przewodnictwo równoważnikowe, Q _1 cm 2 

Hg 2 (NO a ) 2 

Pb(N0 3 ) 2 

AgNOa 

250 

5 

69,58 

51,85 

102,16 

76,82 

84,04 

63,55 

Stosunek przewodnictw 

0,66 

0,67 

0,73 


Wynika z tego, że H $l + zachowuje się jak jon dwuwartościowy. 


- 2HgN0 3 albo b) Hg(N0 3 ) 2 + Hg - (Hg|+)(N0 3 ) 2 
[Hg+] 2 

kw [Hg 2 +][H g r 
[Hg 2+ ] 

* as [Hg 2+ ] [Hg] * 
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4) Z analizy rentgenograficznej krystalicznego chlorku rtęci(I) wynika, że ma on struk¬ 
turę składającą się z cząsteczek Cl—Hg—Hg—Cl. W kryształach wszystkich związków 
typu MCI atomy M i Cl ułożone są na przemian. 

5) W wyniku badań widma Ramana roztworu azotanu rtęci(I) w wodzie w obecności 
nadmiaru kwasu azotowego stwierdzono istnienie obok linii odpowiadających jonowi 
NO^ dodatkowych wyraźnych linii, których pochodzenie należy przypisać tworowi Hg— 
—Hg 2+ , ponieważ jon jednoatomowy nie może dawać linii w widmie Ramana. 

Trudno jest stwierdzić, czy jednostka strukturalną Hg—Hg tworzy związki kowalentne, 
czy też kompleksy typu X—Hg—Hg—X. Nie otrzymano dotychczas ani tlenku, ani 
siarczanu rtęci(I). Jednakże badania reakcji 

[Hg 2+ ] + Hg metal = [Hg 2+ ] 

wykazują, że w obecności wilgoci wymienione wyżej związki rtęci(I) mogą ulegać reakcji 
dysproporcjonowania. Stała równowagi dla tej reakcji wynosi: 

' _ [HgH H6 

[Hg 2+ ] [Hg] [Hg] ’ 

Rozpuszczalność rtęci metalicznej w wodzie jest równa 1 g/10 7 1. A więc: 

116 

K =■-—= 1,16* 10 9 . 
io - 7 

Z tego wynika, że jon rtęci(I) jest trwały w obecności rtęci, o ile stężenie jonu (Hg 2+ ) nie 
zmniejsza się do punktu zaniku. Następuje to wówczas, gdy otrzymywany związek rtęci(II): 
a) ma charakter wybitnie kowalentny, b) tworzy trwały kompleks, c) jest nierozpuszczalny. 
Poniżej' podano przykłady reakcji dysproporcjonowania dla wszystkich trzech możli¬ 
wości : 

a) Hg 2 J 2 = HgJ 2 -f Hg 

■ Hg 2 (CN) 2 - Hg(CN) 2 + Hg * ■ ■ • 

b) Hg 2 Cl 2 + (C 2 H 5 ) 2 S = Hg + (C 2 H 5 ) 2 S,HgCl 2 

NH 3 + Hg 2 Cl 2 - NH 2 HgHgCl - Hg + NH 2 —Hg—Cl 

c) Hg a O = HgO + Hg 
Hg 2 S = HgS + Hg 

Zgodność pierwszej z możliwych reakcji z warunkiem c) potwierdziły badania rentgeno- 
graficzne produktu tej reakcji. Jest to czarny proszek stanowiący produkt szybkiego 
rozkładu żółtej substancji, którą jest wodorotlenek rtęci(I); stwierdzono, że ten czarny 
proszek jest mieszaniną tlenku rtęci(II) i rtęci metalicznej. 

Można byłoby się spodziewać, że halogenki rtęci(I) będą wykazywać zarówno jonowy, 
jak i kowalentny charakter. Tymczasem nie stwierdzono charakteru jonowego zarówno 
we fluorku rtęci(I), który różni się od pozostałych halogenków jedynie rozpuszczalnością 
w wodzie, jak i w innych halogenkach rtęci(I). Wzory strukturalne oraz sieci krystaliczne 
tych związków nie zostały dokładnie poznane, jednak na podstawie badań rentgenogra- 
ficznych stwierdzono, że w kryształach występują jednostki strukturalne X—Hg—Hg—X. 

Fluorek rtęci(T), (Hg 2 F 2 ) w , tworzy tetragonalne kryształy. Łatwo rozpuszcza się on 
w wodzie, w której szybko ulega hydrolizie w myśl następującego równania: 

Hg 2 F 2 + 2H a O = Hg 2 (OH) 2 + 2HF 
Hg 2 (OH) 2 - Hg + H 2 0 + HgO 


35 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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Chlorek rtęci(I), (Hg 2 CI 2 )„ jest białą nierozpuszczalną substancją, która sublimuje. i 
w niskich temperaturach. Gęstość pary tej substancji odpowiada istnieniu cząsteczek | 
monomerycznych HgCl, jednak kilkoma metodami stwierdzono, że wynika to z rozkła- 1 
du termicznego przebiegającego następująco: ’g| 

Hg 2 Cl 2 ^Hg + HgCl 2 ' / : :i 

• ' ■ • • ■ 

Chlorek rtęci(I) ulega reakcji dysproporcjonowania dając rtęć metaliczną i związek 
rtęci(II), lecz tylko w takim przypadku, jeśli tworzące się jony rtęci(II) są natychmiast ; J 
usuwane ze środowiska reakcji. Równania tego typu reakcji z siarczkiem etylu i amonia- <| 
kiem podano poniżej. Na podstawie pomiarów dyfrakcji promieni X ustalono, że jedy- M 
nymi produktami reakcji amoniaku z chlorkiem rtęci(I) są: rtęć metaliczna, nietopliwy f 

biały precypitat o wzorze Hg(NH 2 )Cl, topliwy biały precypitat, Hg(NH 3 ) 2 Cl 2 oraz chlo- 'Ą 
rek zasady Miliona, Hg 2 NCl, który może występować w postaci hydratu Hg 2 NCl,H 2 0 j 
(str. 531). Wszystkie te związki są związkami rtęci(II). | 

Rodzaj produktu zależy od warunków prowadzenia reakcji: 

0,1 do 0,7 n wodny roztwór amoniaku -> Hg + Hg 2 NCl,H 2 0 
suchy gazowy amoniak -> Hg + Hg(NH 3 ) 2 Cl 2 

ciekły amoniak Hg + HgNH 2 Cl -> Hg(NH 3 ) 2 Cl 2 

Bromek rtęci jest bardzo podobny do chlorku, zaś jodek jest mniej trwały, a w obecności i 
wilgoci w temperaturze normalnej ulega powoli reakcji dysproporcjonowania do jodku :| 
rtęci(II) i rtęci metalicznej. , J 

Azotan rtęci(I) jest jedną z najlepiej poznanych soli zawierających jon rtęci(I). Jest i 
on rozpuszczalny w wodzie, z której krystalizuje w postaci dwuhydratu; należy przypusz¬ 
czać, że w hydracie występuje jon [H 2 0-~»Hg—Hg<^OH 2 ] 2+ . Zakładając istnienie takiej J 
budowy można przyjąć następującą strukturę kowalentną dla trójchlorooctanu: 

ci 3 c^ cci 3 Ą 

O— Hg— Hg—O— C\ 

S % . .4 

o o 

Wartość momentu dipolowego dla tego związku (2,65 D) jest porównywalna z momen- j 
tern dipolowym estru hydrochinonu CC1 3 C0 • Q/ yO • C0CC1 3 (1,50 D). Azotan 
rtęci(I) reaguje z heptasulfimidem, S 7 NH, tworząc żółty produkt, który ciemnieje pod 
wpływem działania powietrza i światła; wzór tego związku można przedstawić nastę¬ 
pująco: S 7 N—Hg—Hg—NS 7 . Na temat wszystkich tych wzorów kowalentnych można -Ą 
wysunąć zarzuty, że przedstawiają one każdy atom rtęci jako znajdujący się w stanie 1 
dwukowalentnym, aczkolwiek nie ma dowodu, że nastąpiło utlenienie rtęci(I) do rtęci(II). 

Azotan i nadchloran rtęci(I) reagują z rozcieńczonym roztworem amoniaku dając 
rtęć metaliczną i pochodne zasady Miliona (str. 531). 

Związki kompleksowe rtęci(I). W literaturze podano, że istnieje tylko jeden kompleks 
rtęci(I), N 2 H 4 • Hg 2 (N0 3 ) 2 , którego budowę można przedstawić w następujący sposób: j 
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Rozdział 17 

GRUPA OKRESOWA fflG: BOROWCE 
BOR, GLIN, GAL, IND I TAL 


I i; : - 

Powłoki walencyjne w atomach pierwiastków tej grupy mają konfigurację elektro- 
ł nową s 2 p x . Podobieństwa i różnice między tworzonymi przez te pierwiastki związkami 
przedstawiono w tabl. 17.1. 

. Pierwiastki tej grupy występują w większości związków .w trzecim stopniu utlenie¬ 
nia 1 ). W przypadku talu najbardziej trwałymi i najbardziej charakterystycznymi związka- 
\ mi są jednak związki talawe, w których metal znajduje się w pierwszym stopniu utlenienia. 

Również w dalszych grupach układu okresowego cięższe pierwiastki wykazują w wyraźnym 
1 j stopniu zdolność do tworzenia trwałych związków, w których wartościowość pierwiastka 
j; jest o dwie jednostki mniejsza od wartościowości charakterystycznej dla danej grupy. 
T Po raz pierwszy na tę prawidłowość zwrócił uwagę Sidgwick; występowanie jej przypisał 
| obecności biernej pary elektronowej. W celu wytłumaczenia faktu istnienia związków 
| talawych Sidgwick założył, że elektrony 6s atomu talu mogą stać się bierne — mogą one 
| utworzyć zamkniętą powlokę, analogiczną do powłoki 1 s atomu helu 2 ). Pojedynczy elektron 
\ 6 p atomu talu zachowuje się w tym stanie podobnie jak elektron 2 s atomu litu lub elektron 
4y atomu miedzi jednowartościowej. Według alternatywnego wyjaśnienia faktu istnienia 
! związków talawych przyjmuje się, że atom talu jest zhybrydyzowany dygonalnie, przy 
czym jeden zhybrydyzowany orbital zajęty jest przez wolną parę elektronów. Tego rodzaju 
J | interpretacja jest nie do przyjęcia ze względu na trudność dostosowania tej struktury do 
jonu Tl + , jak również dlatego, że związki takie, jak T1C1 lub T1A, powinny (zgodnie z tą 
hipotezą) wykazywać silne właściwości donorowe, tworząc kompleksy typu C1T1->B(CH 3 ) 3 
1 i AC1T1->B(CH 3 ) 3 ; związki tego typu nie są znane. 

| Wszystkie pierwiastki tej grupy (z wyjątkiem boru) tworzą związki, w których wartoś¬ 
ci ciowość pierwiastka jest mniejsza niż trzy. Glin, gal i ind tworzą pewną liczbę związków 
: -zawierających jedno wartościowe atomy tych pierwiastków (tabl. 17.1). Budowa związ¬ 
uj ków takich nie jest znana, tym niemniej daje się ją wyjaśnić, jeśli założyć występowanie 
•H; biernej pary elektronowej. W nietrwałym AlO glin jest dwuwartościowy, lecz poza tym 


x ) Stopień utlenienia pierwiastka oznacza liczbę elektronów, które atom danego pierwiastka wykorzy- 
wiązania lcowalentnego, semipolamego lub jonowego. 

owania się elektronów nie można przewidzieć na podstawie znajomości potencjałów 
talu (tabl. 17.2). Dla Al, Ga, In i Tl różnice pomiędzy pierwszym i drugim potencja- 
; tego samego rzędu. 


j . staje do utworzenia 
2 ) Takiego zacb 
| jonizacyjnych indu i 
|łem jonizacyjnym są 
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Przykłady typów związków tworzonych 







Metal w pierwszym 

1 





Charakter związku 

B 

str. 






Proste związki jonowe lub 
kowalentne 








Kompleksy 



"'ii 

■■'Ą 






Metal w trzecim 


Stan atomu metalu 




; 

' 

Klasa 

Hybrydyzacja 

Ładu¬ 

nek 

for¬ 

malny 

Wiąza¬ 

nia*) 

Typy powstających tworów 

B 

str. 

1 

: 

1 




cząsteczki olbrzymy o wiązaniach 
mających dwojaki charakter: jono¬ 
wy i kowalentny 

B 12 C 3 ; B 2 0 3 ; B 2 S 3 ; BPO 4 

BAs 0 4 ; borki metali 

. 
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2 

Dygonalna 

- 


związki obojętne 
aniony kompleksowe 

kationy kompleksowe 

brak 



3 

Trygonalna 

0 

3(7 

związki obojętne 

\ 

aniony 

B(CH 3 ) 3 ; B(C 6 H 5 ) 3 

B(CH 3 ) 3 C1; B(CH 3 )C1 2 
B[N(CH 3 ) 2 ] 3 

BC1 2 [N(CH 3 ) 2 ]; H 3 B0 3 
B(OC 2 H 6 ) 3 ; B(OQH 5 ) 2 CH 3 
B(OC 2 H 5 ) s C1 

B(OCOCH 3 ) 3 

BX 3 (X = F; Cl; Br; J) 

B 2 (0II),; B 2 CI 4 ; BJ, 

[BOJ 3 -; [B 3 O e ] 3 -; [B0 2 -] b 

560 

560 

561 
561 
565 

565 

568 

564 

i 

; ■ ■ i 
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Tablica 17.1 

przez pierwiastki grupy IIIG 


stopniu utlenienia 


Al 

str. 

Ga 

str. 

In 

str. 

Tl 

str. 

A 1 H; A1 2 0; A1 2 S 
A! 2 Se; A1F; A1C1, 
AIBr 

i 

602 

Ga 2 0; Ga 2 S 

GaCl; GaBr; Gaj 
Ga [GaCIJ; 
Ga[AlCl 4 ] 

618 

In 2 X (X = O; S; 

Se; Te) 

InY (Y = Cl; Br; 

J) 

In[InCl 4 ]; 

In 3 [InCl 6 ] 

625 

HN 3 ; T1 3 N; TlaO; 
TIOH 

T1 2 S; T1 2 S 6 ; 

n(NOj) 

T1X (X = F; Cl; 
Br; J) 

633 



i 




(TlOCaHs^; T1A 
(T1[SC(NH 2 ) 2 ] 4 }C1 

636 


stopniu utlenienia 


Al 

str. 

Ga 

str. 

In 

str. 

Tl 

str.! 

(A1H 3 )„; A1 4 C 3 

603 

GaN; Ga 2 0 3 ; Ga 2 S 3 

619 

InN; ln 2 0 3 ; 


TI 2 O 3 ; T1 2 S 3 ; TlF s 

637 

A 1 ,( 0 ), 


GąF 3 

620 

In(OH ) 3 




A1N; A1P; A1 2 0 3 
Al(OH ) 3 

604 



In 2 S 3 ; InF 3 

626 



A 12 S 3 \ A 1 F 3 

606 









S—Ga—Ga—S 

620 





brak 




H[OInO]; 

NH 4 [SInS] 

627 

[J—Tl—J]J; 
[C 6 H 6 -T1.C 6 H 5 ]C1 

638. 

AICI 3 powyżej temp. 


Ga(CH 3> 3 powyżej 


In(CHa )3 (w stanie 


T1(CH 3 ) 3 ; 


800°C 

607 

temp. 100°C 

621 

gazowym) 

627 

T1(C 2 H 6 ) 3 ; 

639 



GaCl 3 ; GaBr 3 ; 
GaJ 3 ; 




T1(C 6 H 6 ) 3 


■ ° 


wszystkie powyżej 






; ‘ . 


temp. 800°C 

620 










Tetraedryczna ' '• ; Trygonalna 




Metal w trzecinp 


H—B B—H 


*H—N N—H 

^B^ 

Ł. 


aromatyczne związki pierścieniowe 


O 

/V 

H—B B—H 


H 2 C-CH 2 


O O 


h 2 n+ n 

w 

B~ 


związki o deficycie elektronowym B 2 H 6 ; B 4 H 10 ; B 5 H 9 ; B g H l: 


centrycz- 


BioH 14 

pochodne metylowe B 2 H 6 
B 2 H 5 X (X = Cl; Br; J) 
H 2 B[NH 2 ,H]BH 2 
H 2 B[N(CH 3 ) 25 H]BH 2 
H 2 B [N(SiH 3 ) 2s H]BH 2 
Be(BH 4 ) 2 ; AICBHJ,; Ti(BH 4 ) 3 


| kompleksy obojętne 


(CH^N-BH,; OC-BH 3 
H 3 N.BF 3 , (C 2 H 5 ) 2 O BCl 3 


nasycone związki borazolu 


niechela- | 
towe <j 


kompleksy anionowe M(BH 4 ) [M = Li; Na; K; R 4 N] 594 i 
HBF 4 ;H[BF 3 OH];H[BF 2 (OH) 2 ] 596 1 
K 2 [H 2 OHB • BH 2 OH] 597 | 


l ... * 

[ kompleksy kationowe brak 

j" kompleksy obojętne BF 2 A 

* •- 


\/\/°x y° 

I I B 

kompleksy anionowe \ y \ 

l \y \ Q y \ Q 

l wolframianoborany . 

w kompleksy kationowe [BA 2 + ][FeCl 4 ] 
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stopniu utleniania 


brak 


. 

■ 

brak 


brak 

. 

brak 


AUCHa)* 

608 

Ga 2 H 6 ; 


In(CH 8 ) 3 ; 

627 

[(C 2 H 5 ) 2 H(OC 2 H 5 )] 2 

641 

AlsJC, |X = C1; 


Ga 2 H 2 (CH 3 ) 4 

621 

Xn(C 6 H 5 ) 3 

628 



Br; J] 

610 

Ga 2 (CH 3 ) 6 ; 


In 2 X 6 [X = Cl, 


. 




G a 2 (CH 3 ) 4 (NH 2 ) 2 
Ga 2 X 6 [X = Cl; 


Br, J] 

628 



' 


Br; J] 

623 





X 3 A1<-D [X = Cl; 


(CH 3 ) 3 Ga<—NH 3 

624 

[In(CH 3 ) 3 ] 2 0(C 2 H 6 ) 2 

629 

(CH 3 ) 3 T1^-0(C 2 H 5 ) 2 


Br] 

[D = NH 3 ; 
NCCH 3 ; 

ph 3 

0 (c 6 h 5 ) 2> 

sh 2 ] 

612 

• 






(CeH^aAl-NH,; 
(C 6 H 5 ) 3 AIO (C 2 H 5 ) 2 

612 







M[A1HJ [M = Li; 


Li[GaH 4 ]; 

624 

In[InCl 4 ] 

625 

H[tici 4 ]; 

639 

Na; 1 / 2 Ca] 

615 

Tl[GaH 4 ] 




H 2 rn0Cl 3 ],3H 2 0 


MtAlCOC,^),] 

615 

Na[(CH 3 ) 3 Ga- 





K[A1X 4 ] [X = Cl; 

Br; J] 

615 

• NH 2 -Ga(CH 3 ) 3 ] 

624 

■ 




brak 


brak 






brak 






(C 2 H 5 ) 2 nA 

NH 4 [T1(C 2 0 4 ) 2 ],H 2 0 

642 

brak 








brak 
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przykładem nie są znane żadne inne związki, w których pierwiastki tej grupy byłyby 
dwuwartościowe. 

Typy związków, w których pierwiastki te występują w trzecim stopniu utlenienia 
przedstawiono w tabl. 17.1. Nie są znane proste trójwartościowe kationy tych pierwiastków, 
natomiast wszystkie one tworzą pewną liczbę nielotnych związków o strukturze cząste¬ 
czek olbrzymów, w których wiązania mają charakter w pewnym stopniu jonowy. Struk¬ 
tura krystaliczna tych związków staje się coraz bardziej jonowa w miarę wzrostu liczby 
atomowej pierwiastka. Hybrydyzacja dygonalna prawie nie występuje; tylko ind (w nie¬ 
licznych przypadkach) tworzy aniony, a tal kationy, które mogą mieć tego rodzaju struk¬ 
turę. Interesujący jest związek galu, Ga 2 S 2 , którego strukturę można porównać ze struk¬ 
turą chlorku rtęci(I). 

Spośród pierwiastków omawianej grupy hybrydyzacja trygonalna jest najbardziej 
charakterystyczna dla boru. Wyjątkowe w całej grupie są pierścieniowe związki boru o cha¬ 
rakterze aromatycznym. Wspólna dla wszystkich tych pierwiastków jest hybrydyzacja tetra- 
edryczna, lecz podczas ,gdy bor tworzy wiele kompleksów o strukturze tetraedrycznej, 
to pozostałe pierwiastki dążą do tworzenia kompleksów opisywanych przez hybrydyzację 
oktaedryczną. Zdolność do tworzenia kompleksów o strukturze tetraedrycznej maleje 
stopniowo w kierunku od boru do indu, lecz dla talu ponownie wzrasta — prawdopo¬ 
dobnie dlatego, że dzięki obecności potencjalnie biernej pary elektronowej w atomie talu 
staje się on raczej cztero-, a nie sześciokoordynacyjny. 

Charakterystyczne dla tej grupy są związki o deficycie elektronowym, zawierające 
wiązania trójcentryczne. W przypadku boru poznano wiele związków tego typu; należą 
do nich borowodory i borowodorki. Glin i gal również tworzą związki zawierające wią¬ 
zania trójcentryczne, natomiast nie ma pewności, czy tego rodzaju budowę można przy¬ 
pisać jakiemukolwiek ze związków indu lub talu. Warto zauważyć, że trójhalogenki i trój- 
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c.d. tablicy 17.1 


stopniu utleniania 


A1(BH 4 ) 3 ; 

AljjH 2 (BH 4 ) 4 

592 

•t 






M 3 [A1F 6 ] [M = Li; 


GaF 3 (H 2 0) 3 ; 






Na; K; NH 4 ] 

615 

GaF 3 (NH 3 ) 3 


(NHAIInFe]; 


K 3 [T1C1 6 ]; 


[A1(H 2 0) 8 ]C1 3 


M 3 [GaF 6 ] [M = 


(NH 4 ) 2 [InF 5 ,H 2 0] 

629 

Cs 3 [T^Clg] 

643 

[A1(NH 3 ) 6 ]C1 3 

616 

= Li; Na; NHJ 

624 

tIn(H 2 0) 6 ](C10 4 ) 3 , 






[Ga(H 2 0) 8 ](C10 4 ) 3 


2H 2 0 

630 



aia 3 

616 

GaA 3 

624 

InA 3 

630 





M 3 [Ga(C 2 0 4 ) 3 L 


NHJIn^OA 

! 

(NH 4 ) 3 [X1(C 2 0 4 ) 3 1 

.643 

(NH4) 3 A1(C 2 0 4 ) 3 

616 

3H a O 


(H 2 0) 2 ] . 

630 

[Tl en 3 ]Br 3 ,2H 2 0 

643 



[M = Na; K; NH 4 ] 

624 

Pnen 3 ]Cl 3 
[In en 2 Cl 2 ]Cl 

630 




alkilki boru są prostymi związkami monomerycznymi, podczas gdy odpowiednie związki 
glinu są dimerami, w których występują wiązania trójcentryczne. Niektóre dane o pier¬ 
wiastkach grupy IIIG zebrano w tabl. 17.2. 


Niektóre własności pierwiastków grupy IIIG 


Tablica 17.2 



B 

Al 

Ga 

In 

Tl 

Liczba atomowa 

5 

13 

31 

49 

81 

Konfiguracja elektronowa 

2, 3 

2, 8 , 3 

2, 8 , 18, 3 

2 , 8 , 18, 18, 

2,8,18,32,18, 





3 

3 

Ciężar atomowy 

10,82 

26,97 

69,72. 

114,76 

204,39 

Gęstość 

2,13 

2,70 




Typ sieci krystalicznej 

złożona 

gęsto upa- 

złożona’ 

gęsto upa- 

gęsto upa- 

< 

(patrz str. 555) 

kowana 


kowana, nie- 

kowana 





co zniek- 






ształcona 


Temp. topnienia, °C 

2300 

659,7 

29,75 

155 

303,5 

Temp. wrzenia, °C 

2550 

1800 

ok. 2000 

1450 

1650 

Potencjał elektrodowy 




■ 

T1-+T1+. 

w skali wodorowej 

— 

+ 1,7 

+0,5 

+0,34 

+0,34 






T1+~>T1 +3 






-1,25 

Potencjał jonizacyjny, eV 






I 

8,26 j 

5,96 

5,97 

5,76 

6,07 

II 

25,00 1 

18,74 

20,43 

t 18,79 

20,32 

III 

37,75 

28,31 

30,6 

27,9 

29,7 

Promień kowalentny (tetra- 



. 



edryczny), A 

0,88 

1,26 

1,26 

1,44 

1,47 

Promień jonowy, M 3+ , A 

0,20 

0,50 

0,62 

0,81 

0,95 

(^ef)mol 

2,25 

3,14 

4,65 

4,65 

4,65 
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BOR 


BOR WOLNY 

Czysty bor otrzymuje się najlepiej przez przepuszczanie mieszaniny trójbromku boru 
i wodoru nad elektrycznie ogrzewanym włóknem z tantalu, przy czym temperatura może 
wahać się w granicach od 600 do 1600°C (tantal nie łączy się z borem poniżej 1800°C). 
Wyższa temperatura i niższe ciśnienie cząstkowe trójbromku boru (ok. 20 mm Hg) sprzy¬ 
jają powstawaniu osadu grubokrystalicznego. Niezbyt czysty bor otrzymuje się podczas 
ogrzewania trójtlenku boru albo fluoroboranu potasowego z Na, K, Mg, Ca, Al lub Fe 

KBF 4 + 3K = 4KF + B B 2 O s + 3Mg - 3MgO + 2B 


Reakcje boru 


T ab li ca 17.3 


Reagent 

Warunki reakcji 

Reakcje boru. 
bezpostaciowego 

Reakcje boru 
krystalicznego 

Powietrze 

ogrzewanie 

spala się na tlenek 

nie reaguje 



i azotek 


Tlen 

ogrzewanie 

spala się na tlenek 

prażony aż do rozża- 




rżenia utlenia się po- 

Siarka 

pary siarki nad borem 
w temp. 1200°C 

powstaje B 2 S 3 

wierzchniowo 

Selen 

ogrzewanie pierwiastków 

powstaje B 2 Se 3 


Para wodna 

temperatura czerwonego 

powstaje kwas borowy 



żaru 

i H a 


Fluor 

temperatura pokojowa 

zapala się 


Chlor 

ogrzewanie do temp. 410°C 

powstaje BC1 3 


Brom 

ogrzewanie do temp. 700°C 

powstaje BBr 3 


Jod 

ogrzewanie do temp. 




1250°C 

powstaje BJ 3 


Fluorowodór 

wrzący, stężony roztwór 

nie reaguje 

nie reaguje 

Kwas solny 

wrzący, stężony roztwór 

nie reaguje 

nie reaguje 

Kwas siarkowy 

gorący, stężony roztwór 

utlenia się w temp. 




250°C 

reaguje bardzo słabo 

Kwas chromowy 




w kwasie siarkowym 


i 

reaguje bardzo słabo 

Kwas azotowy 

roztwór rozcieńczony 

reaguje energicznie 

nie reaguje 


roztwór stężony 

zapala się 

prawie nie reaguje 

Nadtlenek wodoru 

roztwór stężony 

utlenia się do kwasu 

utlenia się powoli 

Nadsiarczan amonowy 

gorący roztwór wodny 

borowego 

reaguje nieznacznie 

Wodorotlenek sodowy 

wrzący stężony roztwór 

reaguje 

nie reaguje 


stopiony 

rozpuszcza się z wy¬ 

reaguje nieznacznie 



dzieleniem wodoru 

w temp. 500°C 

Nadtlenek sodu 

stopiony 


reaguje energicznie 

Na 2 C0 3 +KN0 3 

stopiony 


reaguje energicznie 

Dwutlenek węgla 

ogrzewanie 

powstaje B 2 0 3 i C 


Dwutlenek krzemu 

ogrzewanie 

powstaje B 2 0 3 i* Si 


h 3 po 4 

ogrzewanie do temp. 800°C 

powstaje B 2 0 3 i P 
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Tak otrzymany bor surowy (bor Moissana) ma postać brązowego, drobnego proszku 
zawierającego ok. 98% boru. 

Czysty bor krystaliczny jest czarny, nieprzezroczysty i odznacza się połyskiem meta¬ 
licznym. Jego własności elektryczne są takie jak własności półmetalu. Bor nie jest dobrym 
przewodnikiem elektryczności; jego przewodnictwo wzrasta mniej niż 100-krotnie ze 
wzrostem temperatury od 20 do 600°C. Gęstość boru wynosi 2,130, a twardość 9,3 (w skali 
Mohsa). Strukturę krystaliczną odmiany krystalizującej w postaci igieł oznaczono na 
podstawie danych rentgenowskich, uzyskanych metodą Weissenberga, oraz, z gęstości. 
Tetragonalna komórka elementarna zawiera 50 atomów. W narożach czterech prawie 
regularnych dwudziestościanów znajduje się 48 atomów. Dwudziestościany stykają się 
ze sobą w ten sposób, że wokół każdego atomu boru jest skoordynowane sześć innych 
atomów boru, położonych w narożach piramidy pentagonalnej. Dwa pozostałe atomy 
boru skoordynowane są tetraedrycznie. Średnie odległości pomiędzy jądrami atomów 
wynoszą 1,75—1,80 A. 

Bor umieszczony jest w układzie okresowym pomiędzy berylem, którego sieć krysta¬ 
liczna jest czysto metaliczną, gęsto upakowaną siecią heksagonalną, a węglem o sieci 
atomowej cząsteczki olbrzyma. 

Kryształy berylu, żgodnie z falowo-mechaniczną teorią wartościowości, mają struk¬ 
turę Blocha orbitali uogólnionych (patrz str. 199). Atomy węgla w diamencie połączone 
są natomiast zlokalizowanymi wiązaniami kowalentnymi. Budowa kryształu boru wskazuje 
na istnienie ciągłej struktury kowalentnej o dużych elementach dwudziestościennych. 

Oktaedryczna grupa B 6 występuje w niektórych borkach metali (patrz str. 558). Za¬ 
równo dwudziestościenne, jak i ośmiościenne ugrupowania atomów boru, a także wy¬ 
wodzące się z nich cząsteczki borowodorów (z wyjątkiem dwuborowodoru) charaktery¬ 
zują się obecnością trójkątnego ugrupowania trzech atomów boru. 

Czysty bor krystaliczny jest prawie bierny chemicznie, natomiast zanieczyszczony bor 
bezpostaciowy jest aktywny. Różnice w aktywności chemicznej ilustrują dane przed¬ 
stawione w tabl. 17.3. 


/ , ZWIĄZKI BORU 

Konfiguracja elektronowa atomu boru w stanie podstawowym przedstawia się na¬ 
stępująco: 1 s 2 2s 2 2p\ Potencjały jonizacyjne (w eV) dla atomu boru podano poniżej: 

ls ■ Is 2 s 2 s 2 p 

338,5 258,1 37,75 25,0 8,3 

W zwykłych warunkach reakcji chemicznych żaden elektron nie zostaje usunięty z atomu 
boru. W chemicznych połączeniach bor nigdy nie występuje jako prosty jon dodatni. 
W przeciwieństwie do wszystkich pozostałych pierwiastków grupy IIIG, bor w żadnym 
związku nie jest jednowartościowy. Wchodzący w reakcję atom boru wykorzystuje wszystkie 
trzy elektrony walencyjne do wytworzenia wiązań kowalentnych. Atom boru nie ulega 
hybrydyzacji dygonalnej, wskutek czego w klasie 2 (tabl. 17.1) nie występują związki 
boru. 

W trygonalnie (sp 2 ) zhybrydyzowanym atomie boru (klasa 3, tabl. 17.1) trzeci orbita! 
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2 p albo jest zupełnie niewykorzystany, albo zostaje użyty do utworzenia wiązania n na¬ 
leżącego do układu orbitalów niezlokalizowanych w pierścieniu śześcioczłonówym. 

Do związków, w których zhybrydyzowany trygonalnie atom boru nie wykorzystuje 
trzeciego orbitalu p należą m.in.: BF 3 , BC1 3 , BBr 3 i B[Ń(CH 3 ) 2 ] 3 . Doświadczalnie stwier¬ 
dzono, że cząsteczki ich mają budowę płaską, a<£XBX wynosi 120°. Układy sześcioczło- 
nowych pierścieni zawierających orbitale niezlokalizowane znaleziono w azotku boru, 
BN, mającym sieć krystaliczną typu grafitu, w borazolu i jego pochodnych (pierścienie 
sześcioczłonowe są analogiczne do pierścienia w cząsteczce benzenu), w trójmetyloboro- 
ksolu (BOCH 3 ) 3 oraz w jonie (B 3 O e ) 3 ~ występującym w trójmetaboranach metali alka¬ 
licznych. Być może, że w takich związkach, jak: BJ 3 , (CH 3 ) 3 B i (CH 3 0) 3 B, atom boru 
tworzy wiązanie uz, które nie należy do układu pierścieniowego. Związki te nie reagują 
łatwo jako akceptory z amoniakiem, eterem i tym podobnymi reagentami, a bierność 
ich można wytłumaczyć wykorzystaniem czwartego orbitalu boru do utworzenia wiąza¬ 
nia 7t z atomem jodu o małej elektroujemności, lub z nadsprzężonymi (hiper- 
skoniugowanymi) grupami CH 3 i CH 3 0. Jeżeli, jak już sugerowano, wiązanie n odgrywa 
jakąś rolę w niektórych rodzajach wiązań wodorowych, to atomy boru w krystalicznym 
kwasie borowym mogą tworzyć wiązania n. Należy podkreślić, że spośród pierwiastków 
podgrupy IIIG jedynie bor zdolny jest do wytworzenia układu wiązań złożonego z trzech 
wiązań o* i jednego wiązania n. Bor jest jedynym pierwiastkiem, który fworzy związki 
o budowie typu borazolu. Próby otrzymania A1 3 N 3 H 6 , A1 3 P 3 H 6 , Be 3 0 3 H 6 i B 3 P 3 H 6 nie 
powiodły się. 

W grupie BX 3 , w której występuje zhybrydyzowany trygonalnie atom boru, znajdują 
się tylko trzy pary elektronowe. Atom boru przyłącza z łatwością jeszcze jedną parę elektro¬ 
nową cząsteczki donora, dzięki czemu przybiera tetraedryczny stan walencyjny. Jeżeli 
w grupie BX 3 i w cząsteczce donora znajduje się przynajmniej po jednym atomie wodoru, 
to po utworzeniu związku addycyjnego może nastąpić ódszczepienie atomu wodoru, 
a pomiędzy atomem boru i centralnym atomem cząsteczki donora powstanie wiązanie n. 
Na przykład dwumetyloamina w reakcji z dwuborowodorem, przebiegającej w temp. 
—42°C, daje związek addycyjny dwumetyloaminy i trójwodoroboru; po ogrzaniu prze¬ 
chodzi on w N,N-dwumetyloaminoborynę 

2H(CH 3 ) 2 N + B 2 H 6 = 2H S B ■ N(CH 3 ) 2 H 

H 3 B • N(CH 3 ) a H = H 2 + H 2 B~N(CH 3 ) 2 

Istnienie reakcji tego typu można wytłumaczyć, przypisując wodorkowy charakter ato¬ 
mowi wodoru z grupy B—H. Atom ten łatwo może się połączyć z protonowym atomem 
wodoru grupy donorowej, dając wodór cząsteczkowy. 

Grupa trójwodoroborowa (bory nowa), BH 3 , nie występuje w stanie wolnym, 
ale reakcje jej dimeru, dwuborowodoru, sugerują często istnienie dwóch luźno związanych 
grup trójwodoroborowych, H 3 B—BH 3 . 

Atom boru jest typowym przykładem atomu określanego jako atom o deficycie elektro¬ 
nowym. Pojęcie deficytu elektronowego wiąże się z porównywaniem danych atomów 
z atomem węgla. W walencyjnej powłoce elektronowej atomu węgla znajdują się cztery 
elektrony, dzięki czemu atom ten zdolny jest.do przyjęcia bardzo trwałej, tetraedrycznej 
konfiguracji walencyjnej, w wyniku utworzenia dwucentrycznych wiązań er, przy czym nie 
następuje jonizacja lub tworzenie wiązań n. Natomiast w atomie boru znajdują się tylko 
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trzy elektrony walencyjne; nie może on zatem uzyskać tetraedrycznej konfiguracji walen¬ 
cyjnej w tak bezpośredni i prosty sposób, jak atom węgla. Z tego powodu mówi się, że 
atom boru jest atomem o deficycie elektronowym. Terminu tego można użyć w stosunku 
do jakiegokolwiek pierwiastka z grup: I, II lub III, ale zazwyczaj stosuje się go do tych 
pierwiastków, które pokrywają swój deficyt elektronowy tworzeniem wiązań trójcentrycz- 
nych. ' 

Ponieważ atom boru ma tylko trzy elektrony walencyjne, przeto zhybrydyzowany 
tetraedrycznie atom musi albo przyjąć ujemny ładunek formalny, albo utworzyć wiązania 
trójcentryczne. Znane są liczne związki, w których atom boru ma formalny ładunek ujem¬ 
ny. Zaliczyć do nich można obojętne związki niechelatowe, takie jak: F 3 B • N(C 2 H 5 ) 3 
i (C 2 H 5 ) 3 B • NH 3 , które powstają w wyniku reakcji akceptora z donorem, albo związki, 
w skład których wchodzą tetraedryczne aniony niechelatowe, jak np. (BH 4 )~* w Na + (BH 4 )~. 
Na podstawie znajomości elektroujemności boru można przewidzieć, że nie istnieją związki, 
w których atom boru występowałby w tetraedrycznym kationie niechelatowym, takim 
jak w hipotetycznym związku [B,4H 2 0 3+ [(Cl - ) 3 . Wszystkie związki, w których znajduje 
się tetraedrycznie zhybrydyzowany atom boru, stabilizowane są wiązaniami chelatowymi. 
Chelatowo związany atom boru występuje więc w kompleksach obojętnych oraz w kom¬ 
pleksowych anionach i kationach. 

Wiązanie trójcentryczne wprowadzone zostało w celu wyjaśnienia budowy dwuboro- 
. wodoru i innych borowodorów. Każde wiązanie trójcentryczne jest orbitalem moleku¬ 
larnym zajętym przez dwa elektrony; powstaje on z udziałów orbitalów atomowych 
trzech atomów. Dzięki wiązaniu trójcentrycznemu atom może przyjąć układ wiązań, dla 
osiągnięcia którego miałby zbyt mało elektronów, jeżeli tworzyłyby one zwykłe wiązania 
dwucentryczne. Naturę wiązań trójcentrycznych omówiono na str. 136, a rolę jaką od¬ 
grywają one w budowie borowodorów i innych związków boru —na str. 578. 

Chociaż połączenia boru z azotem lub tlenem mają strukturę warstwową, analogiczną 
do struktury grafitu i benzenu, to jednak bor różni się znacznie od węgla tym, że rzadko 
tworzy łańcuchy B—B. Niewiele jest związków [np. B 2 C1 4 i B 2 (OH) 4 ], o których wiadomo, 
że występują w nich pojedyncze wiązania B—B. W borze krystalicznym, w B 10 H 14 i C 3 B 12 
atomy boru ułożone są w narożach niemal regularnego dwudziestościanu. Podobieństwo 
struktury boru krystalicznego do struktury B 10 H 14 wyjaśniono na str. 583. 

ZWIĄZKI ZAWIERAJĄCE 

ATOM BORU W TRZECIM STOPNIU UTLENIENIA 
Klasa 1. Związki o charakterze jonowym 

Bor nie tworzy prostych jonów jednoatomowych; w klasie tej umieszczono wyłącznie 
związki boru o strukturze cząsteczek olbrzymów. W przypadku berylu, który w układzie 
okresowym poprzedza bor, znanych jest wiele związków tego rodzaju, natomiast bor two¬ 
rzy ich niewiele, a budowa ich jest złożona i niewyjaśniona. Następnym z kolei pierwiastkiem 
w drugim okresie jest węgiel, który tworzy jeszcze mniej związków o budowie cząsteczek 
olbrzymów; zarówno C0 2 , jak i CS 2 , CC1 4 oraz (CN) 2 śą w temperaturze pokojowej 
gazami. Azotek boru, który mógłby być umieszczony w tej klasie, omówiony zostanie 
w klasie 3 * (patrz str. 570), a borowodory omówiono w klasie 4. 







Wielkocząsteczkowe związki boru 
o wiązaniach mających charakter 
w pewnym stopniu jonowy 

Węglik boru, B 12 C 3 , powstaje podczas ogrzewania boru z węglem w piecu elektrycznym. 
Jest to czarna substancja o bardzo dużej twardości. Aczkolwiek wykazuje on znaczne 
przewodnictwo elektryczne, to jednak w temperaturze pokojowej jego przewodnictwo 
właściwe wynosi tylko 1/100 przewodnictwa grafitu polikrystalicznego; w temp. 500°C 
wartość stosunku obu tych przewodnictw wzrasta do 1/10. 

Największe zainteresowanie wzbudza struktura węglika boru. W 1943 r. Clark i Hoard 
ustalili, że elementami strukturalnymi w węgliku boru są proste łańcuchy utworzone 
z trzech atomów węgla oraz grupy złożone z dwunastu atomów boru ułożonych w naro¬ 
żach niemal regularnego dwudziestościanu. Elementy sieci rozmieszczone są w krysztale 
w ten sposób, że tworzą strukturę krystaliczną zbliżoną do struktury chlorku sodowego. 
Środek każdego dwudziestościanu znajduje się w położeniu jonu Na + , a centralny atom 
węgla w łańcuchu zajmuje miejsce jonu Cl~. Każdy atom boru otoczony jest przez pięć 
atomów boru z danego dwudziestościanu oraz atom węgla lub atom boru z dwudziesto¬ 
ścianu sąsiedniego. W ten sposób atómy boru tworzą w krysztale nie kończącą się sieć 
trójwymiarową. Atomy węgla znajdujące się na końcach łańcucha związane są z central¬ 
nym atomem węgla i z trzema atomami boru; centralny atom węgla łączy się tylko z dwo¬ 
ma atomami węgla w łańcuchu. 

Istnieją pewne dane świadczące o tym, że w węgliku boru rozpuszcza się bor; węgiel 
natomiast nie rozpuszcza się. 

Trójtlenek boru, B 2 G 3 , jest ciałem stałym o barwie białej, występującym w postaci 
zarówno krystalicznej, jak i szklistej. Powstaje on podczas ogrzewania boru bezpostacio¬ 
wego w powietrzu albo w wyniku prażenia kwasu borowego do temperatury ciemno¬ 
czerwonego żaru. Nie wykazuje on własności zasadowych. B 2 0 3 łączy się z wodą tworząc 
rozpuszczalny kwas borowy, który z mocnymi zasadami daje borany. Podczas ogrze¬ 
wania z niektórymi metalami (patrz str. 554) trójtlenek boru ulega redukcji do wolnego 
boru. Węgiel nie redukuje trójtlenku boru. Za pomocą analizy rentgenowskiej stwierdzo¬ 
no, że odmiana krystaliczna zbudowana jest z dwóch rodzajów tetraedrycznych grup 
B0 4 ułożonych w splecione łańcuchy spiralne. W widmie ramanowskim trójtlenku boru 
występuje linia 806 cm' 1 , która jest charakterystyczna dla pierścienia boroksolowego 
(patrz str. 575). 

Trójsiarczek boru, B 2 S 3 , jest ciałem stałym (tt. 310°C), sublimującym w temp. 200°C. 
Pali się w powietrzu i w chlorze. Pod wpływem działania wody hydrolizuje na kwas bo¬ 
rowy i siarkowodór. Nie rozpuszcza się w rozpuszczalnikach organicznych. Łączy się 
z amoniakiem tworząc sześcioamoniakat. 

Trójsiarczek boru można otrzymać przez ogrzewanie pierwiastków albo przez na¬ 
sycanie siarkowodorem roztworu trójbromku boru (BC1 3 nie reaguje) w dwusiarczku 
węgla lub w benzenie. W ciągu kilku dni z roztworu wypadają kryształy, których skład 
oznaczony krioskopowo odpowiada wzorowi H 2 S 4 B 2 . Po ogrzaniu kryształów otrzymuje 
się B 2 S 3 . 

Borki metali. Borki metali powstają podczas ogrzewania mieszaniny metalu z borem 
do temp. 2000°C. W związkach tych atomy metali połączone są z atomami boru, które 
w sieci mogą występować jako atomy pojedyncze (izolowane), w postaci: łańcuchów, 
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warstw heksagonalnych lub mogą tworzyć sieć trójwymiarową. Przykładami mogą być 
następujące związki, w których atomy boru występują jako: 


Atomy 

pojedyncze 

Mo 2 B 

w 2 b 


Łańcuchy 

Warstwy heksagonalne 

Sieci przestrzenne 

CrB 

A1B 2 

wb 2 

CaBe 

MoB 

CrB 2 

MnB 2 

i podobne związki 

WB 

Mo 2 B 5 

CoB 2 

Sr, Ba, La, 


w 2 b 5 

NiB 2 

Ce, Nd, Er, 

C, Tli 


Można przyjąć, że struktura krystaliczna borku wapniowego jest regularna. W każdym 
narożu komórki sześciennej znajduje się grupa tworzących oktaedr sześciu atomów boru. 
Atomy wapnia umieszczone są w środku komórki sześciennej. Jeżeli wiązania są kowa- 
lentne, to muszą one być wiązaniami wielocentrycznymi, ponieważ w komórce znajduje 
się tylko 20 elektronów wiążących. W krysztale A1B 2 atomy boru tworzą siep warstwową 
typu grafitu, a atomy glinu rozmieszczone są pomiędzy warstwami. Odległość B—B wy¬ 
nosi 1,73 A. Wokół każdego atomu boru najbliższymi równoważnymi sąsiadami jest 
sześć atomów glinu położonych w narożach słupa trygonalnego. A1B 2 , podobnie jak 
BN, może spełniać rolę „gospodarza” w stosunku do wbudowanych atomów. 

Fosforan i arsenian boru. Otrzymuje się je przez odparowywanie wodnego roztworu 
kwasu borowego zawierającego kwas fosforowy albo kwas arsenowy. Nie rozpuszczają 
się one w rozpuszczalnikach organicznych, a pod wpływem działania wody ulegają hydro¬ 
lizie. Sieci krystaliczne fosforanu i arsenianu boru są sieciami typu krystobalitu. Każdy 
atom boru, fosforu lub arsenu otoczony jest przez cztery atomy tlenu ułożone w naro¬ 
żach tetraedru. 


Klasa 3. Związki zawierające trygonalme 
zliybrydyzowany atom boru 1 ) 

Bor tworzy wiele związków, w których atomy jego występują w trygonalnym stanie 
walencyjnym. Podobnie jak atom berylu, atom boru staje się ^łatwością czterowartościowy 
w wyniku utworzenia obojętnych kompleksów, takich jak H 3 N-*BF 3 albo kompleksowych 
anionów w rodzaju [BF^]. Najprostszym wodorkiem boru jest B 2 H 6 (patrz str. 576), 
lecz chociaż monomer BH 3 nie istnieje, to jednak wiele dobrze znanych pochodnych 
grupy trójwodoroborowej (borynowej), BH 3 , do których należą trójhalogenki i trójalkilki, 
występuje w postaci monomerów. Znajdujący się w układzie pierścieniowym trygonalnie 
zhybrydyzowany atom boru gotowy jest przyjąć dodatkowy elektron i utworzyć jedna 
wiązanie tz 9 oprócz trzech wiązań o*. Wiązanie n wchodzi w skład układu orbitalów nie- 
zlokalizowanych w pierścieniu (patrz str. 571). 


Związki zawierające atom boru 
tworzący wyłącznie wiązania a 

W tabl. 17.1 wymieniono niektóre z tych związków. Są to związki dwóch typów: 
BX 3 i X 2 B—BX 2 . 


*) Atoiń boru nie występuje w dygonalnym stanie walencyjnym i dlatego nie istnieją związki, które 
można by umieścić w klasie 2. 
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Trójalkilo- i trójarylobor (trójalkilki i trójarylki boru). Własności fizyczne niektórych 
z nich podano w tabl. 17.4. Otrzymuje się je przez działanie trójfluorku boru na odczynnik 
Grignarda 

3C 2 H 5 MgBr + BF 3 - (G 2 H 5 ) 3 B + 3MgFBr 

Trójetyłobor zapala się samorzutnie w powietrzu lub w atmosferze chloru, natomiast 
z wodą lub z jodem nie reaguje. Pochodne arylowe nie ulegają wprawdzie samorzutnemu 
zapaleniu, lecz tlen z powietrza utlenia je z łatwością. W wyniku zetknięcia się trójetylo- 
boru z nadtlenkiem wodoru zachodzi ilościowo gwałtowna reakcja 

(C 2 H 5 ) 3 B + 3H 2 0 2 = 3C 2 H 6 OH + H 3 BO 3 

Trójetyłobor reaguje z acetaldehydem i z acetonem, a w wyniku reakcji wydziela się 
etylen i powstają związki alkoksy 

CH 3 CHO + (C 2 H 5 ) 3 B = C 2 H 5 0 • B(C 2 H 5 ) 2 + c 2 h 4 
CH 3 COCH 3 + (C 2 H 5 ) 3 B - (CH 3 ) 2 CH- o - B(C 2 H 5 ) 2 + c 2 h 4 

Z trójalkiloboru pod wpływem działania bromowodoru powstaje jednobromek, np. 
(C 2 H 5 ) 2 BBr, a ,brom w nieobecności rozpuszczalnika tworzy jedno- i dwubromki. 

Pochodne trójalkilowe i trójarylowe łatwo tworzą związki addycyjne z donorami za¬ 
wierającymi atom azotu, nie reagują natomiast z fosforowodorem, wodą i eterem. Z moc¬ 
nymi zasadami tworzą także związki addycyjne, w których atom boru staje się atomem 


Tablica 17.4 

Trójalkilowe i trójarylowe pochodne boru oraz halogenki alkilowych i arylowych pochodnych boru 


Związek 

Temp. topnienia, °C 

Temp. wrzenia, °C 

Uwagi 

(ch 3 ) 3 b 

—161,5 

-20,2 

w roztworze i w stanie gazowym 

(c 2 h 6 ) 3 b 

-92,5 

+95 

występują monomeryczne cząsteczki, 

(C 6 H 5 .CH 2 ) 3 B 

+47 


które mają budowę płaską i symet- 

(C 6 H 6 ) 3 B 

142 

203 (15 mm Hg) 

ryczną (fakt ten ustalono na podsta- 

B(CH 3 ) 2 F 

-147,2 

ok. 44 

wie badan dyfrakcji elektronów) 
cząsteczka jest płaska 

B(C 6 H 6 ) 2 C1 

'* 

270 


B(C 6 H 6 ) a Br 

24 

ok. 155 (8 mm Hg) 


B(CH 3 )F 3 


-62,3 1 

cząsteczka jest płaska 

B(C 6 H 6 )C1 3 

B(C 6 H 5 )Br 2 

3,3 

178 

100 (20 mm Hg) 

\ 


centralnym anionu kompleksowego. Na przykład trójmetylobor absorbowany jest przez 
stężony wodny roztwór KOH, przy czym powstaje gumowata substancja zawierająca 
K[B(CH 3 ) 3 OH]. Trójmetylobor reaguje podobnie z NaOH, Ca(OH) 2 i z Ba(OH) 2 . W re¬ 
akcji trójfenyloboru z wodorotlenkiem czterometylóamoniowym w roztworze alkoho¬ 
lowym (powstaje związek o wzorze (CH 3 ) 4 N[(C 6 H 5 ) 3 BOH] • C 2 H 5 OH. Alkohol może być 
w tym związku zastąpiony przez wodę; otrzymuje się wtedy sól o tt. 186°C. Etylolit absor¬ 
buje trójmetylobor— w wyniku reakcji tworzy się stały związek, Li [B(CH 3 ) 3 C 2 H 5 ]. Roz¬ 
puszcza się on w benzenie, z którego może być przekrystalizowany. Podczas reakcji trój- 
fenylo- i trójbenzyloboru z metalami alkalicznymi powstają barwne związki addycyjne 

K + (C 6 H 5 ) 3 B = K[B(C 6 H 5 ) 3 ] 
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Anion jest izoelektronowy z rodnikiem C(C 6 H 5 ) 3 . Trójalkilki boru nie reagują w podobny 
sposób. W B(CH 3 ) 3 lub B(C 6 H 5 ) 3 można podstawić jedną, dwie lub trzy grupy alkilowe 
lub arylowe grupami ,OH, otrzymując następujące związki: 

B(CH 3 ) 3 B(CH 3 ) 2 OH B(CH 3 )(OH) 2 B(OH) 3 

Związki z azotem zawierające trygonalnie zhybrydyzowany atom boru. Aminoboryny: 
BH 2 (NH 2 ), BH(NH 2 ) 2 i B(NH 2 ) 3 nie są związkami trwałymi. Przyjmuje się, że B(NH 2 ) 3 
powstaje w ciekłym amoniaku po wprowadzeniu trójchlorku boru w temp. —5G°C. W wa¬ 
runkach, w których należałoby oczekiwać utworzenia BH 2 (NH 2 ), otrzymuje się borazol; 
prawdopodobnie H 2 B—NH 2 tworzy się jako produkt przejściowy. 

Pochodne N-alkilowe aminoboryn są jednak związkami dobrze określonymi (tabl. 
17.5). Związek I powstaje w wyniku niemal ilościowo przebiegającej pirolizy (w temp. 
130°C) dwumetyłoaminy trójwodoroboru, H(CH 3 ) 2 N->BH 3 , którą otrzymuje się przez 
działanie dwumetyloaminą na dwuborowodór w niskich temperaturach. Związek II 
otrzymuje się również z dwuborowodoru. Związku III nie można, otrzymać z dwuboro- 
wodoru; powstaje on w reakcji dwumetyłoaminy z trójchlorkiem boru. 

Monomery związków I i IV są bardziej reaktywne od ich dimerów. Na przykład kwas 
solny hydrolizuje monomery do dwumetyłoaminy i kwasu borowego, natomiast z dimera- 
mi nie reaguje. Monomery można przedstawić za pomocą kanonicznych form rezonan¬ 
sowych, np. 

H ;ch 3 h ch 3 

/ B “ N \ / B “ N \ 

H CH 3 H CH 3 

W dimerach występować mogą wiązania trój centry czne (patrz str. 136): 



N ■ N 

(GH 3 )2 (CH 3 )2 


Związki tlenowe zawierające trygonalnie zhybrydyzowany atom boru. Do tych związków 
zalicza się kwas borowy, H 3 BO a , o niekończącej się strukturze warstwowej, w której 
grupy B(OH) 3 połączone są wiązaniami wodorotlenowymi, jony metaboranowe o bu¬ 
dowie pierścieniowej lub łańcuchowej, estry kwasu borowego, jak np. B(OC 2 H 5 ) 3 , wy¬ 
stępujące jako monomery, oraz kwasy alkilo- lub aryloborowe, np. CH 3 B(OH) 2 . 

Kwas borowy, B(OH) 3 . otrzymuje się przez dodawanie kwasu solnego do gorącego 
nasyconego roztworu boraksu; odczyn roztworu po reakcji musi być silnie kwaśny 

Na 2 B 4 0 7 + 2HC1 + 5H a O ~ 2NaCl + 4H 3 B0 3 

Po ostudzeniu wytrąca się kwas borowy, który można przekrystalizować z gorącej wody. 
Krystalizuje on w postaci miękkich, perłowobiałych trój skośnych kryształów, które są 
śliskie w dotyku [przesuwają się względem siebie warstwy B(OH) 3 ]. Na podstawie badań 
rentgenowskich stwierdzono, że kryształy kwasu borowego mają sieć warstwową, w której 
grupy B(OH) 3 połączone są wiązaniami. wodorotlenowymi. Odległość B—O wynosi 
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Niektóre pochodne N-alkilowe aminoboryny 




Temp. topnie¬ 
nia, °C 

Temp. wrzenia, 
°C 

Uwagi 

I 

(CH 3 ) 2 NBH 2 



monomer w temp. 110°C, 
dimer w temperaturze po¬ 
kojowej 

II 

[(CH s ) 2 N] 2 BH 

-45 

109 

(ekstrapolo- 

wana) 

bezbarwna, ruchliwa ciecz; 
nie ma skłonności do di- 
meryzacji lub dyspropor- 
cjonowania 

III 

[(ch^nJjB 

-40 

147,5 


IV 

[(CI-I 3 ) 2 N]BC1 2 

monomer —46 

111,9 




dimer -f 142 


sublimuje w próżni 

V 

[(CI-I 3 ) 2 N] 2 BC1 

-54 

146,1 



1,37 A, a O—O 2,71 A. [Przez sumowanie promieni kowalentnych Paulinga otrzymuje 
się następujące wartości: (B—O) = 1,54 A, (B=0) = 1,31 A], Warstwy w sieci odda¬ 
lone są od siebie o 3,18 A. Występowanie przedstawionej na rys. 17.1 struktury kwasu 
borowego jest zupełnie prawdopodobne. Wynika z niej, że atomy wodoru umiejscowio¬ 
ne są na liniach prostych, łączących atomy tlenu, oraz że atomy tlenu znajdują się w try- 
gonalnym etanie walencyjnym. O ile atomy tlenu są zhybrydyzowane trygonalnie, to 



Rys. 17.1. Struktura kwasu borowego, B(OH) 3 


możliwe jest występowanie niezlokalizowanych orbitalów tc w strukturze kwasu boro¬ 
wego. Na podstawie danych spektroskopowych (podczerwień i nadfiolet) wnioskuje się, 
że w cząsteczce, w której istnieje wewnątrzcząsteczkowe wiązanie wodorowe i wiązanie 
C=0 sprzężone z innymi wiązaniami podwójnymi, jak np. w aldehydzie salicylowym 




sprzężenie zachodzi poprzez wiązanie wodorowe. Zgodnie z tym wnioskiem występo¬ 
wanie wiązań wodorowych związane jest z istnieniem elektronów n. Jeżeli hipoteza ta 
jest możliwa do przyjęcia, to mogłoby być uzasadnione przypuszczenie, że atomy tlenu 
w kwasie borowym są trygonalnie zhybrydyzowane, a jeden orbital p każdego atomu 
tlenu uczestniczy w utworzeniu niezlokalizowanych wiązań ut w pierścieniu szęścioczło- 
nowym, złożonym z atomów tlenu, albo w całej strukturze kwasu, jeżeli wiązania n obej¬ 
mują również atomy boru. 

Dane uzyskane z badań dyfrakcji elektronów świadczą jednak o przesunięciu atomów 
wodoru w kierunku środków utworzonych przez tlen prostokątów: 



Jeżeli jednak atomy wodoru położone są w tej samej płaszczyźnie, w której leżą również 
inne atomy, to w tym zmienionym układzie możliwa jest także trygonalna hybrydyzacja 
atomów tlenu, przy czym kąty muszą być nieco zniekształcone. Natomiast gdy atomy 
wodoru nie znajdują się w tej samej płaszczyźnie co inne atomy, wówczas stanjwalencyjny 
atomów tlenu może być tetraedryczny; byłoby to zgodne z poglądem, że dla danego 
atomu kąty pomiędzy wiązaniem wodorowym lub wodorotlenowym a innymi wiązaniami 
odpowiadają kątom w tetraedrze. W sieci krystalicznej kwasu borowego nie istnieją jony 
OH~ związane z jonami B 3+ [w przeciwieństwie do sieci Al(OH) 3 , w której również wy¬ 
stępują wiązania wodorotlenowe, oraz sieci Mg(OH) 2 nie zawierającej tych wiązań]. 
Można w niej zidentyfikować grupy B(OH) 3 połączone ze sobą wiązaniami wodorotle¬ 
nowymi. 

Kwas borowy rozpuszcza się w wodzie (1,95 g w 100 g w temp. 0°C, a 16,82 g w 100 g 
w temp. 80°C). Jest nieco lotny z parą wodną. Na wykresie równowagi fazowej układu 
B 2 0 3 /H 2 0 jest widoczne, że fazę stałą tworzy lód, B 2 0 3 , H 3 B0 3 i HB0 2 , który może wy¬ 
stępować w postaci jednej z trzech odmian monotropowych. Podczas ogrzewania w temp. 
100°C H 3 B0 3 przechodzi w HB0 2 ; w wyższych temperaturach powstaje B 2 0 3 v Ciężar 
cząsteczkowy kwasu borowego oznaczony w roztworze (metodą krioskopową, ebulio- 
metryczną i z pomiaru ciśnienia osmotycznego) odpowiada wzorowi cząsteczkowemu 

h 3 bo 3 . 

Kwas borowy jest kwasem bardzo słabym; jego stała dysocjacji w temp. 25°C wy¬ 
nosi 6- 10~ n . Dysocjacja może przebiegać w różny sposób: 

1) h 3 bo 3 ^h+ + (h 2 bo 3 )- 

2) H 3 B0 3 ^ H + + BC>2+ H a O; 3BO; - (B 3 O e ) 3 ~ 

3) H 3 B0 3 + H a O ^ H + +■' [B(OH) 4 p (patrz str. 564) 

Boranom metali przypisuje się wzory następujących typów: borany, ScB0 3 , trójmeta- 
borany, Na 3 B 3 O 0 , czteroborany Na 2 B 4 Q 7 i sole kwasów bardziej skondensowanych, jak 
np. NaB 5 0 8 . Borany typu MBO s znane są tylko dla metali trójwartościowych. Jony BOf~ 
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w ScB0 3 , YB0 3 i InBO s mają budowę płaską i symetryczną, podobnie jak jony C0 3 " 
i NO;. 

Grupa B0 2 nie występuje w sieci krystalicznej metaboranów jako jon prosty. W przy¬ 
padku metaboranów metali alkalicznych grupa BO a wchodzi w skład pierścienia heksa¬ 
gonalnego: 

o o o - 3 ~ 

\/ \/ 

B B 

■ -■ '■ ' ■■ ' I' . I * * 

0.0 


Pierścień ma niewątpliwie charakter ,,aromatyczny” tak jak pierścień w boroksolu (por, 
str. 575). Długość wiązania B—O w pierścieniu wynosi 1,38 A, a poza pierścieniem 1,33 A. 

W solach metali dwuwartościowych grupy B0 2 układają się w nie kończący się łańcuch 
(por. pirokseny zawierające łańcuch grup Si0 2 ) 


Budowę prostszych boranów można przedstawić za pomocą grup BO s w sposób na¬ 
stępujący: 


Kation 

Metal trójwartościowy 
Metal dwuwartościowy 
Metal jednowartościowy 


Odrębne grupy BO s (nie mające wspólnych atomów tlenu). 
Każda grupa B0 3 ma dwa wspólne atomy tlenu. 

Grupy B0 3 mają po trzy wspólne atomy tlenu. 


Kwas borowy jest kwasem tak słabym, że jego rozpuszczalne sole łatwo ulegają hydro¬ 
lizie. Boran sodowy można miareczkować jak ług kwasem mineralnym, stosując jako 
wskaźnik oranż metylowy. Moc kwasu borowego zwiększa się tak znacznie w obecności 
mannitolu lub gliceryny w roztworze, że kwas borowy daje się miareczkować wodoro¬ 
tlenkiem sodowym wobec fenoloftaleiny. Wzrost stopnia dysocjacji może być spowodo¬ 
wany tworzeniem się związku chelatowego (por. str. 598) 


R 

I 

H—C—OH 
HB(OH) 4 + 2 | 

H—C—OH 
I 

R 


’ R R “ 

I I 

H—C—O O—C—H 


H—C—O O—C—H 


H + + 4H a O 


Produkt powinien być mocnym kwasem, ponieważ anion kompleksowy nie może przy¬ 
łączyć jonu H + bez rozkładu 1 ). Podobnie (CH 3 ) 4 NOH jest mocną zasadą, gdyż grupa 
;(CH 3 ) 4 N nie może przyłączyć jonu 0H~. Moc kwasu borowego zwiększa się również pod- 

l ) Kwas ortotellurowy w obecności mannitolu staje się również mocnym kwasem. 
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czas nasycania jego wodnego roztworu solą, która zawiera kation silnie uwodniony (np. 
chlorek wapniowy). Mechanizm zmiany mocy nie jest w tym przypadku znany. 

Pochodne kwasu borowego, powstają przez podstawienie atomów H lub grup OH 
w B(OH) 3 przez inne atomy lub grupy, np. atomy chlorowców lub grupy alkilowe czy 
arylowe. Kwas borowy zachowuje się jak kwas, tworząc estry typu B(OC 2 H 5 ) 3 oraz jak 
alkohol w estrach typu B(OCOCH 3 ) 3 . 

Estry kwasu borowego. Przykładem takiego związku może być B(OC 2 H 5 ) 3 , ciecz wrząca 
w temp. 118°C. Niższe estry kwasu borowego są cieczami lotnymi i niezasocjowanymi. 
Otrzymuje się je przez działanie na odpowiedni alkohol kwasem borowym, jego bezwod¬ 
nikiem, albo trójoctanem boru. Estry kwasu borowego pod wpływem działania wody 
natychmiast hydrolizują. Badając dyfrakcję elektronów stwierdzono, że w boranie me¬ 
tylu grupa B0 3 ma budowę płaską, a <^.'OBO wynosi 120°. 

Halogenowe pochodne estrów kwasu borowego otrzymuje się z alkoholi i trójhalo- 
genków boru, np.: 

c 2 h 6 oh + bci 3 - ci 3 b<- ohc 2 h 5 = BCl 2 OC 2 H 5 + HC1 

Otrzymać je można również i w inny sposób. BC1 2 0C 2 H 5 jest cieczą wrzącą w temp. 78°C. 
Podobnie jak wszystkie tego typu związki, hydrolizuje on łatwo pod wpływem działania 
wody, przy czym tworzy się kwas borowy, alkohol i kwas halogenowodorowy. Chlorowe 
pochodne estrów kwasu borowego są w stanie gazowym monomerami. 

Trójoctan boru, B(OCOCH 3 ) 3 (tt. 147,8°C), otrzymywany jest przez ogrzewanie trój¬ 
tlenku boru z bezwodnikiem octowym. Ogrzany rozkłada się z utworzeniem związków 
wyjściowych. Pod wpływem działania wody gwałtownie hydrolizuje, z alkoholami daje 
estry kwasu borowego, a podczas reakcji z ąntrachinonem powstaje interesująca pochodna 
(patrz str. 598). Trójoctan boru rozpuszcza się w chloroformie lub acetonie. 

Trójhalogenki boru 


- 

bf 3 

bci 3 

BBr 3 

bj 3 

B 2 C1 4 

B 4 C1 4 

tt., °c 

—130,7 

—107 

—46 

+ 43 

—100 


tw., °C 

—101 

+ 12,5 

+91 

+210 

ok. + 55 



Trójfluorek boru, BF 3 , jest gazem silnie dymiącym w wilgotnym powietrzu. Reaguje 
on z wodą, rozpuszcza się w wielu cieczach organicznych. Powinowactwo chemiczne boru 
w stosunku do fluoru jest większe niż względem jakiegokolwiek innego pierwiastka. 
Przyjmując, że ciepło atomizacji boru wynosi 115 kcal, otrzymuje się następujące wartości 
energii niektórych wiązań (w kcal na wiązanie): 


B—F 

140,6 

B—Cl 

96,7 

B—Br 

76,9 

C—F 

103,4 

c—a 

78,0 

C—Br 

65,5 

Różnica 

• 37,2 


00 

- 


11,4 


Trójfluorek boru można otrzymać podczas przepuszczania fluoru nad borem bez¬ 
postaciowym, przy czym bor zapala się samorzutnie. Trójfluorek boru powstaje również 
w wyniku ogrzewania mieszaniny fluorku wapniowego i trójtlenku boru ze stężonym 
kwasem siarkowym 

B 2 0 3 + 3CaF 2 + 3H 2 S0 4 = 2BF 3 + 3CaSC> 4 + 3H 2 0 


565 



Zamiast fluorku wapniowego lepiej jest użyć fluoroboranu potasowego 1 ) 

6KBF 4 + B 2 O s ■+ 3H 2 S0 4 = 8BF 3 + 3K 2 S0 4 + 3H 2 0 

Substancje wyjściowe nie mogą zawierać krzemu, ponieważ trudno jest oddzielić SiF 4 
(temperatura sublimacji wynosi —95,7°C) od BF 3 . Produkt w stanie gazowym można 
zbierać nad rtęcią. 

Trójfluorek boru tworzy związki addycyjne z amoniakiem i jego pochodnymi, z ete¬ 
rami, estrami i z fosforiakiem. Z tlenkiem azotu tworzy NOBF 3 . Za pomocą badań dy¬ 
frakcji elektronów wykazano, że wiązania atomu boru w F 3 B • 0(CH 3 ) 2 mają układ tetra- 
edryczny. Jednak kompleksy, jakie mogłyby się tworzyć z wodą, alkoholami i kwasami, 
rozkładają się natychmiast. Po wprowadzeniu trójfluorku boru do wody wytrąca się 
początkowo osad kwasu borowego, a następnie powstaje roztwór kwasu fluoroborowego 
(patrz str. 596) • 

BF S + 3H 2 0 = B(OH) 3 + 3 HF 
BF 3 + HF = HBF 4 

W otrzymanym roztworze kwas fluoroborowy pozostaje w równowadze z kwasem hydro- 
ksyfluoroborowym (patrz str. 597). Trójfluorek boru łączy się z alkoholami tworząc takie 
kwasy, jak np. (C 2 H 5 OH 2 )(BF 3 OC 2 H 5 ). Strukturę soli tego kwasu, Na(BF 3 OC 2 H 5 ), 
zbadano metodą rentgenowską. Trójfluorek boru reaguje z /9-dwuketonami (np. z acetylo- 
acetonem) w roztworze benzenowym, dając obojętne związki półćhelatowe typu (por. 
str. 598) 

ch 3 

■ ■ ■ • I 

C—O F 

' // \ / 

HC B tt. 43°C 

\ / \ 

0=0 F 

'l'“ 

ch 3 

Zatrzymanie się reakcji na tym stadium świadczy o znacznym powinowactwie chemicz¬ 
nym boru do fluoru (por. analogiczne reakcje trójchlorku boru na str. 599). P 

Trójfluorek boru reaguje z trójmetyloboroksolem w temp. —45° wg następującego 
równania; 

(CH 3 OB) 3 + 2BF 3 = 3CH 3 BF 2 + B 2 0 3 

Podczas reakcji z odczynnikiem Grignarda powstają trójalkilki lub trójarylki boru 

BF 3 + 3MgC 6 H 5 Br — B(C 6 H 5 ) 3 + 3MgFBr 

Mieszanina BF 3 i HNO s w stosunku molowym 1 : 1 jest silną mieszaniną nitrującą. Widmo 
ramanowskie wskazuje na obecność jonów NO^ w mieszaninie — występują one prawdo¬ 
podobnie w [NO+][BF 3 OH-] lub [NO^jfBFgNOg - ]. W wielu reakcjach związków orga¬ 
nicznych BF 3 działa jako katalizator; poniżej podano przykłady takich reakcji: " ' 

*) Trójfluorek boru można otrzymać również przez ogrzewanie BC1 3 z CaF 2 do temp. 200°C, w wy¬ 
niku działąnia SbF 3 i SbCl 5 na BC1 3 w temperaturach do —78°C, oraz w reakcji kwasu fluorosulfonowego, 
HFS0 3j ' z kwasem borowym. 
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1) Tworzenie estrów z alkoholi i kwasów. 

2) Powstawanie bezwodnika dwuacetylooctowego z bezwodnika octowego 



0 

o 

o 



// 


CH 3 - 

"V 

CH 3 — 

p 

CH 3 -ęO-CH 2 — 

= o + h 2 o 




/ 

/ 

ch 3 - 

-C 

CH 3 —c 

CH 3 COCH 2 —c 






o 

o 

o 


albo etylobenzenu z alkoholu etylowego i benzenu 

c 2 h 5 oh ri- c 6 h 6 - c 2 h 5 - c 6 h 5 + h 2 o 

3) Przyłączenie etylenu do benzenu z utworzeniem etylobenzenu 

ch 2 =ch 2 + c 6 h 6 « ch 3 ch 2 - c 6 h 5 

4) Izomeryzacja, np. przegrupowanie benzydynowe 

H H 

S N ; . NH,< > <• >NI‘, 

Gęstość pary trójfluorku boru jest normalna aż do temp. —75°C. Z badań dyfrakcji 
elektronów wynika, że cząsteczka w stanie gazowym ma budowę płaską, a <£FBF równy 
jest 120°. Odległość B—F wynosi 1,31 A (z sumowania promieni kowalentnych Paulinga 
otrzymuje się wartość 1,52 A). Taką budowę cząsteczki potwierdziły badania widma 
ramanowskiego i widma w podczerwieni. 

Trójchlorek boru, BC1 3 , jest cieczą bardzo lotną. Otrzymuje się go następującymi 
metodami: 

a) przepuszczanie chloru nad mocno ogrzaną mieszaniną trójtlenku boru i węgla 
drzewnego 

B 2 0 3 + 3C + 3C1 2 = 2BC1 3 + 3CO 

b) przepuszczanie chloru nad ogrzewanym borem bezpostaciowym, 

c) ogrzewanie trójtlenku boru z pięciotlenkiem fosforu w zatopionej rurze, w temp. 
150°C 

B 2 0 3 + 3PC1 5 = 2BC1 3 + 3POCl 3 

Produkt oczyszcza się od chloru przez wytrząsanie z metaliczną rtęcią, a HC1 i SiCl 4 usuwa 
się na drodze destylacji frakcjonowanej. 

Trójchlorek boru reaguje z wodą, alkoholami, kwasami, amoniakiem, jednoalkilo- 
aminami i dwualkiloaminami. W powstałych w wyniku tych reakcji związkach atom 
boru znajduje się w trygonalnym stanie walencyjnym. Podczas reakcji trójchlorku boru 
z wodą powstaje kwas borowy. Reakcja przebiega inaczej niż w przypadku trójfluorku 
boru, ponieważ kwas chloroborowy nie istnieje. Z alkoholami trójchlorek boru tworzy 
chlorowe pochodne estrów kwasu borowego: 

BC1 S + C 2 H 5 OH - BCl 2 (OC 2 H 5 ) + HC1 

Podczas prowadzonej w temp. — 50°C reakcji z ciekłym amoniakiem powstaje B(NH 2 ) 3 , 
a z dwumetyloaminą otrzymuje się kolejno : (CH 3 ) 2 NBCl 2 , [(CH 3 ) 2 N] 2 BC1 i [(CH 3 ) 2 N] 3 B. 
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Pod wpływem działania glinowodorku litu trójchlorek boru redukuje się do dwuboro- 
wodoru, B 2 H 6 (patrz str. 577). 

Reakcje typu akceptor-donor, w których trójchlorek boru, tworząc związki addycyjne, 
występuje jako akceptor, omówiono ogólnie na str. 569. Trójchlorek boru reaguje z chlor¬ 
kiem nitrozylu tworząc [NO] [BC1J, a z /?-dwuketonami w roztworze eterowym powstają 
kompleksy opisane na str. 599, w których atom boru jest atomem centralnym komplekso¬ 
wego kationu chelatowego. 

Na podstawie badań dyfrakcji elektronów i- widma ramanowskiego stwierdzono, że 
budowa trójchlorku boru jest podobna do budowy trójfluorku boru. Odległość B—Cl 
wynosi 1,75 A (sumowanie promieni kowalentnych Paulinga daje wartość 1,87 A). 

Trójbromek boru, BBr 3 , jest dość lotną cieczą. Otrzymuje się go podczas przepusz¬ 
czania bromu nad borem w temp. 700°C. Trójbromek boru wykazuje mniejszą niż trój¬ 
chlorek boru zdolność do tworzenia kompleksów. Budowa jego, ustalona na podstawie 
danych z pomiarów dyfrakcji elektronów, jest podobna do budowy trójchlorku boru. 
Odległość B—Br wynosi 1,87 A (wg Paulinga 2,02 A). Reakcję siarkowodoru z trój- 
bromkiem boru omówiono na str. 558. 

Trójjodek boru, BJ 3 , można otrzymać w wyniku przepuszczania jodowodoru zmie¬ 
szanego z parami BC1 3 lub BBr 3 przez rurę rozgrzaną do temperatury czerwonego żaru, 
albo przez działanie jodku na LiBH 4 w temp. 120°C lub na NaBH 4 w temp. 200°C. Kryszta¬ 
ły trójjodku boru mają postać bezbarwnych igieł, rozpuszczających się w CS 2 , CC1 4 i w ben¬ 
zenie. Trójjodek boru spala się po ogrzaniu w tlenie, a z wodą hydrolizuje gwałtownie. 
Nie wykazuje zdolności do tworzenia związków addycyjnych przez koordynację. Pod 
wpływem wyładowań elektrycznych w parach trójjodku boru (pod niskim ciśnieniem) 
powstaje B 2 J 4 . 

Subhalogenki boru. Znane są następujące tego typu związki: B^F/), B 2 C1 4 , B 2 Br 4 
i B 2 J 4 . 

B 2 F 4 . Związek ten w warunkach normalnych jest gazem (tt. — 56,1°C). Z tlenem tworzy 
silnie wybuchową mieszaninę. Na podstawie badań dyfrakcji promieni rentgenowskich 
wywnioskowano, że cząsteczka B 2 F 4 ma budowę płaską (ze środkiem symetrii). Odległość 
B—F wynosi 1,32 A, a B—B 1,67 A; <£FBF = 120°. Długość wiązania B—B jest mniejsza 
niż w B 2 C1 4 , gdzie wynosi ona 1,75 A. Podstawienie jakiegokolwiek atomu chloru przez 
bardzo elektroujemne atomy fluoru powoduje zazwyczaj skrócenie długości nawet tych 
wiązań, w których atomy fluoru nie biorą udziału. 

B 2 CI 4 . Jeżeli BC1 3 pod ciśnieniem 1—2 mm Hg przepuścić kilkakrotnie przeż obszar 
wyładowań jarzeniowych pomiędzy elektrodami rtęciowymi, wówczas powstaje B 2 C1 4 
(reakcja przebiega z wydajnością 50%). Temperatura topnienia B 2 C1 4 wynosi ? —98°C, 
a ekstrapolowana temperatura wrzenia +55°C. B 2 C1 4 w nieobecności powietrza rozkłada 
się na bor i BC1 3 ; w ciągu 72 godz ulega rozkładowi 21% B 2 C1 4 . Pod wpływem działania 
wody hydrolizuje do kwasu subborowego, natomiast w reakcji z mocnymi zasadami 
powstaje trójmetaboran sodowy 

3B 2 C1 4 + 6NaOH -f 6H 2 0 = 2Na 3 B 3 O e + 12HC1 + 3H 2 

B 2 C1 4 reaguje z BBr 3 tworząc B 2 Br 4 , nie reaguje natomiast z BF 3 . Z eterem tworzy jedno- 
i dwueteraty, a z alkoholami czteroalkoksy pochodne. Podczas reakcji z wodorem, jak 

*) L. Trefonas i W. N. Lipscomb, /. Chem. Phys 28, 54 (1958). 


568 




również z LiBH 4 lub A1(BH 4 ) 3 , powstają w temperaturze pokojowej wodorki boru. Prze¬ 
bieg reakcji B 2 C1 4 z NH 3 jest złożony. Budowa cząsteczki B 2 C1 4 , oznaczona metodą rentge¬ 
nowską, jest płaska (ze środkiem symetrii). Długość wiązania B—Cl wynosi 1,73 A, a B—B 
1,75 A. 

B 2 J 4 . Jeżeli BJ 3 pod ciśnieniem 1—3 mm Hg, w temperaturze pokojowej poddać dzia¬ 
łaniu bezelektrodowych (wysokiej częstotliwości) wyładowań elektrycznych, wówczas 
otrzymuje się B 2 J 4 , krystaliczną substancję o barwie bladożółtej. Związek ten rozkłada 
się powoli w temperaturze pokojowej; przemiana zachodzi znacznie szybciej po ogrzaniu 

B 2 J 4 = BJ 3 + (BJ)« , 

f Kwas subborowy, (HO) 2 B*B(OH) 2 . Roztwór kwasu subborowego (zawierający kwas 
solny) powstaje podczas hydrolizy B 2 C1 4 

B 2 C1 4 + 4H a O = B 2 (OH) 4 + 4HC1 

Wolny kwas wytwarza się przez hydrolizę jego estru. Ester ten otrzymuje się z chlorku 
dwumetoksyboru w reakcji analogicznej do syntezy Wurtza 

(CH 3 )o^ / o(CH 3 ) (CH 3 )o^ o(chw 

Cl + 2Na + Cl—B^ *= ' ^B—B^ + 2NaCl 

(CH 3 )o X o(CH s ) (ch 3 )o X o(CH 3 ) 

Reakcja ta na zimno przebiega powoli. Ester jest cieczą; tw. 93°C (wartość ekstrapolo- 
wana) v tt. —24°C. Podczas przechowywania w niskiej temperaturze wytrąca się bardzo 
aktywna odmiana boru 

3B 2 (OCH 3 ) 4 = 4B(OCH 3 ) 3 + 2B 

Hydrolizę estru przeprowadza się za pomocą wody w temperaturze pokojowej pod 
próżnią. 

Kwas subborowy jest ciałem stałym o barwie białej. Związek ten jest reduktorem, 
lecz słabszym od kwasu podborowego (por. str. 597); w przeciwieństwie do kwasu pod- 
borowego nie reaguje z roztworem soli niklu. Utlenia się do kwasu borowego 

B 2 (OH) 4 + H a O + O = 2B(OH) 3 

Akceptorowe właściwości cząsteczek zawierających trygonalnie zhybrydyzowane atomy 

boru. Związki o ogólnym wzorze BX 3 , zawierające trygonalnie zhybrydyzowany atom boru 
związany z H, F, Cl, Br, grupami alkilowymi, arylowymi oraz (w niewielu przypadkach) 
z atomem tlenu, są silnymi akceptorami elektronów. Reagują z takimi cząsteczkami do¬ 
norowymi, jak: NH 3 , N(CH 3 ) 3 , HCN, CH 3 CN, eterami, estrami, aldehydami i keto¬ 
nami oraz w niewielu przypadkach z fosforowodorem, arsenowodorem i siarkowodorem; 
w wyniku powstają trwałe związki addycyjne. Procesy łączenia cząsteczek akceptora 
z donorem należy prowadzić albo w niskiej temperaturze, albo w roztworze benzenowym 
lub eterowym. Atom boru w ^ trygonalnym stanie walencyjnym najłatwiej działa jako 
akceptor, gdy jego czwarty orbital walencyjny nie wykazuje tendencji do utworzenia 
wiązania n przez koordynację z jednym z trzech atomów, z którymi atom boru połączo¬ 
ny jest wiązaniami o*. Sytuację taką obserwuje się w tych przypadkach, gdy atom boru 
związany jest z atomami silnie elektroujemnymi, np. fluoru i chloru. Duża elektroujemność 
fluoru zapobiega przenikaniu trzeciego niezajętego orbitalu p atomu boru z jednym, 
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zajętym przez wolną parę elektronową orbitalem p atomu fluoru, dzięki czemu nie tworzy 
się wiązanie ?r. Czwarty orbital atomu boru w BF 3 jest więc w pełni zdolny do przyjęcia 
pary elektronowej cząsteczki donora. W podobny sposób można wyjaśnić niewielką 
trwałość związków addycyjnych utworzonych przez B(CH 3 ) 3 i B(CH 3 0) 3 ; trzeci orbital p 
atomu boru może zostać wykorzystany do utworzenia wiązania 7t wskutek nadsprzężenia 
z grupą metylową lub metoksylową 1 ). 

Poprawność tego punktu widzenia mogą potwierdzić wartości temperatury dysocjacji 
niektórych związków addycyjnych. F 3 B^N(CH 3 ) 3 dysocjuje powyżej temp. 230°C, 
F 2 (CH 3 )B 4 -N(CH 3 ) 3 jest w 90% zdysocjowany w temp. 230°C, (CH 3 ) 3 B*-NH 3 jest zdy- 
socjowany.w 90% w temp. 30°C. Uogólniając można stwierdzić, że atom boru nie ma 
własności akceptora, jeżeli związany jest z atomami lub grupami o konfiguracji elektro¬ 
nowej pozwalającej na utworzenie układu niezlokalizowanych wiązań ń 9 zawierającego 
również czwarty orbital boru. Zmniejszanie się własności akceptorowych atomu boru 
w różnych grupach ilustruje następujący szereg 2 ): 

BH 3 > BF S > BC1 S > BBr 3 > (CH 3 ) 3 B > (CH 3 0) 3 B 

Cząsteczki związków addycyjnych reagują często tak samo jak mieszanina składo¬ 
wych cząsteczek akceptora i donora. Można jednak podać przykłady przemian, w których 
cząsteczki związków addycyjnych reagują inaczej niż ich cząsteczki składowe: 

1} | 8 [F S B • 0(C 2 H 5 ) 2 ] + 6 NaBH(OCH 3 ) 3 = 6 NaBF 4 + 6 B(OCH 3 ) 3 + B 2 H 6 + 8(C 2 H 6 ) 2 0 
1 BF 3 + NaBH(OCH 3 ) 3 = NaHBF 3 + B(OCH 3 ) 3 

2 ) | F 3 B • 0(C 2 H 5 ) 2 -f NaH = Na(HBF 3 ) + 0(C 2 H 5 ) 2 (w temperaturze pokojowej). 

I Reakcja NaH z czystym BF 3 jest skomplikowana. 

3) 8 [F 3 B • 0(C 2 H 5 ) 2 ] + 6 LiH = B 2 H 6 + 6 LiBF 4 + 8(C 2 H 5 ) 2 0 

Reakcja ta przebiega gwałtownie w temperaturze pokojowej, natomiast szybkość jej 
znacznie zmniejsza się w temp. ok. 150°C, jeśli zastosuje się czysty BF 3 . 

Związki zawierające atom boru tworzący 
trzy wiązania a i uczestniczący w .tworzeniu układu 
niezlokalizowanych wiązań ^ 

Azotek boru, (BN%, powstaje podczas działania azotu lub amoniaku, na bor w temp. 
1000 ° C. Można otrzymać go również w dość niezwykłej reakcji, tj. przez ogrzewanie 
boraksu z chlorkiem amonowym 

Na 2 B 4 0 7 + 2 NH 4 CI = 2NaCl + 2BN + B 2 0 3 .+ 4H a O 

Topi się w temp. 3000°C pod zwiększonym ciśnieniem, a poniżej tej temperatury subli- 
muje. Azotek boru nie jest związkiem aktywnym chemicznie. Nie zmienia się podczas 

*) Za pomocą liniowej kombinacji orbitalów atomowych ls trzech atomów wodoru można utworzyć 
jeden złożony orbital o symetrii s i dwa złożone orbitale o symetrii p. Grupę H 3 można w tym ujęciu roz¬ 
patrywać w pewnych przypadkach tak, jak dygonalnie zhybrydyzowany atom węgla. Orbitale p mogą 
wchodzić w układ niezlokalizowanych wiązań n w cząsteczce, w której znajduje się grupa H 3 . Efekt ten 
znany jest jako nadsprzężenie j[(C. A. C o u 1 s o ń, Yalence, str. 312). 

2 ) Kolejność tę zakwestionowano. F.G.A. Stone stwierdził [ Chem . Rev. f 581, 110 (1958)], że po 
dodaniu BF 3 , BC1 3 lub BBr 3 (w stanie ciekłym) do pirydyny obserwowane wartości AH wynoszą odpo¬ 
wiednio: — 32, —40 i —45 kcal/mol. Na tej podstawie wnioskuje on, że BBr 3 jest silniejszym akceptorem 
ód BF 3 . 
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ogrźewania w powietrzu, w tlenie, wodorze, chlorze oraz z jodem lub dwusiarczkiem 
węgla. Z wodą nie reaguje poniżej temperatury czerwonego żaru, a w tej temperaturze 
rozkłada się na trójtlenek boru i amoniak. Ogrzewany z kwasami rozkłada się. Fluoro¬ 
wodór reaguje powoli z azotkiem boru w myśl równania: 

BN + 4HF = NH 4 BF 4 

Pod wpływem działania fluoru powstaje BF 3 i N a . Podczas stapiania azotku boru z wodoro¬ 
tlenkiem potasowym lub z węglanem potasowym przebiegają następujące reakcje: 


3H 2 0 + 3KOH + 3BN = K 3 B 3 0 6 + 3NH 3 
3K 2 CO s + 3BN = K 3 B 3 Q 6 + 3KCNO 


Sieć krystaliczna azotku boru ma strukturę warstwową. Każda warstwa zbudowana jest 
z atomów boru i azotu tworzących pierścienie heksagonalne (rys. 17.2). Grupa BN jest 
izoelektronowa z grupą C 2 ; z tej przyczyny grupy BN, w których każdy atom znajduje 
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Rys. 17.2. Zbudowana z pierścieni heksa- Rys. 17.3. Położenie atomów B i N w na- 
gonalnych warstwa złożona z atomów B łożonych na siebie warstwach. (Płaszczyz- 
i N (płaszczyzna XY) na XZ łącznie z prostą PQ z rys. 17.2) 

się w trygonalnym stanie walencyjnym, tworzą warstwę heksagonalną, podobnie jak 
trygonalnie zhybrydyzowane atomy węgla w graficie. 

Hybrydyzacja trygonalna jest kombinacją orbitalów atomowych sp x p y . Orbitale p z 
wszystkich atomów w warstwie tworzą układ niezlokalizowanych wiązań n, rozprzestrze¬ 
niający się w całej strukturze pierścieniowej. Warstwy nałożone są na siebie w taki sposób, 
że atomy boru i azotu leżą na przemian nad sobą. Takim ułożeniem warstw struktura 
azotku boru różni się od struktury grafitu, w której atom węgla jednej warstwy znajduje 
się nad środkiem pierścienia heksagonalnego warstwy leżącej poniżej. Odległość B—N 
wynosi 1,45 A. Azotek boru, podobnie jak grafit, może odgrywać rolę „gospodarza” 
w stosunku do wbudowanych w sieć atomów; okluzja tlenków, siarczków, tlenohalogen- 
ków i chlorków zachodzi w azotku boru w taki sam sposób jak w graficie. 

Borazol jest bezbarwną, lotną cieczą (tt. — 58°C, tw. 55°C) o wzorze cząsteczkowym 
B 3 N 3 H 6 . Badania dyfrakcji elektronów oraz badania widm ramanowskich i widm w pod¬ 
czerwieni wskazują na istnienie płaskiej budowy cząsteczki borazolu. Długość wiązania 
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B—N wynosi 1,44 A, a kąty równają się 120°. Fakty powyższe pozostają w zgodności 
z heksagonalną budową pierścieniową 
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Budowa pierścieniowa azotku boru odpowiada warstwowej sieci azotku boru, podobnie 
jak budowa pierścieniowa benzenu odpowiada warstwowej sieci grafitu. Wyizolowanie 
z grafitu pierścienia sześciu atomów węgla i wysycenie wolnych wartościowości atomami 
wodoru prowadzi do utworzenia cząsteczki benzenu 
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Analogicznie, po wyizolowaniu pierścienia sześcioczłonowego, B 3 N 3 , z sieci azotku boru 
i wysyceniu atomami wodoru wszystkich wolnych wartościowości, otrzymuje się cząstecz¬ 
kę borazolu 
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Borazol można otrzymać z wydajnością 90% przez redukcję B,B^B "-trój chlor oborazolu 
borowodorkiem litowym w temperaturze pokojowej 

2B 3 N 3 H 3 C1 3 + 6LiBH 4 =‘ 2B 3 N 3 H 6 + 6LiCl 4- 3B 2 H a 

Borazol z wydajnością 40% otrzymuje się w wyniku ogrzewania dwuborowodoru z amo¬ 
niakiem lub przez ogrzewanie czteroamoniakatu dwuhydroczteroborowodoru do temp. 
200°C; powstaje również podczas ogrzewania pod próżnią w temp. 230°C mieszaniny bo¬ 
rowodorku litowego z chlorkiem amonowym (wydajność reakcji wynosi 30%). 

Borazol w temperaturze pokojowej rozkłada się bardzo powoli w fazie ciekłej, a jeszcze 
wolniej w fazie gazowej; produktami rozkładu są: H 2 , B 2 H 6 i nielotne ciało stałe. Powietrze 
nie oddziałuje na borazol w temperaturze pokojowej, nie reaguje z nim również tlen, 
o ile się nie zapali iskrą mieszaniny tlenu i par borazolu. Pod wpływem działania wody 


572 




borazol hydrolizuje bardzo powoli z utworzeniem wodoru, kwasu borowego i amoniaku; 
podwyższenie temperatury przyspiesza reakcję 


H—B B ÓHiH 

\ / \ 


3B(ÓH) S + 3NH 3 + 3H 2 


H Hi OH 


Wiele reakcji borazolu przypomina reakcje benzenu. Na zimno łączy się (bez obecności 
katalizatora) z trzema cząsteczkami HC1, HBr, CH 3 J, H a O lub CH 3 OH 
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Pochodna chlorowodoru po ogrzaniu do temp. 50—100°C traci trzy cząsteczki wodoru 
i przechodzi w B,B',B"-trójchloroborazol 

Cl 


W temp. 0°C borazol przyłącza dwie cząsteczki bromu; otrzymany w ten sposób związek 
traci w temp. 60°C dwie cząsteczki bromowodoru 
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BjB^B^rójchloroborazol. Jedną z metod otrzymywania tego związku opisano 
powyżej. Najlepsza metoda polega na dodawaniu trójchlorku boru do zawiesiny chlorku 
amonowego w chlorobenzenie w obecności żelaza, niklu albo kobaltu jako katalizatora, 
w temp. ok. 120°C. Wydajność reakcji wynosi 50—60%. 
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B,B',B"-trójmetyloborazol otrzymuje się przez ogrzewanie (CH 3 ) 3 B (str. 560) 
z amoniakiem, w temp. 320—340°C, pod ciśnieniem 20 Atm, przez 2 godz. Reakcja prze¬ 
biega przez szereg stadiów; można wyodrębnić następujące produkty pośrednie: 

B(CH 3 ) 3 H- NH 3 w (CH 3 ) 3 B<-NH 3 = (CH 3 ) 2 B—NH 2 + CH 4 = CH 3 B 2 -NH + 2CH 4 

Produkt końcowy krystalizuje gwałtownie w postaci trimeru 
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W temperaturze pokojowej związek występuje w postaci bezbarwnych, lotnych kryształów; 
tt. 31,8°C, tw. (ekstrapolowana) 127°C. Jest on trwały w próżni aż do temp. 350°C. Wraż¬ 
liwy jest na wilgoć, ale w wodzie się nie rozpuszcza. Rozpuszcza się natomiast w wielu 
rozpuszczalnikach organicznych. W temp. 100°C pod wpływem działania wody zachodzi 
podstawienie grup NH przez tlen, w wyniku czego powstaje B,B' 3 B"-tróimetyloboroksol 

CH 3 



CH 3 —B B—CH 3 

■Q / 

N,N',N"-trójmetyloborazol otrzymuje się z 90%-ową wydajnością przez ogrzewanie 
w ciągu 2 godz w temp. 180—200°C mieszaniny B 2 H 6 i CH 3 NH 2 w o4powiedniej pro¬ 
porcji 

BH 3 + CH 3 NH 2 = H 3 B^NH 2 CH 3 = H 2 B—NHCH 3 4- H 2 = HB—NCH 3 + 2H 2 
Produkt końcowy polimeryzuje do trimeru, tj. do N,N',N"-trójmetyloborazolu. Związek 
ten można otrzymać także przez redukcję chlorku jednometyloamoniowego borowodor¬ 
kiem litu 

3CH 3 NH 3 C1 + 3LiBH 4 = B 3 N 3 H 3 (CH 3 ) 3 + 3LiCl + 9H 2 

W wyniku działania B(CH 3 ) 3 w temp. 450°C pod ciśnieniem 20 Atm atomy wodoru zwią¬ 
zane z atomami boru zostają podstawione grupami metylowymi — tworzy się sześcio- 
metyloborazol. N,N',N"-trójmetyloborazol jest bezbarwną, ruchliwą cieczą; tt. — 9°C, 
tw. (ekstrapolowana) 132°C. Trwały jest on aż do temp. 300°C. Woda w temp. 60°C atakuje 
wiązanie B—IT — w wyniku reakcji powstaje związek o wzorze 

OH 



CH 3 
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Boroksol. Cząsteczka boroksolu 
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jest izoelektronowa z cząsteczką borazolu. Znajdujące się w cząsteczce boroksolu atomy 
tlenu są zhybrydyzowane trygonalnie; jeden z trygonalnych orbitalów jest obsadzony 
przez wolną parę elektronową. W pierścieniu boroksolowym długość wiązania B—O 
wynosi 1,38 A. Charakterystyczna częstość ramanowska dla tego pierścienia wynosi 
807 cm -1 . Borazol i boroksol wykazują własności aromatyczne, charakterystyczne dla 
benzenu. Stwierdzono, że jeżeli charakter aromatyczny benzenu przyjąć za 100, to dla bo¬ 
razolu wyniesie on 50, a dla boroksolu 15. Znane są następujące pochodne boroksolu: 
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Trójmetyloboroksol [tt. — 68°C, tw. (ekstrapolowana) 79°C] można otrzymać przez 
odwodnienie kwasu jednometyloborowego (str. 561) bezwodnym siarczanem wapniowym 
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Reakcja ta jest reakcją odwracalną. Zbadano strukturę cząsteczki trójmetyloboroksolu. 
Długość wiązania B—O wynosi 1,39 A, a B—C 1,57 A; <£OBO = 128°, <£BOB = 112°. 
Działanie trójmetyloboroksolu na BF 3 opisano na str. 566. 


Klasa 4. Związki zawierające tetraedrycznie 
zhybrydyzowany atom boru 

Tetraedryczny stan walencyjny jest najwyższym, jaki może osiągnąć atom boru. Bor 
tworzy wszystkie rodzaje związków tetrąedrycznych (klasa 4, tabl. 17.1) z wyjątkiem 
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niechelatowych kationów kompleksowych. Szczególnie interesujące są borowodory, po¬ 
nieważ nie można napisać ich wzorów cząsteczkowych posługując się tylko wiązaniami 
dwucentrycznymi. Konieczność pogodzenia wzoru z liczbą elektronów walencyjnych 
w cząsteczce prowadzi do koncepcji wiązania trójcentrycznego. 


Związki o deficycie elektronowym 

Borowodory. Ze względu na trójwartościowość boru można by sądzić, że powinien 
istnieć wodorek o wzorze BH S . Wodorek ten nie istnieje jednak w stanie wolnym, chociaż 
rodnik trójwodoroborowy, BH 3 , występuje w szeregu związków, jak np. w OC • BH 3 
i (CH 3 ) 3 N • BH 3 . Tale więc w szeregu wodorków drugiego okresu jest luka na miejscu boru 

LiH, BeH 2 , —, CH 4 , NH 3 , OH 2 , FH 

Bor tworzy jednak wodorek o wzorze B 2 H 6 oraz inne lotne wodorki, których nazwy, 
wzory cząsteczkowe i niektóre ich własności podano w tabl. 17.6. Borowodory nie zapa-, 


Borowodory 


Tablica 17.6 


Nazwa 

Wzór 

Temp. topnie¬ 
nia, °C 

Temp. wrzenia, °C 

Dwuborowodór 

b 2 h 3 

— 165,5 

-92,5 

Dwuhydroczteroborowodór 

B 4 Hxo 

-120 

18 

Pięcioborowodór trwały 

b 5 h 9 

-46,6 

48 

Pięcioborowodór nietrwały (dwuhydropię¬ 
cioborowodór) 

B 5 H n 

-123 

63 

Sześcioborowodór 

B 6 Hiq 

-65 

110 (ekstrapo- 

Dwuhydrodziewięcioborowodór 

b 9 h 15 

-20 

lowana) 

Dziesięcioborowodór 

BioH 14 

99,7 

213 


łają się samorzutnie w powietrzu w temperaturze pokojowej. Z wyjątkiem B 5 H U nie 
ulegają w temperaturze pokojowej rozkładowi, przynajmniej w ciągu kilku dni. W temp. 
300°C wszystkie rozkładają się na bor i wodór, a w temperaturach pośrednich — pomiędzy 
50 a 300°C — prawdopodobne jest ustalanie się wielu równowag. W tabl. 17.7 zestawiono 
warunki, w których dwuborowodór, dwuhydropięcioborowodór (B 5 H U ) i dwuhydro- 
czteroborowodór (B 4 H 10 ) przechodzą częściowo w inne borowodory. 

Budowa borowodorów. Badania struktury borowodorów prowadzono przede wszystkim 
za pomocą dyfrakcji elektronów i promieni rentgenowskich oraz za pomocą magnetycz¬ 
nego rezonansu jądrowego. Do interpretacji wiązań pomiędzy atomami zastosowano 
mechanikę falową. Ze względu na to, że przypisywana tym związkom budowa nie wynika 
bezpośrednio z ich własności chemicznych, logiczne będzie omówienie najpierw ich 
budowy, a następnie przedstawienie danych o ich otrzymywaniu i własnościach chemicz¬ 
nych. 
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Budowa wszystkich borowodorów umieszczonych w tabl. 17.6 (z wyjątkiem B e H 10 , 
którego budowa nie jest. dokładnie znana, i B l0 H 14 ) jest zbliżona do budowy oktaedrycz- 
nego jonu Bg“, występującego w borku wapniowym (patrz str. 559). Wyprowadzenie 
budowy cząsteczki borowodoru z jonu borkowego jest analogiczne do wyprowadzenia 
budowy węglowodorów parafinowych z diamentu. Budowę cząsteczki węglowodoru 
parafinowego można pojęciowo otrzymać ze struktury kryształu diamentu przez wydzie¬ 
lenie odpowiednich grup atomów węgla i wysycenie zerwanych wiązań atomami wodoru. 
Budowę cząsteczki borowodoru można w podobny sposób wyprowadzić z budowy jonu 
borkowego na drodze wyodrębnienia grup atomów boru i wysycenia pękniętych wiązań 


tablica 17.7 

Produkty pirolizy niektórych borowodorów 


Borowodór 

I 

Warunki pirolizy*) j 

Produkt 

b 2 h 6 

ogrzewanie do temp. 180°C pod ciśnieniem 



150—450 mm Hg . 

B 5 H n wydajność 75% 


ogrzewanie do temp, 100—200°C 

B 4 H 10 


ogrzewanie do temp. 225°C w ciągu 15 sek 

b s h 9 


ogrzewanie do temp. 115—120°C w ciągu 48 godz 

BioH 14 

b 6 h u 

na zimno 

Bi 0 Hi 4 +H 2 


ogrzewanie z wodorem w temp. 100°C 

B 4 H 10 

b 4 h 10 

ogrzewanie do temp. 90°C 

B 2 H 0 


ogrzewanie do temp. 180°C 

BsHii 


ogrzewanie do temp. 200°C 

b s h 9 


*) We wszystkich przypadkach, jeżeli inaczej nie podano, reakcja jest prowadzona pod ciśnieniem 
atmosferycznym. • 


walencyjnych atomami wodoru. W przypadku boru należałoby jeszcze dostosować do 
powstałych cząsteczek wiązania wielocentryczne, które nie występują w krysztale dia¬ 
mentu. Budowę B 10 H 14 wywodzi się ze struktury boru krystalicznego w sposób opisany 
na str. 583. 

Budowa dwuborowodoru. Skład dwuborowodoru wyraża wzór B a H 6 . Dysocjacji termicz¬ 
nej gazowego dwuborowodoru nie stwierdza się aż do temp. 100°C. Dwuborowodór 
jest substancją diamagnetyczną, co świadczy o braku elektronów niesparowanych w czą¬ 
steczce. Związek ten tworzy cząsteczki o deficycie elektronowym. W cząsteczce, której 
wzór jest analogiczny do wzoru cząsteczki etanu, znajduje się 12 elektronów, podczas gdy 
w cząsteczce etanu jest 14 elektronów; wszystkie one są sparowane. Budowę cząsteczki 
dwuborowodoru ihożna przedstawić dwojako: 

a) W strukturze podobnej do struktury etanu atomy boru połączone są wiązaniem 
pojedynczym — na przyłączenie dwóch atomów wodoru do każdego atomu boru zużyte 
zostają wszystkie elektrony walencyjne boru. Pozostałe atomy wodoru muszą więc łączyć 
się z atomem boru wiązaniami, np. jednoelektronowymi: 


H H 

\ / 

H- B—B— H 


/ 

H 
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trójcentryczne 1 ). Wprowadzenie 


struktury mostkowej, oparte na zasadach mechaniki falowej, wyjaśniono na str. 136. 
W przypadku dwuborowodoru każdy atom boru jest zhybrydyzowany tetraedrycznie. Dwa 
orbitale spośród tetraedrycznych orbitalów każdego atomu boru tworzą z atomami wo¬ 
doru zwykle wiązania o*; pozostałe w każdym atomie boru dwa orbitale biorą udział 
w utworzeniu wiązań trójcentrycznych. Każde wiązanie trójcentryczne zawiera dwa 
elektrony, które zajmują orbital molekularny utworzony przez orbitale atomowe dwóch 
atomów boru i jednego atomu wodoru. 

W cząsteczce dwuborowodoru tylko cztery z sześciu atomów wodoru można pod¬ 
stawić grupami metylowymi (por. str. 585), co sugeruje, że cztery atomy wodoru różnią 
się zasadniczo od dwu pozostałych. Wyniki badań dyfrakcji elektronów czterometylo- 
dwuborowodoru pozwalają wnosić, że cztery grupy metylowe i dwa atomy boru znajdują 
się w jednej płaszczyźnie. W widmie ramanowskim, otrzymanym w temperaturze po¬ 
niżej 0°C, brak jest charakterystycznych częstości dla drgań walencyjnych końcowych 
wiązań B—H. Fakty powyższe przemawiają za istnieniem następującej budowy cztero- 
metylodwuborowodoru: 

H / 

H 3 c X ch 3 i 

x t/ 

/ \/ \ 

IhC V CH 3 - 

H 

Widma dwuborowodoru w podczerwieni i jego widma ramanowskie można z powo¬ 
dzeniem wyjaśnić występowaniem struktury mostkowej, gdy natomiast model typu etanu 
zawodzi. Price w swych badaniach struktury rotacyjnej widma wykazał, że przez atomy 
boru przechodzi dwukrotna oś symetrii. Ważnych dowodów potwierdzających budowę 
mostkową dostarczyły badania magnetycznego rezonansu jądrowego dwuborowodoru. 
Dla uproszczenia rozumowania można przyjąć, że w dwuborowodorze występują wy¬ 
łącznie atomy boru izotopu n B. Jeżeli wszystkie jądra atomowe cząsteczki dwuboro¬ 
wodoru znajdą się w jednorodnym polu magnetycznym, H , to pod wpływem działania 
promieniowania wystąpi absorpcja, której widmo złożone będzie z pojedynczego maksi¬ 
mum o częstości v 09 danej wyrażeniem (por. str. 291) hv Q = Hgfi. Pole, w którym znaj- 

*) Brak jest ogólnie przyjętego symbolu na oznaczenie wiązania trójcentrycznego. Symbol stosowany 
w tej książce oznacza, że atomy A, B i C powiązane są jednym, otwartym wiązaniem trójcentrycznym. 


B 



b) W strukturze mostkowej występują dwa wiązania 

H 
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duje się każde jądro, jest jednak zmienione przez pola magnetyczne utworzone przez 
ruchy spinowe jąder, z którymi dane jądro jest połączone (por. str. 294). Jądro atomu bo- 

3 11 3 

ru, U B, może przyjmować cztery wartości spihu: Na proton koń¬ 

cowy oddziałuje pole H wraz z nałożonym polem odpowiadającym jednej z powyż¬ 
szych wartości spinu. Jeżeli rozpatrywać całą próbkę dwuborowodoru, to pole odpowiada¬ 
jące każdej wartości spinu jądra boru oddziałuje na pewne końcowe atomy wodoru, 
dzięki czemu pojedyncze maksimum, odpowiadające rezonansowi magnetycznemu izolo¬ 
wanego protonu, ulega rozszczepieniu na cztery maksima. Każdy proton mostkowy 
związany jest z dwoma atomami boru, dla których sumaryczne spiny jąder mogą przy¬ 
bierać następujące wartości: 3, 2, 1, 0, —1, —2, —3; linia spektralna odpowiadająca 
absorpcji energii przez proton mostkowy rozszczepiona zostaje zatem na siedem maksi¬ 
mów. Każde jądro atomu boru znajduje się pod wpływem działania sumarycznych spi¬ 
nów dwóch końcowych protonów (1, 0, —1), co powoduje wystąpienie trypletu. Tryplet 
ten ulega z kolei rozszczepieniu na trzy tryplety pod wpływem działania sumarycznych 
pól protonów mostkowych. Tak przewidziane widmo pozostaje w całkowitej zgodności 
z widmem obserwowanym — fakt ten całkowicie przemawia za istnieniem założonej 
struktury dwuborowodoru. Parametry budowy cząsteczki dwuborowodoru, uzyskane 
w badaniach dyfrakcji elektronów 1 ), przedstawiono poniżej: długość wiązania B—B = 
= 1,770±0,013 A, długość wiązania B—H (normalne wiązanie kowalentne) = 1,87±0,03 
A, długość wiązania B—H (w wiązaniu trójcentrycznym) = 1,334^0,027 A,. <£HBH 
(normalne wiązania kowalentne) — 121,5±7,5°, <£BHB (w wiązaniu trójcentrycz¬ 
nym) = 100°. 

Budowa dwuhydroczteroborowodoru . Wzór cząsteczkowy tego związku zapisuje się 
w postąpi B 4 H 10 . Budowę dwuhydroczteroborowodoru określono na podstawie badań 
dyfrakcji promieni rentgenowskich 2 ) (rys. 17.4). Grupę czterech atomów boru można 
traktować jako fragment nieco zniekształconego oktaedru. Atomy oznaczone jako B 1X 
znajdują się w narożach, a atomy oznaczone przez B x leżą w płaszczyźnie równikowej. 
Układ wiązań w tej cząsteczce przedstawia się następująco: 

Norm a 1 ne wiązania kowalentne: każdy atom boru tworzy dwa tego 
rodzaju wiązania. 

Atom Bp jedno wiązanie z atomem wodoru i jedno wiązanie z drugim atomem B r 

Atom B n : obydwa wiązania z atomami wodoru. 

Wiązania trójcentryczne: w cząsteczce występują cztery takie wiązania, 
wszystkie typu BjHBjj. Atomy wodoru nie są rozmieszczone symetrycznie, lecz znajdują 
się bliżej atomów B r Do wiązania trójcentrycznego atom boru oddaje 4/2 elektronu. 

Opisana struktura odpowiada danym fizycznym i spełnia wymagania mechaniki 
falowej, ale w niewielkim stopniu, lub nawet zupełnie nie* wyjaśnia przebiegu reakcji 
chemicznych dwuhydroczteroborowodoru. 

Budowa pięcioborowodoru . Budowę cząsteczki pięcioborowodoru (B 5 H 9 ) zbadano me¬ 
todą precesyjnych zdjęć Buergera (patrz str. 306), wykonanych dla pojedynczych kryszta- 

*) K. He d b e r g i V. Schomaker, Am. Chem. Soć., 73, 1482 (1951). 

2 ) C. E. N ó r d m a n i W. N. Lipscomb, J. Am. Chem. Soc. } 75, 4116 (1953); J. Chem. Phys. 9 
21, 1856 (1953). 
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łów w temp. — 115°C. Wywnioskowano 1 ); że w cząsteczce pięć atomów boru znajduje 
się w narożach piramidy tetragonalnej, którą, można uważać za część w niewielkim stopniu 
zniekształconego oktaedru (rys. 17.5). Atom oznaczony przez Bj położony jest w narożu, 
ą atomy B n leżą w płaszczyźnie równikowej. Układ wiązań w tej cząsteczce przedstawia 
się następująco: 

N o r m alne wiązania kowalentne: każdy atom boru tworzy jedno wią¬ 
zanie kowalentne z atomem wodoru. 

Wiązania trójcentryczne: cztery w cząsteczce, każde typu B n HB n . Atomy 
wodoru znajdują się poniżej płaszczyzny równikowej i są oddalone od atomów boru B r . 

Układ pięciocentryczny orbitałów nie z lokalizowanych: 
jeden w cząsteczce, wiąże atomy B T z B n . 

Cztery orbitale dostarcza każdy tetraedrycznie zhybrydyzowany atom B n . Cztery 
Orbitale dostarcza również atom B I? lecz dla ułatwienia przyjmuje się, że dwa zhybrydy- 
zowane dygonalnie orbitale tworzą kąty proste z płaszczyzną równikową, a dwa orbitalej? 
leżą w tej płaszczyźnie. Kombinacja jednego orbitalu tetraedrycznego każdego atomu 
B n z jednym orbitalem dygonalnym i dwoma orbitalami atomowymi p ątomu Bj tworzy 



Rys. 17.4. Struktura dwuhydroczteroborowodoru, B 4 H 10 
(Bj - Bjj) - 1,85 A, (Bj - H b ) - 1,33 A 
(Bj - Bj) = 1,75 A, (Bjj - H b ) = 1,43 A 
(B — H) = 1,19 A, ^ B n - Bj - Bjj - 98° 

grupę siedmiu orbitałów molekularnych, z których trzy są wiążące. Udział ładunku elek¬ 
trycznego atomu Bjj w każdym wiązaniu trój centry cznym jest równoważny połowie 
elektronu, a w wiązaniu pięciocentrycznym odpowiada jednemu elektronowi. Atom Bj 
wprowadza dwa elektrony do układu pięciocentrycznego. Sześć elektronów występujących 

0 W. J. D u Image i W. N. Lip sc o mb, Acta Cryst., 5, 260—264 (1952). 
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w układzie pięciocentrycznym wystarcza dokładnie na zapełnienie trzech wiążących orbi- 
talów molekularnych. 

Aczkolwiek dogodne jest opisanie budowy cząsteczki pięcioborowodoru za pomocą 
wyżej przedstawionego układu wiązań, to jednak możliwe jest również dobranie innego 
układu wiązań. Budowę cząsteczki można także opisać za pomocą struktur rezonanso- 



Rys. 17.5. Struktura pięcioborowodoru, B 5 H 9 . 

(B r - B n ) = 1,66 A 
(B n - B n ) = 1,77 A 
(Bjj - H b ) = 1,35 A 
(Bj - H) = 1,20 A 
(B n - H) = 1,20 A 

Wysokość piramidy = 1,09 A, Bj — Bjj — Hjj = 115 ± 5° 

Kąt płaszczyzny podstawy piramidy z płaszczyzną B^ — B IX — Hjj = 119 ± 5° 

Odległość pomiędzy atomami niewiążącymi się Bliskie odległości międzycząsteczkowe 
(H b - H b ) = 1,95 ± 0,09 A (H I]; - H n ).= 2,46 i 2,96 A 

(H ti - H b ) = 2,17 ± 0,09 A (Hj - H b ) = 2,59 ± 0,09 A 

(Bjj - H b ) = 3,40 ± 0,09 A 

wych. Układy te pozwalają również na stwierdzenie, że w cząsteczce największa gęstość 
elektronowa występuje tuż poza wierzchołkiem i narożami podstawy piramidy, poniżej 
krawędzi podstawy, oraz w środku piramidy. 

Budowa dwuhydropięcioborowodoru (pięcioborowodoru nietrwałego). Skład nietrwałego 
pięcioborowodoru wyrażony jest wzorem B 5 H n . Najbardziej wiarogodną metodą ozna¬ 
czenia struktury jest metoda dyfrakcji promieni rentgenowskich 1 ). Korzystając z niej usta¬ 
lono dokładnie położenia atomów boru, natomiast położenia atomów wodoru określone 
zostały tylko z dużym prawdopodobieństwem. Względne położenia atomów boru, B I? 
przypominają ułożenie tych atomów w cząsteczce B 5 H 9 , ale w B 5 H n jedna strona płasz- 

x ) L. R. L a v i n e i W. N.» Lipscomb, J. Chem. Phys 22, 614 (1954); W. N. L i p s c o m b, 
J. Chem. Phys., 22, 985 (1954). 
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czyzny równikowej podstawowego oktaedru jest otwarta i po tej stronie brak jest jednego 
mostka wodorowego. W płaszczyźnie równikowej znajdują się dwa rodzaje atomów 
boru, B n i B m , różniące się między sobą nieco odmiennymi wiązaniami. Układ wiązań 
w tej cząsteczce przedstawia się następująco (rys. 17.6): 

Normalne wiązania kowalentne: każdy atom B m i Bj tworzy wią¬ 
zania z dwoma atomami wodoru. Atomy B n łączą się tylko z jednym atomem wodoru. 



Rys. 17.6. Struktura pięcioborowodoru nietrwałego (dwuhydropięcioborowodoru), B 5 H U . 

(B r B tt ) = 1,72 A, <V B TT - b itt “ b t = 57 ’ 5 ° 

< B i- B m) = 1 ’ 86A ’ = 

(Bn - B n ) = 1,77 A, <£ B in - B n - B n = 112° 

(B - H) = 1,07 A, <£ Bj - B n - B n = 60° 

(B - H b ) - 1,24 A, <£ B m - Bj - B n = 57° i 108° 

<Pn " np - w A > B n - B x " B n - 62° 

Wiązania.trójcentryczne: W cząsteczce występują trzy wiązania typu 
B—H—B; jedno B n —H—B n i dwa B n —H—B Iir Znajdują się one poniżej płaszczyzny 
równikowej i są oddalone od atomów boru B x . W cząsteczce występują dwa wiązania 
typu B—B—B: jedno jest otwarte, a drugie zamknięte (patrz str. 138). Z punktu widzenia 
rozkładu ładunku wiązania B—B—B tworzą jeden układ, lecz w ujęciu matematycznym 
dogodniej jest je rozdzielić. Atomy B x i B n wnoszą do układu B—B—B po jednym elektro¬ 
nie, a atomy B m po połowie elektronu. Układ zawiera sześć orbitalów, po jednym' 
od atomów B n i B m i dwa orbitale atomu B x . Tak więc na sześć orbitalów przypadają 
cztery elektrony. Jeżeli na otwarte wiązanie trójcentryczne składa się jeden orbital B l 
i po jednym orbitalu z atomów B m , to dwa elektrony mogą zapełnić ten wiążący orbital 
molekularny. Jeżeli pozostały orbital atomu B x tworzy zamknięte wiązanie trójcentryczne 
z dwoma orbitalami, którymi dysponują jeszcze atomy B^, to pozostałe dwa elektrony 
mogą zapełnić wiążący orbital molekularny w tym ugrupowaniu. W taki sposób elektrony, 
którymi rozporządza układ, zapełniają'orbitale molekularne, a powstanie dwóch wiązań 
trójcentrycznych daje się pogodzić ze znaną geometrią cząsteczki. Ten sposób opisu może 
więc zostać przyjęty. 
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Budowa dziesięcioborowodoru. Skład dziesięcioborowodoru wyraża wzór cząsteczkowy 
B 10 H U . Budowę cząsteczki ustalono na podstawie badań dyfrakcji promieni rentgenow¬ 
skich 1 ) — wyznaczono dokładnie położenia atomów toru i wodoru. Atomy boru ułożone 
są w dwóch piramidach pentagonalnych o wspólnej jednej krawędzi podstawy; podstawy 
piramid stykają się pod kątem 76° (rys. 17.7). Struktura dziesięcioborowodoru jest więc 
raczej zbliżona do struktury eikozaedrycznej krystalicznego boru niż do oktaedrycznej 



struktury jonu borkowego. W każdej piramidzie pentagonalnej występują cztery rodzaje 
atomów boru, różniących się między sobą wiązaniami: atomy Bj umieszczone są na wierz¬ 
chołkach piramid, a dwa atomy B n , jeden B m i dwa B IV znajdują się w płaszczyźnie 
równikowej każdej piramidy. Układ wiązań w tej cząsteczce przedstawia się następu¬ 
jąco: 

Normalne wiązania kowalentne: każdy atom boru tworzy jedno 
takie wiązanie z atomem wodoru; w każdej piramidzie jedno wiązanie kowalentne wy¬ 
stępuje między atomami B r i B m . 

Wiązania trójcentryczne:, w cząsteczce występują cztery wiązania typu 
B—H—B, wszystkie w postaci B n —H—B m . Położone są one poniżej płaszczyzny równi¬ 
kowej, daleko od atomów B r We wszystkich tych wiązaniach ramiona mostka nie są 
jednakowe. Dłuższe ramię znajduje się przy atomie boru B m , który określa się niekiedy 

1 ) Kasper, Lucht i Hąrker, Acta Crist., 3, 436 (1950); J. Am. Chem. Soc 70, 881 (1948). 
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jako. „zewnętrzny” atom bom. Cząsteczka zawiera sześć wiązań trójcentrycznych typu 
B—B—B. Pod względem rozkładu ładunku tworzą one jeden układ, jednak z uwagi na 
obliczenia matematyczne dogodnie jest rozbić go na wiązania trójcentryczne. Dwa wią¬ 
zania są zamknięte (typu B IV —B x —B IV ), dwa są prawdopodobnie zamknięte (B n — 
—B IV —B n ), a dwa wiązania B n —B r —B n — otwarte. 

Atomy Bj oddają po dwa elektrony na utworzenie wiązań kowalentnych i po jednym 
elektronie do układu B—B—B. Jeden elektron każdego atomu B n bierze udział w two¬ 
rzeniu wiązania kowalentnego, półtora elektronu znajduje się w układzie B—B—B, 
a pół elektronu wchodzi w skład wiązania mostkowego. Atomy B m na utworzenie 
wiązań kowalentnych oddają po dwa elektrony oraz po jednym elektronie do wiązania 
mostkowego. Atomy B IV wnoszą do wiązań kowalentnych po jednym elektronie oraz 
po dwa elektrony do układu wiązań B—B—B. W taki sposób dwanaście elektronów 
zapełnia dokładnie orbitale wiążące sześciu wiązań trójcentrycznych. Atom boru wpro¬ 
wadza po jednym orbitalu atomowym do każdego wiązania trójcentrycznego, w skład 
którego wchodzi. 

Własności dwuborowodoru 

Dwuborowodór otrzymuje się przez działanie wodorków metali na trójhalogenki 
boru — wodorkiem sodu albo wodorkiem wapnia działa się na trójchlorek boru w temp. 
200°C. Dwuborowodór można również otrzymać przepuszczając w tej samej temperaturze 
mieszaninę wodoru z parami trójfluorku, trójchlorku lub trójbromku boru nad glinem, 
magnezem, cynkiem albo niklem. Reakcje te można uważać za reakcje redukcji, ale można 
je także rozpatrywać jako reakcje donorowo-akceptorówe, w których ujemny jon H~ 
jest donorem, a cząsteczka trójhalogenku boru akceptorem 

H-.+ BC1 3 = (HBCU- = HBC1 2 + Cl- 

W wyniku podstawienia pozostałych atomów chloru wodorem powstaje BH 3 , który di** 
meryzuje do B 2 H 6 . Reakcje powyższe przebiegają z małymi wydajnościami ze względu 
na konieczność stosowania bardzo wysokich temperatur. Dwuborowodór najlepiej otrzy¬ 
muje się w reakcjach donorowo-akceptorowych, przeprowadzanych albo w roztworach 
eterowych, albo w zawiesinie w eterze. Jako akceptor stosowany jest w tych reakcjach 
eterat trójfluorku boru, natomiast donorem jest ujemny jon H~ występujący w wodorku 
lub borowodorku litowym, borowodorku jodu lub w trójmetoksyborowodorku sodowym. 
Reakcje przebiegają wg poniższych równań: 

1) 6LiH + 8(C 2 H 5 ) 2 0 * BF 3 = B 2 H 6 4- 6LiBF 4 + 8(C 2 H 5 ) 2 0 

2) 3LiBH 4 + (C 2 H 5 ) 2 0 • BF S =I2B 2 H 6 + 3LiF + (C 2 H 5 ) 2 0 

3) 3NaBH 4 + 4(C 2 H 5 ) 2 0- BF 3 = 2B 2 H 6 + 3NaBF 4 + 4(C 2 H 6 ) 2 0 

4) 6NaBH(OCH 3 ) 3 + 8(C 2 H 5 ) 2 0- BF 3 = B 2 H 6 + 6NaBF 4 + 8(C 2 H 5 ) a O + 6B(OCH 3 ) 3 

Wszystkie te reakcje przebiegają łatwo, szybko i z dużą wydajnością. Można je stosować 
do otrzymywania dwuborowodoru w dość dużych ilościach. Prowadząc proces wg re¬ 
akcji 4) uzyskano jednorazowo 20 1 dwuborowodoru. Reakcja 2) jest prawdopodobnie 
najdogodniejsza do otrzymywania dwuborowodoru na małą skalę, ponieważ LiBH 4 roz¬ 
puszcza się w eterze. Do celów preparatywnych w większych ilościach stosowanie za¬ 
wiesiny dobrze rozdrobnionego LiH w eterze jest bardziej ekonomiczne. 
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Dwuborowodór jest gazem bardzo reaktywnym. Ogrzany do temp. 3Q0°C rozkłada się, 
wydzielając bor i wodór. Warstwy boru grubości 0,25 mm można osadzió na szkle i na 
niektórych metalach za pomocą termicznego rozkładu dwuborowodoru w temp. 500— 
600°C. Podczas ogrzewania w określonych warunkach w niższej temperaturze powstają 
z dwuborowodoru inne borowodory (tabl. 17.7). Czysty dwuborowodór zmieszany w tem¬ 
peraturze pokojowej z suchym powietrzem lub z tlenem nie ulega żadnym zmianom, na¬ 
tomiast zanieczyszczony może się zapalić. Mieszanina dwuborowodoru z tlenem po 
ogrzaniu lub pod wpływem zapalenia iskrą wybucha; w reakcji tej powstaje trójtlenek 
boru i woda. Chlor z dwuborowodorem reaguje energicznie, dając trójchlorek boru i chloro¬ 
wodór. Brom reaguje powoli z wytworzeniem bromowodoru i mieszaniny trójbromku 
boru z jednobromodwuborowodorem. Jod z dwuborowodorem nie reaguje zupełnie. 

Pozostałe reakcje dwuborowodoru można podzielić na trzy grupy: 

1) reakcje, w których wiązania trójcentryczne nie ulegają naruszeniu, 

2) reakcje, w których na miejsce wiązań trójcentrycznych powstają normalne wią¬ 
zania kowalentne, 

3) reakcje, w których prawdopodobnie cząsteczka ulega dysocjacji na dwa rodniki 
BH 3 , ponieważ w jednej cząsteczce produktu występuje tylko jeden atom boru, jeżeli 
reakcji nie towarzyszy polimeryzacja. 

Atomy wodoru związane z atomem boru wiązaniami kowalentnymi ulegają z łatwością 
podstawieniu przez grupę wodorotlenową lub przez atom chlorowca. 

Reakcje , w których wiązanie trójcentryczne nie zostaje naruszone. Reakcja 
z trójmetyloborem. Dwuborowodór reaguje z trójmetyloborem w.zwykłej tem¬ 
peraturze — powstaje przy tym szereg pochodnych metylowych: 

(CH 3 )H 2 B • BH 3 (CH 3 ) 2 HB • BH(CH 3 ) 2 (CH 3 ) 2 HB • BH 3 (CH 3 ) 2 HB ■ BH 2 (CH 3 ) 


W reakcji tej nie powstaje (CH 3 )H 2 B * BH 2 (CH 3 ); można go otrzymać przez ogrzewanie 
pochodnej jednometylowej z eterem dwumetylowym. Wydaje się, że reakcja przebiega 
wg równania: 

(CH 3 ) 2 0 + ch 3 bh 2 - bh 3 - (CH 3 ) 2 O^BH 3 + ch 3 bh 2 
2CH 3 BH 2 “ (CH 3 )BH 2 ■ BH 2 (CH 3 ) 

W cząsteczce dwuborowodoru nie można podstawić grupami metylowymi lub innymi 
grupami alkilowymi więcej niż czterech atomów wodoru. 

Reakcje , w których wiązania trójcentryczne zastąpione są przez normalne wiązania 
kowalentne. Reakcja ze stężonym wodnym roztworem wodoro¬ 
tlenku potasowego. Reakcja przebiega podczas nasycania dwuborowodorem 
stężonego wodnego roztworu wodorotlenku potasowego w temp. 0°C. W wyniku odparo¬ 
wywania roztworu pod próżnią osadza się podboran potasowy K 2 (BH 2 OH * BH 2 OH) 
(patrz str. 597) 



OH OH 
I I 

H—B—B—H 
I I 
H H 
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Doniesiono również o otrzymaniu w sposób pośredni (z czterometylodwuborowodoru) 
soli o wzorze Na 2 [HB(CH 3 ) 2 * B(CH 3 ) 3 ], która jest trwała aż do temp. 100°C. 

Reakcje , które 'poprzedza dysocjacja dwuborowodoru na dwa rodniki BH 3 . R e a k c j a 
z amalgamatem sodu lub potasu. Pod wpływem działania rozcieńczonego 
amalgamatu sodu lub potasu na dwuborowodór powstaje na zimno pochodna metalu 
alkalicznego o składzie np. Na 2 B 2 H 6 . Jest to ciało krystaliczne o barwie białej, trwałe 
do temp. 300°C. Substancja ta jest równomolową mieszaniną borowodorku sodowego, 
NaBH 4 , i pochodnej sodowej nowego boro wodoru, NaB 3 H 8 . Mieszanina ta rozpuszcza 
się w wodzie; otrzymany roztwór redukuje sól niklu do borku niklu, a więc musi zawie¬ 
rać podboran sodowy (patrz str. 597). 

Reakcja z ..wodą, Dwuborowodór łatwo hydrolizuje pod wpływem działania 
wody lub rozcieńczonych mocnych zasad na kwas borowy czy też jego sole i wodór 


B 2 H 6 + 6H 2 0 = 2H3BO3 + 6H 2 


Reakcje z alkoholami, aldehydami i ketonami, w których 
powstają alkilotlenki boru. W temp. ok. — 80°C końcowe atomy wodoru 
w dwuborowodorze ulegają podstawieniu przez grupy alkoksylowe, jeśli podziała się 
alkoholami, aldehydami lub ketonami. Równania reakcji można napisać w sposób na¬ 
stępujący: 
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Tlenek etylenu i tlenek propylenu reagują w podobny sposób. 

Reakcje z amoniakiem i aminami. Początkowo w reakcji dwuboro¬ 
wodoru z amoniakiem lub aminami powstają związki addycyjne, takie jak H 3 B<-N(CH 3 ) 3 
(por. str.' 556). Kompleksy z trójmetyloaminą są trwałe i mają ostre temperatury topnienia. 
Kompleksy z amoniakiem natychmiast dysproporcjonują na dwuborynoamidek amonowy 
(patrz str. 587) 

[H 3 B<- :NH 3 + h nh 2 ->bh 3 = NH 4 [H 3 B—nh 2 —bh 3 ], 

Dwuborynoamidek amonowy z nadmiarem dwuborowodoru tworzy aminodwuboro- 
wodór (por. str. 588). Kompleksy z jedno-i dwumetyloaminą zachowują się podobnie, 
tworząc pochodne jedno-i dwumetylowe aminodwuborowodoru. 

Reakcja z fosforowodorem. Dwuborowodór reaguje z PH 3 w tempera¬ 
turze pokojowej, przy czym powstaje nielotne ciało stałe barwy białej o przybliżonym 
składzie (H 2 PBH 2 ) x . Nie rozpuszcza się ono w rozpuszczalnikach organicznych, trudno 
ulega hydrolizie, a podczas ogrzewania wydziela się powoli wodór. 

W reakcji dwuborowodoru z fosforowodorem w temp. — 110°C powstaje nietrwały 
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produkt o wzorze PH 3 • BH 3 . Budową tej substancji prawdopodobnie nie odpowiada 
wzorowi PH 4 (BH 3 • PH 2 • BH 3 ), ponieważ pod wpływem działania amoniaku w temp. 
—77°C nie zachodzi wydzielanie' PH 3 . (Reakcje tego rodzaju są normalne dla związków 
fosfoniowych.) Fosforowodór wydziela się jednak pod wpływem działania trójmetylo- 
aminy. w temp. —40°C 

ph 3 • BH 3 + (CH 3 ) 3 N - ph 3 + (CH 3 ) 3 N • bh 3 

Dane powyższe stanowią więc potwierdzenie koncepcji, że związek ten ma wzór PH 3 • BH 3 . 


Niektóre pochodne dwuborowodoru / 

Metylodwuborowodory. Związki te są gazami lub lotnymi cieczami (tabl. 17.8). Pod 
wpływem działania wódy każdy atom wodoru bezpośrednio związany z atomem boru 
zostaje podstawiony przez grupę wodorotlenową, np.: 

(CH 3 ) 2 BH- BH(CH 3 ) 2 + 2H a O - 2(CH 3 ) 2 BOH + 2H 2 

Grupa XBH 2 jest nietrwała w każdym przypadku. Metylodwuborowodory zawierające 
w cząsteczce tę grupę łatwo dysproporcjonują wg równania: 

ch 3 bh 2 • BH 2 CH 3 - BH 3 ■ BH(CH 3 ) 2 

Pod wpływem działania amoniaku powstają sole amonowe, jak np. NH 4 [(CH 3 )H 2 B • 
• NH 2 • BH 3 ] (patrz reakcja dwuborowodoru z amoniakiem^ str. 556). 


Tablica 17.8 

Metyloborowodory 



Temp. topnienia, °C 

Temp. wrzenia, °C 

H 3 B. bh 3 

-165,5 

-92,5 

ch 3 bh 2 - bh 3 


7 . 

ch 3 bh 2 - bh 3 ch 3 

-124,9 

+4,9 

(ch 3 ) 2 bh- bh 3 

-150,2 

- 2,6 

(CH 3 ) 2 BH. bh 2 ch 3 

-122,9 

+45,5 

(CH 3 ) 2 BH. BH(CH 3 ) 2 

-72,5 

68,6 


Dwuborynoamidek amonowy, NH 4 (H 3 B -NH 2 *BH 3 ). Jest to biały, nielotny związek, 
który rozpuszcza się w wódzie, topi się w temp. 90°C z wydzieleniem wodoru i spala się 
po ogrzaniu w powietrzu. Najłatwiej otrzymuje się go przez działanie ciekłym dwuboro- 
wodorem na stały amoniak w temp. — 120°C. 

Dwuborynoamidek amonowy rozpuszcza się bardzo dobrze w ciekłym amoniaku, 
z którego można go przekrystalizować. Roztwór amoniakalny przewodzi prąd elektrycz¬ 
ny, lecz w mniejszym stopniu niż należałoby tego oczekiwać dla soli dysocjującej na dwa 
jony. Po rozpuszczeniu dwuborynoamidku amonowego w ciężkim amoniaku ulegają 
podstawieniu atomami deuteru jedynie atomy wodoru związane z azotem. Roztwór tego 
związku w ciekłym amoniaku reaguje w temp. — 77°C z metalicznym sodem, przy czym 
wydziela się wodór. Jeden równoważnik rozpuszczonego sodu wypiera jeden równoważnik 
wodoru. Równanie .reakcji można napisać|w sposób następujący: 

2Na + 2NH 4 (BH 3 • NH 2 • BH 3 ) - 2NaBH 4 + H 2 +£NH 3 *+ 2BH 2 NH 2 
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Dwuborynoamidek amonowy reaguje energicznie z chlorowodorem w temp. — 60°C. 
W reakcji tej powstaje NH 4 (BH 2 C1 • NH 2 ■ BH 2 C1). 

Aminodwuborowodór 



Aminodwuborowodór powstaje podczas prowadzonej w temp. 80°C reakcji dwubo- 
rowodoru z dwuborynoamidkiem amonowym. Reakcję można przedstawić za pomocą 
następujących równań: 

NH 4 (BH 3 -NH 2 -BH 3 )^2H 3 N->BH 3 ^2H 2 N^-BH 2 + 2H 2 
bh 3 -i-h 2 n—BH a ^ BH 2 (NH 2 j H)BH 2 

Aminodwuborowodór jest cieczą; tt. —66°C, tw. 76,2°C. Jest on na tyle trwały, że może 
być przechowywany w ciągu kilku dni w temperaturze pokojowej, ale w końcu rozkłada 
się na dwuborowodór i substancję stalą o wzorze (H 2 B * NH^. Roztwór aminodwuboro^ 
wodoru w ciekłym amoniaku reaguje z sodem dając związek o wzorze Na(B 2 N 2 H 9 ).. Re¬ 
akcja może przebiegać w dwu stadiach: 

1) H 2 B(NH 2 ,H)BH 2 + 2NH 3 - NH 4 (BH 3 • nh 2 • BH 2 NH 2 ) 

2) 2Na + 2NH 4 (BH 3 • NH 2 • BH 2 NH 2 ) - 2Na(BH 3 • NH 2 -BH 2 NH 2 )+H 2 +2NH 3 

Po ogrzaniu aminodwuborowodoru do temperatury ok. 200°C powstaje borazol (patrz 
str. 571). Gęstość pary aminodwuborowodoru pozwala wnosić o występowaniu tego związ¬ 
ku w stanie gazowym w postaci monomeru. Hedberg i Stosick w 1952 r., opierając się 
na wynikach badań dyfrakcji elektronów, stwierdzili, że aminodwuborowodór i jego 
dwumetylowa pochodna mają budowę mostkową, w której atom azotu bierze udział 
w tworzeniu wiązania trójcentrycznego 1 ) 


H 

H 

H CHs 

CHa CHa 

V 


Y 

V 

\ A 

B 

H 

w 

B B r 

H X P 

yY 

i/ Y 

\ 

/v\ 

y/ \l 

' H 


H 

H 

aminodwuborowodór 

N-metyloaminodwuborowodór 

N-dwumetyloaminodwuborowodór 

tt. — 66 °C 

, tw. 76,2°C 
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Związek kompleksowy dwuborowodoru z trójmetyloaminą, (CH 3 ) 3 N^BH 3 . Dwubo ro - 
odór reaguje szybko z trójmetyloaminą (reakcja zachodzi ilościowo) z wytworzeniem 
)ordynacyjnego związku kompleksowego o wzorze (CH 3 ) 3 N ■ BH 3 [tt. 94°C, tw. (ekstra¬ 
howana) 171°C]. Związek ten w stanie gazowym jest monomerem. Badania dyfrakcji 
ektronów wykazały, że ugrupowanie atomów wokół azotu przybiera kształt tetraedru; 
ugość wiązania B—N wynosi 1,62 A. Zbadana została również struktura kryształu. 

Związek kompleksowy dwuborowodoru z hydrazyną. Podczas prowadzonej w temp. 
5 C reakcji dwuborowodoru z hydrazyną powstaje nielotne, higroskopijne, białe ciało 
:ałe o składzie BN 1?2 H 4S . Związek ten nie rozpuszcza się w rozpuszczalnikach organicz- 
ych i w ciekłym amoniaku. Po ogrzaniu do temp. 180°C nie przechodzi w borazol. Po 
tiydrolizowaniu otrzymuje się hydrazynę (a nie amoniak), z czego można wnioskować, 
b tworzy się on bez rozerwania wiązania N—N w cząsteczce hydrazyny. 

Karbonylek trójwodoroboru, OC-»BH 3 . W reakcji dwuborowodoru z tlenkiem węgla 
owstaje karbonylek trójwodoroboru, który jest gazem; tt. — 137°C, tw. — 64°C. Reakćja 
a jest odwracalna; przebiega gwałtownie w temp. 100°C. Preparatywnie otrzymywano 
;o w temp. 20°C pod ciśnieniem 20 Atm. 

Trójmetyloamina wypiera z cząsteczki tlenek węgla, w wyniku czego tworzy się 
i 3 B<-N(CH 3 ) 3 . Pod wpływem działania amoniaku powstaje białe ciało stałe o wzorze 
)C->BH 3 ■ 2NH 3 . Związek ten rozpuszcza się W ciekłym amoniaku; powstały roztwór 
)rzewodzi prąd elektryczny i reaguje z sodem wg równania: 

OC-»BH 3 * 2NH 3 + 2Na = Na 2 (OCBH) + 2NH 3 + H 2 

2 71 

Wydaje się więc, że związek z amoniakiem jest solą o wzorze (NH^IP—C—B—H]. 
leżeli wzór ten rzeczywiście odpowiada budowie anionu, to atom boru jest w nim dygonal- 
aie zhybrydyzowany. Poza tym związkiem nie istnieją jakiekolwiek inne związki boru 
o takiej strukturze orbitalowej (tabl. 17.1). 

Budowa karbonylku trójwodoroboru zbadana została metodami mikrofalowymi. Roz¬ 
miary cząsteczki, której budowa nie jest płaska są następujące: 

H 

1,194 1 1,54 

H—B- c-0 . a—113°52 

\0L | 


Własności wyższych borowodofów 

Dwuhydroczteroborowodór, B 4 H 10 , można otrzymać następującymi trzema metodami: 

1) Drobno sproszkowany borek magnezowy ogrzewa się z ośmionormalnym kwasem 
fosforowym; wydajność reakcji wynosi zaledwie 0,1%. Można użyć innych borków — 
borek berylu polecany jest wówczas, jeżeli należy uniknąć zanieczyszczenia dwuhydrocztero- 
borowodoru krzemowodorami. Dogodna modyfikacja tej metody polega na zadaniu 
borku magnezowego bromkiem amonowym w ciekłym amoniaku. 

2) Jododwuborowodór wytrząsa się z rozcieńczonym amalgamatem sodu 

B 2 H 5 J + 2Na + JB 2 H 5 - B 4 H 10 + 2NaJ 
Następnie lotne borowodory oddestylowuje się. Dwuhydroczteroborowodór można od- 
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dzielić od dwuborowodoru przez działanie wodą. Dwuborowodór hydrolizuje bardzo 
szybko, podczas gdy reakcja z dwuhydroczteroborowodorem zachodzi powoli. 

3) B 4 H 10 jest głównym produktem reakcji wodoru z B 5 H 1X w temp. 100°C. 

Dwuhydroczteroborowodór jest lotną cieczą, która na zimno rozkłada się powoli; 
reakcja przebiega gwałtowniej po lekkim ogrzaniu. Głównym produktem rozkładu jest 
B 2 H 6 (tabl. 17.7). Mieszanina par dwuhydroczterobofowodoru z tlenem wybucha po 
zapaleniu iskrą. Pod wpływem działania wody na dwuhydroczteroborowodór powstaje 
kwas borowy, przy czym reakcja ta jest o wiele wolniejsza niż w przypadku dwuboro¬ 
wodoru (patrz wyżej). Ze stężonym KOH dwuhydroczteroborowodór reaguje podobnie 
jak dwuborowodór; otrzymuje się roztwór zawierający podborany. W reakcji dwuhydro- 
czteroborowodoru z chlorowodorem uzyskuje się dwuborowodór i trójchlorek boru. 
Dwuhydroczteroborowodór łączy się z amoniakiem w temp. —70°C, przy czym powstaje 
czteroamoniakat, B 4 H 10 ,4NH 3 , który — analogicznie do dwuamoniakatu dwuboro¬ 
wodoru — może mieć następującą budowę: 

(NH 4 ) 2 (BH 3 • nh 2 * bh 2 • bh 2 • nh 2 • BH 3 ) 

Związek ten w temp. 200° przechodzi w borazol (por. str. 571). Dwuhydroczteroboro¬ 
wodór reaguje z amalgamatem sodu, dając Na 2 B 4 H 10 , który po ogrzaniu do temp. 450°C 
traci wodór i przechodzi w trwały Na 2 B 4 H 6 . Być może jednak, że jeden z tych dwu 
związków jest borowodorkiem, NaBH 4 (por. odpowiedni związek dwuborowodoru, 
str. 586). 

Pięcioborowodór B 5 H 9 , otrzymuje się przez ogrzewanie B 4 H 10 lub B 2 H 6 w temperaturze 
ok. 200°C. Jeżeli dwuborowodór przechodzi przez reaktor (w temp. 225°C) w czasie 
15 sek, to wydajność reakcji (liczona na substrat) wynosi 66%, a produkt zawiera 35% 
pięcioborowodoru i 65% stałych wodorków. Pięcioborowodór powstaje też podczas ogrze¬ 
wania dwuborowodoru w temp. 250—300°C w obecności par rtęci albo przez ogrzewanie 
w czasie 48 godz do temp. 120—130°C w obecności chlorowodoru. 

Pięcioborowodór jest cieczą; tt. —46,9°, tw. 48°C. Jest on jednym z najtrwalszych 
borowodorów. 

Z czasem rozkłada się bardzo powoli na wodór i stały borowodór. Po przepuszczeniu 
przez rurę ogrzaną do temp. 300°C nie ulega żadnej zmianie 50% pięcioborowodoru, 
a 50% rozkłada się na bor i wodór. Pięcioborowodór nie reaguje z chlorowodorem nawet 
w obecności chlorku glinowego. Pod wpływem działania wody hydrolizuje on bardzo 
powoli; całkowita hydroliza nie zachodzi nawet w temp. 90°C po trzech dniach. Roz¬ 
puszcza się w 30%-owym roztworze wodorotlenku sodowego. Końcowym produktem jest 
podboran sodowy. Z amoniakiem pięcioborowodór tworzy czteroamoniakat, B 5 H 9 ,4NH 3 . 
Czteroamoniakat w temperaturze pokojowej pod wpływem działania chlorowodoru prze¬ 
chodzi w B 5 H 5 Q 4 ,4NH 3 , a ostatecznie w B 5 H 2 Cl7,4NH 3 . 

Pięcioborowodór nietrwały (dwuhydropięcioborowodór), B 5 H n , powstaje podczas prze¬ 
puszczania B 2 H 6 pod ciśnieniem 150—450 mm Hg przez rurę ogrzewaną do temp. 180°C. 
Wydajność reakcji wynosi 75%. B 5 H n znany jest jako „pięcioborowodór nietrwały”, 
ponieważ na zimno rozkłada się w ciągu kilku godzin, głównie na H 2 , B 10 H 14 i stały 
borowodór. Ogrzewany z nadmiarem wodoru ulega ilościowo przemianie na B 2 H 6 i B 4 H 10 . 
Dwuhydropięcioborowodór reaguje z amoniakiem z wydzieleniem wodoru; powstały 
produkt jest taki sam jak otrzymany z B 5 H 9 . 
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Sześcioborowodór, B 6 H 10 , otrzymuje się przez destylację frakcjonowaną gazów po¬ 
wstających podczas reakcji kwasu fosforowego z borkiem magnezowym. Z 1 kg borku 
powstaje 150 ml gazowego borowodoru. 

Sześcioborowodór rozkłada się powoli w temperaturze pokojowej, ale przepuszczony 
przez rurę ogrzaną do temp. 300°C przechodzi w większości bez rozkładu. Pod wpływem 
działania wody hydrolizuje powoli. Sześcioborowodór rozpuszcza się w 30%-owym roz¬ 
tworze NaOH bez wydzielania wodoru, natomiast po zakwaszeniu roztworu wodór 
wydziela się ilościowo. 

Dziesięcioborowodór, B 10 H 14 , otrzymuje się przez ogrzewanie dwuborowodoru w ciągu 
48 godz. w temp. 115—120°C. Dziesięcioborowodór odznacza się charakterystycznym 
nieprzyjemnym zapachem. Związek ten jest bardzo trwały i może być przechowywany 
w powietrzu lub w tlenie w temp. 50—60°C przez kilka dni bez dostrzegalnego rozkładu. 
Powolny rozkład zachodzi dopiero w temp. 200—250°C. Dziesięcioborowodór nie roz¬ 
puszcza się w wodzie, hydrolizuje bardzo powoli na zimno, a szybciej w temp. 100°C. 
Dziesięcioborowodór rozpuszcza się w alkoholu, eterze, benzenie i w dwusiarczku węgla. 
W roztworze alkoholu lub dioksanu dziesięcioborowodór tworzy bez wydzielania wo¬ 
doru kwas jednozasadowy. Roztwór można miareczkować potencjometrycznie wodnym 
roztworem wodorotlenku sodowego. 

Chlor, brom i jod na zimno reagują powoli z dziesięcioborowodorem — w reakcji 
powstaje prawdopodobnie B 10 H ia X a . Chlorowodór nie wywiera jakiegokolwiek działania 
nawet w temp. 100°C w obecności chlorku glinowego. Z amoniakiem w temp. —75° 
dziesięcioborowodór tworzy ciało stałe o wzorze B 10 H 14 • 6NH 3 , które w temperaturze 
pokojowej dysocjuje całkowicie. Roztwór w ciekłym amoniaku przewodzi prąd elektrycz¬ 
ny. Podczas ogrzewania dziesięcioborowodoru z amoniakiem do temp. 120°C wydziela 
się wodór. 

Borowodorki 

Borowodorki zawierają grupę BH 4 związaną z atomem metalu lub rodnikiem zasa¬ 
dowym. Borowodorki tworzone są przez następujące metale: Li, Na, K, Rb, Cs, Be, Mg, 
Zn, Ca, Al, Ti, Zr, Hf, Th i U. Zbadano i otrzymano również następujące borowodorki: 

(CH 3 ) 4 NBH 4 (C 2 H 5 ) 4 NBH 4 . (QH 5 CH 2 ) 4 NBH 4 (CH 3 ) 2 GaBH 4 

Borowodorki metali alkalicznych i borowodorek toru są substancjami krystalicznymi* 
trwałymi w powietrzu. Pod próżnią rozkład ich zachodzi w temperaturach: 

K Na Li Th 

500°C [400°C 275°C 204°C 

Borowodorki: berylu, glinu, hafnu i cyrkonu są lotne, a w powietrzu zapalają się. 
UCBH^ i U(BCH 3 • H 3 ) 4 należą do najbardziej lotnych związków U(IV). Lotne boro¬ 
wodorki nie wykazują dużej odporności termicznej. Obydwa rodzaje borowodorków 
reagują z wodą; w reakcji powstaje wodór, kwas borowy i wodorotlenek metalu. Pod 
wpływem działania chlorowodoru w temp. — 80°C tworzy się wodór, dwuborowodór 
i chlorek metalu. 

Trójmetyloamina nie działa na borowodorki nielotne, a z borowodorkami lotnymi 
tworzy związki addycyjne. Na podstawie znajomości własności fizycznych borowodorków 
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można przypuszczać, że borowodorki nielotne mają budowę jonową, a borowodorki 
lotne —kowalentną. Poniżej podano przykłady takich związków: 


Jonowe 

Kowalentne 

LiBH 4 

BeCBHA 

NaBH 4 

A1(BH 4 ) 3 

kbh 4 

Ti(BH 4 ) 3 

ThCBH^ 

U(BH4> 4 


Borowodorki zasad zawierających azot powinny mieć charakter jonowy. Jon BH^ 
nie jest związkiem o deficycie elektronowym i dlatego borowodorki litu i sodu sklasy¬ 
fikowane są jako niechelatowe aniony zawierające bor; opisano je na str, 594. Boro¬ 
wodorki kowalentne o deficycie elektronowym omówiono poniżej. 

Borowodorek berylu, Be(BH 4 ) 2 , jest ciałem stałym; sublimuje w temp. 91,3°C, a topi 
się w temp. 123°C pod ciśnieniem. Prężność pary w temp. 0°C wynosi 0,5 mmHg. Borowodo¬ 
rek berylu otrzymuje się metodą wspomnianą na str. 596 albo przez działanie wodorku 
berylu lub dwumetyloberylu na dwuborowodór: 

4B 2 H 6 + 3Be(CH 3 ) 2 - 3Be(BH 4 ) 2 + 2B(CH 3 ) 3 

Borowodorek berylu zapala się samorzutnie w powietrzu. Z wodą reaguje gwałtownie 
tworząc tlenki berylu i boru oraz wodór cząsteczkowy. Borowodorek berylu z trójmetylo- 
aminą daje trwały związek addycyjny, (CH 3 ) 3 N-*Be(BH 4 ) 2 [tt. 35°C, tw. (ekstrapolo- 
wana) 260°C], który samorzutnie zapala się w powietrzu. Gęstość pary jest normalna 
do temp. 140 d C. 

Borowodorek berylu jest związkiem o budowie kowalentnej. Atom berylu i dwa atomy 
boru występują w tetraedrycznym stanie walencyjnym. W cząsteczce obecne są cztery 
wiązania trój centryczne, które tworzą cztery mostki wodorowe. Mostki rozmieszczone 
są parami w płaszczyznach prostopadłych względem siebie. Każda para wiąże atom berylu 
z jednym z atomów boru: 



Na obecność struktury mostkowej w borowodorku berylu wskazują widma ramanowskie 
i widma w podczerwieni. Na podstawie znajomości długości wiązań można stwierdzić, 
że atomy wodoru w mostkach nie są jednakowo odległe od atomów berylu i boru. Długość 
wiązania B—H wynosi 1,28 A, Be—H 1,63 A, a Be—B 1,74 A. Budowy związku ad¬ 
dycyjnego (CH^N^Be^H^ nie można jednak przedstawić za pomocą takiej struktury. 

Borowodorek glinu, A1(BH 4 ) 3 , jest cieczą; tt. — 64,5°C, tw. 44,5°C. Prężność pary w temp. 
0° wynosi 119 mm Hg. Otrzymuje się go z Li(BH 4 ) w reakcji wyżej już wspomnianej, 
a także przez działanie trójmetyloglinu na dwuborowodór: 

2B 2 H 6 + A1(CH 3 ) 3 = A1(BH 4 ) 3 + B(CH 3 ) 3 

Przykładem zastosowania borowodorku glinu do otrzymywania borowodorków niektó¬ 
rych metali ciężkich jest reakcja podana na str. 596. Borowodorek glinu tworzy związki 
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addycyjne z trójmetyloaminą i z eterem. Kompleks z trój metyloaminą topi się w temp. 
79°C (można go sublimować pod próżnią), natomiast kompleks z eterem rozkłada się 
już w temp. 50°C. 

Budowa cząsteczki borowodorku glinu podobna jest do budowy borowodorku berylu 
z tą różnicą, że atom glinu jest zhybrydyzowany oktaedrycznie, a w cząsteczce występują 
trzy pary mostków wodorowych. Długość wiązania B—H wynosi 1,28 A, Al—H 2,1 A, 
a Al—B 2,15 A. 



Doniesiono również o istnieniu skondensowanej odmiany borowodorku glinu, którego 
budowę można przedstawić następująco: ' 



Kompleksy niechelatowe 
Obojętne kompleksy niechelatowe 

Wiele obojętnych kompleksów boru jest związkami addycyjnymi, które powstają 
przez połączenie cząsteczki donora, np. (CH 3 ) 3 N, ze związkiem takim jak BF 3 , zawiera¬ 
jącym trygonalnie zhybrydyzowany atom boru. (CH 3 ) 3 N“»BH 3 iOC-»BH 3 omówiono wraz 
z pochodnymi dwuborowodoru na str. 589. Własności niektórych innych kompleksów 
tego rodzaju przedstawiono na str. 570. 

Interesującymi związkami zawierającymi bor występujący w tetraedrycznym stanie 
walencyjnym są związki addycyjne borazolu, tworzące się w wyniku bezpośredniego 
przyłączenia HQ, HBr, CH 3 J, H 2 0, CH 3 OH lub Br 2 do borazolu (por. str.. 573). Związki 
te są prawdopodobnie zbudowane z sześcioczłonowych pierścieni, w których trzy atomy 
boru i trzy atomy azotu ułożone są na przemian; wszystkie atomy boru i azotu występują 
w tetraedrycznym stanie walencyjnym. Przypuszcza się, że pierścień ma strukturę 
krzesłową cykloheksanu. Wszystkie te związki łatwo ulegają rozkładowi pod wpły¬ 
wem niewielkiego wzrostu temperatury, dając podstawione pochodne borazolu. 
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Można również otrzymać podobne związki zawierające pierścienie sześcioczłonowe, 
w których atomy azotu zastąpione są przez atomy fosforu lub arsenu. P,P-dwumetylo- 
fosfinoboryn, (CH 3 ) 2 PH * BH 3 , ogrzany do temp. 150°C przechodzi w spolimeryzowany 
P,P-dwumetylofosfinoboryn, [(CH 3 ) 2 P • BH 2 ] K . Analogiczne związki arsenu zachowują 
się podobnie. Trimery (a także i tetramery) odznaczają się niezwykłym brakiem aktywności 
chemicznej. Warunki w jakich one powstają wskazują na to, że są termicznie odporne. 
Pod wpływem działania stężonego kwasu solnego w temp. 300°C bardzo powoli ulegają 
hydrolizie. Badania rentgenowskie wykazały, że trimer P,P-dwumetylofosfinoborynu ma 
budowę pierścieniową podobną do krzesłowej struktury cykloheksanu. Brak aktywności 
chemicznej związków fosforu i arsenu, w porównaniu z aktywnością związków azotu, 
może być spowodowany wystąpieniem rezonansu w cząsteczce pochodnej fosforu. Burg 
i Wagner wysunęli przypuszczenie, że w tworzeniu orbitalów niezlokalizowanych mogą 
brać udział orbitale d pochodzące od atomów fosforu. 

Otrzymano całkowicie zmetylowany związek o wzorze [P(CH 3 ) 2 B(CH 3 ) 2 ] (tt. 334°C); 
jest on tak trwały jak [P(CH 3 ) 2 BH 2 ]. 

Niechelatowe aniony kompleksowe 

Do najważniejszych anionów zawierających atom boru znajdujący się w tetraedrycznym 
stanie walencyjnym należą: BHj, BF“, BF 3 OH“, BF 2 (OH)^ i BH(OCH 3 );j\ Borowo¬ 
dorki, MBH 4 (patrz str. 591), są albo związkami kowalentnymi zawierającymi dwa mostki 
wodorowe, albo związkami jonowymi typu Na + BHJ. Związki kowalentne Be(BH 4 ) 2 
i A1(BH 4 ) 3 opisano na str. 592, natomiast związki jonowe zostaną omówione poniżej. 

Borowodorek litowy, IiBH 4 , jest białym ciałem stałym, które topi się w temp. 275°C 
z wydzieleniem wodoru. Prężność pary w temp. 0°C jest mniejsza niż 10~ 4 mm Hg. Związek 
ten można otrzymać następującymi metodami: 

1) działanie NaBF 4 na chlorek litowy (metodę tę omówiono wcześniej), 

2) działanie dwuborowodoru na etylolit, etanolan litowy lub zawiesinę wodorku litu 
w eterze 

2B 2 H 6 + 3LiC 2 H 5 = 3LiBH 4 + B(C 2 H 5 ) 3 
2B 2 H 6 + 3LiC 2 H 5 0 = 3LiBH 4 + B(OC 2 H 5 ) 3 
' B 2 H 6 -f* 2LiH = 2LiBH 4 

3) działanie borowodorku glinu na etylolit w benzenie 

A1(BH 4 ) 3 + 3LiC 2 H 5 = 3LiBH 4 + A1(C 2 H 5 ) 3 

Borowodorek litowy jest trwały w powietrzu, nie reaguje on również z trójmetyloaminą. 
Rozpuszcza się w wodzie w temp. 0°C bez wydzielenia wodoru. W temp. 20°C tworzy się 
LiBH 3 (OH), a w temp. 100°C — LiBH 2 (OH) 2 . Z alkoholem metylowym reaguje w tempera¬ 
turach aż do —100°C 

LiBH 4 + 4CH 3 OH - LiOCH 3 + B(OCH 3 ) 3 + 4H 2 
a z chlorowodorem do temp. — 80°C 

2LiBH 4 + 2HC1 = 2LiCl + B 2 H 6 + 2H 2 

W reakcji z jodem (temp. 120°C) powstaje BJ 3 (z wydajnością 66%). W temp. 0°C tworzy 
eterat o bardzo dobrze określonych własnościach, który rozkłada się w temp. 70—100°C. 
Reakcje LiBF 4 odpowiadają reakcjom bardzo silnego reduktora. 
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LiBH 4 tworzy rombową sieć krystaliczną. Każdy jon Li + łączy się z czterema tetra- 
edrycznymi jonami BHJ; dwa jony litu oddalone są od atomów boru o 2,56 A, a dwa 
o 2,47 A. Kryształ zbudowany jest z łańcuchów tetraedrów borowodorkowych stykają¬ 
cych się ze sobą krawędziami. LiBH 4 nie wydaje się być izomorficzny z LiAlH 4 , LiC10 4 , 
LiBF 4 , MgS0 4 i BeS0 4 . 

Borowodorek sodowy, NaBH 4 , jest białą substancją podobną do soli. Otrzymuje się 
go albo a) w łańcuchowej reakcji, w której zachodzi przeniesienie elektronu z jonu 
do grupy (OCH) 3 

H- + B(OCH 3 ) 3 = HB(OCH 3 ) 3 - = HB(OCH 3 ) 2 + och 3 - 
H- 4 HB(OCH 3 ) 2 - H 2 B(OCH 3 ) 2 “ = H 2 B(OCH 3 ) + OCH^ itd. 

albo b) w reakcji jonu (OCH 3 )~ z rodnikiem trójwodoroboru 

3(OCHi“) + 4BH 3 « 3BHr 4- B(OCU 3 ) 3 

Do reakcji przebiegających według schematu a) należą: 

4NaH + B(OCH 3 ) 3 = NaBH 4 + 3NaOCH 3 
4NaH + NaB(OCH 3 ) 4 — NaBH 4 + 4NaOCH 3 
3NaH + NaBH(OCH 3 ) 3 = NaBH 4 + 3NaOCH 3 

Reakcję wodorku sodu z boranem metylu przeprowadza się wprowadzając boran metylu 
do dobrze mieszanej masy sproszkowanego wodorku sodu w temp. 250°C. Produkt po 
ochłodzeniu zadaje się ciekłym amoniakiem albo izopropyloaminą, w których rozpuszcza 
się borowodorek sodowy, a nie rozpuszcza się metanolan sodowy. Poniżej podano przy¬ 
kłady reakcji zachodzących wg schematu b) 1 ): 

NaBH(OCH 3 ) 3 + BH 3 = NaBH 4 + B(OCH 3 ) 3 
3NaB(OCH 3 ) 4 + 4BH 3 = 3NaBH 4 + 4B(OCH 3 ) 3 

3NaOCH 3 + 4BH 3 - 3NaBH 4 + B(OCH 3 ) 3 patrz 2 ) 

Pierwsza reakcja przebiega, tak gwałtownie, że można ją stosować do usuwania dwuboro- 
wodoru ze strumienia gazu przechodzącego nad stałym trójmetoksyborowodorkiem so¬ 
dowym. Reakcje druga 3 ) i trzecia zachodzą ilościowo, a ich przebieg jest również bardzo 
gwałtowny. 

NaBF 4 trwały jest w próżni aż do temp. 400°C, a w powietrzu do temp. 300°C. Roz¬ 
puszcza się w izopropyloaminie i w ciekłym amoniaku; z ciekłego amoniaku krystalizuje 
jako dwuamoniakat. Borowodorek sodowy nie rozpuszcza się ani w eterze, ani w dio¬ 
ksanie. Pod wpływem działania zimnej wody ulega powolnemu rozkładowi, natomiast 
w gorącej wodzie gwałtownie hydrolizuje. Z kwasami reaguje. Niektóre ważniejsze re¬ 
akcje borowodorku sodowego podano poniżej: 

3NaBH 4 + 6H a O = 12H 2 + Na 3 [B 3 0 6 ] patrz 4 ) 

2NaBH 4 + 2HC1 = 2NaCl + B 2 H 8 4- 2H a 

NaBH 4 + 4CH 3 OH = NaB(OCH 3 ) 4 + 4H 2 (reakcja ta zachodzi nawet w temp. — 40°C). 

3NaBH 4 + 4BF 3 • 0(C 2 H 5 ) 2 = 3NaBF 4 + 2B 2 H 6 4- 4(C 2 H 5 ) 2 0 
W wyniku reakcji borowodorku sodowego z jodem w temp. 200°C powstaje BJ 3 . 

*) Wodorek sodu nie reaguje z dwuborowodorem ani bezpośrednio, ani w obecności eteru. 

2 ) KOCH 3 nie reaguje. 

3 ) Analogiczna reakcja z LiB(OCH 3 ) 4 jest bardzo powolna. 

4 ) Wodór lepiej jest otrzymywać za pomocą tej reakcji, niż przez działanie wodą na wodorek litu. 
Jako katalizator stosuje się CoCl 2 . 
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NaBF 4 dogodnie jest stosować jako środek redukujący w słabo alkalicznym roztworze, 
ponieważ można go następnie rozłożyć przez dodanie kwasu. Nie jest tak silnym redukto¬ 
rem, a dlatego i bardziej selektywnym niż LiBH 4 lub LiAlH 4 . Aldehydy i ketony redukuje 
on do alkoholi, natomiast nie działa na kwasy, estry, nitryle, bezwodniki albo związki 
nitrowe. Redukuje Fe(III) do Fe(II), V(V) do V(IV), Tl(III) do T1(I) i Ag(I) do metalu. 

Analiza rentgenowska wykazała, że borowodorek sodowy ma strukturę typu NaCl, 
w której grupy BH 4 zajmują położenie jonów chlorkowych. Odległość Na—B wynosi 
3,07 A, a B—B 4,35 A. 

Otrzymywanie borowodorków metali przy zastosowaniu 
borowodorku sodowego jako substancjiwyjściowej. NaBH 4 jest 
produktem przemysłowym, z którego na drodze bezpośredniej lub pośredniej otrzymuje 
się inne borowodorki. Ogólnie mówiąc, w reakcji chlorku metalu z borowodorkiem in¬ 
nego metalu zachodzi wymiana rodników, o ile zapewni się warunki, w których jeden 
z produktów zostaje usuwany ze środowiska reakcji. LiBH 4 otrzymuje się w reakcji LiCl 
;z NaBH 4 w roztworze izopropyloaminy, w którym następuje wytrącenie się NaCl 

NaBH 4 + LiCl = LiBH 4 + NaCl | 

BsBr 2 i A1C1 3 reagują z LiBH 4 ; powstają lotne związki Be(BH 4 ) 2 i A1(BH 4 ) 3 . UF 4 i ThF 4 
reagują w temperaturze pokojowej' z A1(BH 4 ) 3 

UF 4 +■ 2A1(BH 4 ) 3 = U(BH 4 ) 4 + 2A1(BH 4 )F 2 

NaHfF 5 i NaZrF 5 również reagują z A1(BH 4 ) 3 tworząc Hf(BH 4 ) 4 i Zr(BH 4 ) 4 
NaHfF 5 -f 2A1(BH 4 ) 3 = Hf(BH 4 ) 4 + 2A1(BH 4 )F 2 + NaF 
Reakcję otrzymywania KBH 4 przeprowadza się w metanolu 

KOCH 3 + NaBH 4 = KBH 4 + NaOCH 3 

Kwas fluoroborowy, HBF 4 , występuje tylko w roztworach. Powstaje on podczas roz¬ 
puszczania trójfluorku boru w wodzie. Roztwór zawierający 30% HBF 4 otrzymuje się 
przez dodanie kwasu borowego w niewielkim nadmiarze do 40%-owego wodnego roz¬ 
tworu HF: 

H 3 B0 3 + 4F" + 3H + = BF7 + 3H 2 0 

Podczas destylacji powstałego roztworu otrzymuje się destylat o składzie BF 3 • 2H 2 0. 
Kwas fluoroborowy jest kwasem mocnym, ale jon BF 4 powoli w wodzie hydrolizuje. 
Świeżo przyrządzony roztwór Ca(BF 4 ) 2 jest klarowny, lecz po pewnym czasie mętnieje 
dzięki wytrącaniu się CaF 2 . Gorący wodny roztwór kwasu fluoroborowego atakuje szkło, 
natomiast na zimno ze szkłem nie reaguje. 

Fluoroboran potasowy wytrąca się w postaci białego bezpostaciowego osadu po 
dodaniu soli potasowej do roztworu kwasu. Struktura krystaliczna fluoroboranów me¬ 
tali alkalicznych oraz T1+ i NH 4 jest w istocie taka sama jak struktura BaSÓ 4 . Jon BF^ 
ma budowę tetraedryczną wykazując znaczne podobieństwo do jonu ClOj. Odległość 
B—F wynosi 1,53 A, a odległość Cl—O 1,63 A. Kryształy soli metali alkalicznych tych 
jonów są dwupostaciowe. W niskich temperaturach krystalizuje w układzie rombowym, 
w temperaturach wyższych — w układzie regularnym. Sole metali jedno- i dwuwartościo- 
wych bardzo dobrze rozpuszczają się w wodzie. O wiele słabiej rozpuszczalne są kompleksy 
sześcioaminowe Ni 2+ , Mn 2+ , Cd 2+ i Co 2+ . Bardzo trudno rozpuszczalne są sole (CH 3 ) 4 N, 
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(C 2 H 5 ) 4 N, pirydyny, strychniny i dwuazoniowe. Jony BF 4 i CIO^ tworzą z tlenkiem azotu 
związki NOBF 4 i NOC10 4 . Fluoroboran dwuazoniowy podczas ogrzewania rozkłada się 
spokojnie, natomiast nadchloran dwuazoniowy gwałtownie wybucha. W kryształach soli 
potasowych występuje rotacja zarówno jonów BF 4 , jak i C1C> 4 . 

HBF 3 OH. Kwas ten znany jest tylko jako tzw. monohydrat (H 3 0)(BF 3 0H), który 
otrzymuje się przez destylację roztworu trójtlenku boru w 40%-owym wodnym roztworze 
kwasu fluorowodorowego albo przez zmieszanie jednego mola trójfluorku boru z dwoma 
molami wody. Monohydrat charakteryzuje się ostrą temperaturą topnienia ( 6 °C). Tempera¬ 
tura wrzenia tego związku wynosi 59°C pod ciśnieniem 1,2 mm Hg. Z dioksanem tworzy 
on związek addycyjny (H 3 0)(BF 3 0H) • C 4 H 8 0 2 ; tt. 128—130°C. Daje związek 2BF 3 • H 2 0, 
który podczas destylacji ulega rozkładowi. 

Monohydrat, jak wykazano na podstawie analizy rentgenowskiej, jest izomorficzny 
z NH 4 (C10 4 ), a więc i z (H 3 0)(C10 4 ). Budowę jego można więc określić wzorem 
(H 3 0)(BF 3 0H). Badając magnetyczny rezonans jądrowy stwierdzono, że szybko ochło¬ 
dzony monohydrat ma budowę jonową, a podczas powolnej krystalizacji powstaję zwią¬ 
zek o wzorze BF 3 ,2H 2 0.. 

HBF 2 (OH) 2 . Kwas ten wyodrębniono w postaci lepkiej cieczy (tw. 160°C), która 
w temp. — 20°C przechodzi w szkliwo. W suchym powietrzu jest trwały. Jest to kwas 
mocny. 

HBF 2 (OH ) 2 nie rozpuszcza się w CC1 4 , CS 2 , C 6 H 6 , natomiast rozpuszcza się w ko¬ 
ordynacyjnych związkach trójfluorku boru z eterami, estrami lub alkoholami. Rozpusz¬ 
czony w BF 3 • 0(C 2 H 5 ) 2 jest kwasem tak mocnym, że wypiera HC1 z chlorku sodowego. 


Tablica 17.9 

Porównanie własności redukujących kwasu podborowego i subborowego 


Sól redukowana 

Produkt redukcji podboranem 
potasowym 

Produkt redukcji subboranem 
potasowym 

■ 

Sole srebra 

srebro metaliczne 

srebro metaliczne 

Chlorek rtęci(II) 

rtęć metaliczna 

chlorek rtęci (I) 

Siarczan miedziowy 

wodorek miedzi 

miedź metaliczna 

Siarczan niklowy c 

czarny osad Ni 2 B 

nie reaguje 

Sole arsenowe 

arsen 


Sole bizmutu 

bizmut metaliczny 



Reaguje z alkoholami, eterami, estrami, kwasami organicznymi, aldehydami i keto¬ 
nami. W reakcjach tych powstaje kwas borowy i związek koordynacyjny trójfluorku boru 

2C 2 H 5 OC 2 H 5 + 3HBF 2 (OH) 2 = 2(C 2 H 5 ) 2 0 • BF 3 + B(OH) 3 + 3H a O 

Działanie katalityczne tego związku jest podobne do działania BF 3 , lecz słabsze. 

Nie są znane kwasy HBF(OH ) 3 i HB(OH ) 4 oraz ich sole, natomiast poznano aniony 
zawierające więcej niż jeden atom boru. Anion tego typu występuje w dwuborynoamidku 
amonowym (str. 587), jak również w opisanej poniżej soli potasowej kwasu podborowego. 

Kwas podborowy. Wolnego kwasu dotychczas nie otrzymano, znana jest tylko jego sól 
potasowa K 2 [H 2 OHB • BH 2 OH]. Otrzymuje się ją przez działanie dwuborowodorem luk 
dwuhydroczteroborowodorem na stężony roztwór KOH w temp. 0°C i następne odpa- 
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rowanie wody pod próżnią. Sól ta wykazuje dużą odporność termiczną; wodę zaczyna 
tracić w temp. 100°C, a dopiero w temp. 400—500°C wydziela się wodór i pod próżnią 
destyluje potas. Sól jest higroskopijna, w atmosferze suchego powietrza nie zmienia się. 
Wodny roztwór soli ma odczyn alkaliczny. Z roztworu tego wydziela się powoli wodór; 
po zakwaszeniu reakcja przebiega gwałtownie. Ładunek ujemny jonu podboranowego zwią¬ 
zany jest z nim tak słabo, że jon wykazuje właściwości redukujące odpowiadające meta¬ 
lowi alkalicznemu. Jest on znacznie silniejszym reduktorem niż jon subboranowy (por. 
str. 569), na co wskazuje porównanie ich działania na sole niektórych metali w wodnych 
roztworach. 

Kompleksy chelatowe 

Obojętne kompleksy chelatowe 

Trójfluorek boru reagując z acetyloacetonem tworzy związek półchelatowy, omówiony 
już na str. 566. Inne pochodne o podobnej budowie otrzymuje się z benzoiloacetonu 
(tt. 155°C) i z dwubenzoilometanu (tt. 191°C). Wszystkie te związki rozpuszczają się 
w benzenie. W roztworze występują w postaci monomerów. 

Trójoctan boru z 1-hydroksyantrachinonem tworzy związek I: 

O o 



/\ II 

CH 3 COO OOCCH3 o 

1 11 


Związek I po ogrzaniu w próżni przechodzi w związek II, w którym atom boru jest zwią¬ 
zany podobnie jak w jonie trójmetaboranowym (por. str. 563). 

Kompleksowe aniony chelatowe 

Kwas borowy w roztworze wodnym w obecności gliceryny lub mannitolu zachowuje 
się jak kwas mocny. Powodować to może utworzenie się anionu chelatowego (patrz str. 564): 


“ R R “ 

I i 

H—C—O O—C—H 



R 


/ \ 


O—C—H 

I 

R 


Znanych jest wiele przykładów tego rodzaju anionów. Wykazano, że anion taki powstaje 
tylko wtedy, jeżeli w cząsteczce alkoholu wielowodorotlenowego lub cukru grupy wodoro¬ 
tlenowe znajdujące się przy sąsiednich atomach węgla są zorientowane podobnie. Z kwa¬ 
sem borowym reaguje gliceryna i mannitol, natomiast nie reaguje glikol, z czego można 
wnioskować, że w glikolu grupy wodorotlenowe znajdują się w położeniach t r ans 
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OHH 


' ; ■ • . ' • II 

H—C—C—H 

II 

H OH 

Pirokatechina i kwas salicylowy tworzą związki o podobnej budowie. Wolny kwas po¬ 
chodnej pirokatechiny 


otrzymano przez ogrzewanie w temp. 100°C pod próżnią soli anilinowej lub pirydynowej 
i sublimację pozostałości w temp. 180—200°C pod ciśnieniem 1—2 mm Hg.,Układ tetra- 
edryczny wiązań boru w pochodnej kwasu salicylowego ustalono przez rozdzielenie soli 
brucyny i strychniny. Atom boru w anionach tego typu może wchodzić w skład pierścienia 
pięćio- lub sześcioczłonowego. 

Kwas wolframianoborowy, Hg[BW 12 0 4 o] J 24 lub 30H 2 O. Kwas wolframianoborowy 
jest przykładem kwasu o stosunku liczby atomów 1 r 12. Budowa jego podobna jest do 
budowy kwasu molibdenianofosforowego, który opisano nastr. 1139. Atom boru znajduje 
się w tetraedrycznej luce utworzonej przez atomy tlenu. Jon wolframianoborowy jest 
przykładem anionu chelatowego o złożonej budowie. 



Kompleksowe kationy chelatowe 

Acetyloaceton i benzoiloaceton reagują z trójchlorkiem boru w roztworze eterowym 
tworząc sole typu 


c—O o=c 

// \ / N 

H—C B 

\ / \ 4 

c=o O—c 


R ”| + 


C-H X~ 


Jodek pochodnej benzoiloacetonu (tt. 210°C) jest jedyną trwałą solą prostą. W innych 
przypadkach X“jest anionem kompleksowym w rodzaju [FeCl^"]. Temperatury topnienia 
niektórych soli, w których kationami są pochodne chelatowe boru, a anionami — jony 
kompleksowe atomów metali ciężkich zestawiono poniżej: 


Temperatura topnienia soli, °C 


Anion 

Kation 

acetyloacetonoboru 

Kation 

benzoiloacetonoboru 

FeClr 

137 


AuCIt 

135 


ZnClT 


208 

SnCir 

210 


PtCl|- 

180 



Sole te rozpuszczają się łatwo w chloroformie; z tak otrzymanych roztworów można je 
wytrącić eterem. W wodzie ulegają rozkładowi. 
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GLIN 


GLIN WOLNY 

Glin jest srebrzystoszarym metalem o dość dużym przewodnictwie elektrycznym; 
wynosi ono ok. jednej trzeciej przewodnictwa srebra. Jest kowalny i ciągliwy w stopniu 
wystarczającym do otrzymania folii przez walcowanie i drutu przez wyciąganie. 

Czysty glin reaguje początkowo z wrzącą wodą destylowaną^ ale reakcja ta zostaje 
natychmiast całkowicie zahamowana przez utworzenie się na powierzchni metalu ściśle 
przylegającej i samorzutnie się odnawiającej warstewki a-OAlOH. Warstwa ta ochrania 
metal przed działaniem rozcieńczonych kwasów, roztworów soli metali bardziej elektro- 
dodatnich od glinu oraz przed działaniem tlenu atmosferycznego. Amalgamowanie glinu 
rtęcią lub kontakt glinu z roztworami niektórych soli, np. chlorku sodowego, niszczy 
spoistość warstewki; wówczas może zachodzić reakcja ze wszystkimi wyżej wymienio¬ 
nymi substancjami. Utlenienie glinu przez wilgotne powietrze w obecności roztworu 
chlorku sodowego zahamowane jest w przypadku glinu zawierającego małą ilość miedzi, 
żelaza lub krzemu. Pomimo obecności warstewki tlenku, tlen lub powietrze atakują 
glin w temp. 8G0°C. W reakcji z powietrzem oprócz tlenku tworzy się również azotek. 

Glin w wysokich temperaturach absorbuje wodór; 100 g glinu absorbuje następujące 
objętości wodoru (wartości sprowadzono do warunków normalnych): 

Temperatura, °C 700 800 900 1000 

Objętość, cm 3 .0,23 . 0,89 1,87 3,86 

Reakcje metalicznego glinu nie oczyszczanego specjalnie,, tj. pokrytego ochronną warstew¬ 
ką tlenku, zestawiono w tabl. 17.10. 

ZWIĄZKI GLINU 

Atom glinu w stanie podstawowym ma konfigurację elektronową ls 2 2s 2 2jf3s 2 3p x . 
Podane w eV potencjały jonizacyjne pięciu zewnętrznych elektronów glinu wynoszą: 

2p 2p 3 s 3 s 3 p 

153,4 119,4 28,31 18,74 5,96 

Główna liczba kwantowa powłoki walencyjnej atomu glinu równa jest 3. W przedostatniej 
powłoce (n = 2) znajduje się 8 elektronów. Efektywny ładunek jądra (Z ef ) mol (patrz str. 
154) atomu glinu jest większy niż w przypadku atomu boru (tabl. 17.2). Na rys. 4.9 (patrz 
str. 158) można jednak zauważyć, że dzięki większemu promieniowi atomowemu po¬ 
wierzchniowa gęstość ładunku atomu glinu'jest mniejsza niż dla boru. Na tej podstawie 
można przewidzieć nieco większą niż w przypadku boru skłonność do jonizacji, aczkolwiek 
brak jest wyraźnych dowodów świadczących o obecności jonu Al 3+ . 

. W tabl. 17.1 przedstawiono typy związków tworzonych przez glin. W siedmiu związ¬ 
kach glin jest jednowartościowy: A1H, A1 2 0, A1 2 S, Al 2 Se, ALF, AIC1 i AlBr. Zbyt mała 
jest jednak znajomość tych związków, ażeby można było ustalić ich jonowy czy kowaleńtny 
charakter; nie można również określić układu orbitalów w cząsteczce. 

Nie istnieje żaden związek glinu zawierający dygonalnie zhybrydyzowany atom glinu. 
Atom glinu rzadko występuje również w trygonalnym stanie walencyjnym. W przeci¬ 
wieństwie do boru glin nie tworzy związków podobnych do borazolu lub boroksolu (patrz 
str. 571) — próby otrzymania takich związków zakończyły się niepowodzeniem. Azotek 
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Tablica 17.10 


Reakcje glinu 


Reagent 

Warunki reakcji 

• Produkt 

Powietrze 

temperatura pokojowa 

brak" 


temperatura pokojowa (w obecności 



roztworu NaCl) 

Al(OH) s 

,, , 

temp. 800°C 

ai 2 o 3 +ain 

Tlen 

temp. 800°C 

ai 2 o 3 

C 

ogrzewanie do temp. powyżej 1000°C 

Al 4 c 3 

N 

ogrzewanie 

A1N 

P 

ogrzewanie 

A1P 

S 

ogrzewanie 

ai 2 s 3 

As 

silne ogrzewanie 

AlAs 

F 


aif 3 

Cl 

■ ■ 

aici 3 

C 2 H a 

temp. 500°C 

AI 2 (C 2 ) 3 

h 2 s 

temperatura pokojowa 

brak 

Fe 2 0 3 

zapala się magnezem 

Al 2 0 3 +Fe*) 

Woda 


brak 

HC1 gazowy 


AlCl a 

Kwas solny 

ciepły, prawie stężony roztwór 

A1C1 3 +H 2 

Kwas azotowy 

w dowolnych warunkach 

reakcja prawie nie zachodzi 

Kwas siarkowy 

roztwór rozcieńczony 

brak 


gorący, stężony roztwór 

2A1+6H 2 S0 4 = AI 2 (S0 4 ) 3 + 



+3S0 2 +6H 2 0 

NaOH lub KOH w roz¬ 

temperatura pokojowa**) 

2Al+2Na0H+2H 2 0 = 

tworze 


= 2NaA10 2 +3H 2 

Jodek etylu 


C 2 H 5 AU 2 i (C 2 H 5 ) 2 A1J 

Alkohol bezwodny 

w obecności śladów wody 

(C 2 H 5 0) s A1 


reakcja się zatrzymuje 

(GH 3 0) 3 A1 


*) Fe 2 0 3 -|-2A1 = Al 2 0 3 +2Fe; AH = —199,kcal. Osiąga się temperaturę ok. 2500°C. Podobnie rea¬ 
gują Mn0 2 i Cr 2 0 3 . 

**) Największą szybkość rozpuszczania osiąga się stosując 5,5n NaOH. 


glinu ma strukturę typu wurcytu, a nie grafitu, jak to ma miejsce w przypadku azotku 
boru. 

Atom glinu może być tetraedrycznie zhybrydyzowany, lecz ze względu na deficyt 
elektronowy może w tym stanie tworzyć tylko takie związki chemiczne, w których wy¬ 
stępują wiązania trójcentryczne, albo w których przyjmuje on ujemny ładunek formalny. 
Wodorki glinu, analogiczne do borowodorów, nie istnieją [jedynym trwałym wodorkiem 
glinu jest stały (A1H 3 )J, lecz związki wymienione w pierwszym szeregu klasy 4 tabl. 17.1 
prawdopodobnie zawierają atomy glinu, które biorą udział w tworzeniu wiązań trój- 
centrycznych. Nie są też’liczne obojętne związki niechelatowe glinu powstające w reakcjach 
donorowo-akceptorowych, natomiast glin występuje w wielu anionach typu [A1X^]. 
Warto podkreślić, że tetraedrycznie zhybrydyzowany atom glinu nie stanowi składnika 
jakiegokolwiek kationu, ani też jakiegokolwiek kompleksu chelatowego. 

W powłoce walencyjnej atomu glinu (n = 3) znajdują się orbitale d, wskutek czego 
możliwa jest hybrydyzacja oktaedryczna. Pięć z siedmiu możliwych typów związków 


601 




oktaedrycznie zhybrydyzowanego atomu glinu reprezentują związki wymienione w tabl. 
17.1. Należy do nich również borowodorek glinu, w którym atom glinu bierze udział 
w tworzeniu sześciu wiązań trójcentrycznych. Wydaje się, że obojętne związki niechela- 
towe, jak również kationy chelatowe nie występują/We wszystkich kompleksach chela- 
towych glinu atomy glinu są zhybrydyzowane oktaedrycznie. W związkach tych glin 
osiąga maksymalną liczbę koordynacyjną. 


ZWIĄZKI GLINU W PIERWSZYM STOPNIU UTLENIENIA 

Glin jednowartościowy. Istnieje wystarczająco dużo danych, które świadczą o wy-„ 
stępowaniu związków glinu jedno wartościowego: A1H, Al a O, A1 2 S, Al 2 Se, A1C1 i AlBr. 
Znane są również dowody występowania A1F w stanie gazowym. Glin poddany utlenieniu 
anodowemu zachowuje się podobnie jak beryl (por. str. 473). 

A1H powstaje podczas ogrzewania glinu w atmosferze Wodoru w temp. 1500°C pod 
ciśnieniem 1 Atm. Ciśnienie cząstkowe A1H wynosi 0,35 mm Hg. 

Al a O otrzymuje się przez ogrzewanie mieszaniny A1 2 0 3 i krzemu w temp. 1800°C 
w wysokiej próżni. Produkt sublimacji zawiera SiO i Al a O. 

A1 2 S otrzymuje się w wyniku ogrzewania A1 2 S 3 z wiórkami glinowymi w temp. 1300°C 
pod próżnią. Otrzymano gazowy A1 2 S, z którego podczas kondensacji powstaje ciało 
stałe o barwie brązowoczarnej. W badaniach rentgenowskich ujawniono obecność 
metalicznego glinu powstającego w wyniku dysproporcjonacji 

3Al a S = A1 2 S 3 + 4A1 

Al 2 Se otrzymuje się z Al 2 Se 3 podobnie do otrzymywania A1 2 S. Al 2 Te nie otrzymano. 

A1F, A1C1 lub AlBr powstają podczas ogrzewania glinu metalicznego z odpowiednimi 
halogenkami glinowymi. Jeżeli A1F 3 i Al ogrzewać do temp. 650—850°C, tj. do tempera¬ 
tury daleko niższej od temperatury sublimacji A1F 3 (1291°C), wówczas tworzy się biały 
produkt sublimacji. A1F może istnieć w fazie gazowej, ponieważ w badaniach rentgenow¬ 
skich produktu sublimacji wykazano obecność wyłącznie A1F 3 i Al. 

W temp. 1115°C pod ciśnieniem 74 mm Hg zachodzi z wydajnością 13,4% reakcja 

2A1 + A1C1 3 = 3A1C1 

AlBr można wykryć w mieszaninie Al i AlBr 3 w temp. 500°C. 

ZWIĄZKI GLINU W DRUGIM STOPNIU UTLENIENIA 

. Tlenek glinu(H), AlO. Podczas spalania proszku glinowego w tlenie osiągana jest 
temp. 3260°C; badania widma wykazują, że w tych warunkach istnieje AlO. 

ZWIĄZKI GLINU W TRZECIM STOPNIU UTLENIENIA 
Klasa 1, Związki glinu o charakterze jonowym 

Prosty kation trójwartościowy, Al 3+ . Zdolność deformująca kationu Al 3+ (10,8) jest 
trzykrotnie większa od wartości dla Mg 2+ . Nie oczekuje się więc tego, aby prosty jon 
Al 3+ mógł być znaleziony w solach bezwodnych lub w związkach dwuskładnikowych, 
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takich jak A1 2 0 3 lub A1N. Wodorotlenek glinowy jest słabą zasadą, wskutek czego 
soli glinowych słabych kwasów, np. węglanów, azotynów, cyjanków, mrówczanów 
i octanów albo nie można otrzymać, albo w roztworze natychmiast hydrolizują. 
Sole mocnych kwasów, jak: chlorany, azotany i siarczany są trwałe. W wodzie rozpusz¬ 
czają się one i tworzą hydraty z sześcioma lub więcej cząsteczkami wody krystalizacyj- 
nej. Związkiem, w którym najprawdopodobniej znajduje się jon Al 3+ , jest bezwodny 
nadchloran glinowy. Związek ten otrzymuje się przez działanie bezwodnym kwasem nad¬ 
chlorowym na chlorek glinowy, odparowanie nadmiaru kwasu i następnie możliwie naj¬ 
większej ilości chlorku glinowego. Produkt zanieczyszczony jest w 10% chlorkiem gli¬ 
nowym. Nadchloran glinowy rozpuszcza się w wodzie bardzo dobrze, a z roztworu krysta¬ 
lizuje wraz z 6, 9 i 15 cząsteczkami wody. 

Wielkocząsteczkowe związki glinu o wiązaniach mających 
charakter w pewnym stopniu jonowy 

Glin, podobnie jak beryl i bor, tworzy szereg związków dwuskładnikowych, które 
są ciałami krystalicznymi o wysokich temperaturach topnienia; wiązania w tych związ¬ 
kach mają charakter zarówno jonowy jak i kowalentny. Do związków takich należą 
węgliki, azotek, A1 2 0 3 i siarczek. Nielotny wodorek, choć budowa jego jest nieznana, 
jest również zaliczany do tej grupy. 

Wodorek glinu, (AlH 3 ) n . Jeżeli trójmetyloglin zmieszany z dużym nadmiarem wodoru 
przepuścić przez obszar wyładowań jarzeniowych, to w produkcie otrzymuje się miesza¬ 
ninę alkilowodorków, takich jak A1 2 (CH 3 ) 3 H 3 i (AlH 3 ) n , które w powietrzu spalają się 
wybuchowo; atakowane są również przez wodę. Z produktu pod wpływem działania 
trójmetyloaminy powstaje (AlH 3 ) rt N(CH 3 ) 3 . Po destylacji tego związku w temp. 100— 
135°C otrzymuje się (AlH 3 ) n , białą bezpostaciową i nielotną substancję, trwałą w próżni 
aż do temp. 100°C, rozkładającą się w wyższych temperaturach na glin i wodór. Budowa 
tego związku nie jest znana. 

Po dodaniu eterowego roztworu chlorku glinowego do zawiesiny wodorku litu w eterze 
tworzy się glinowodorek litowy: 

A1C1 3 + 4LiH = L 1 AIH 4 + 3LiCl 

Jeżeli chlorek glinowy występuje w nadmiarze, to w roztworze-powstaje wodorek glinu: 

AICI 3 + 3LiH - A1H 3 + 3LiCl 

Wodorek glinu otrzymuje się z największą'wydajnością wtedy, jeżeli na uprzednio wy¬ 
odrębniony glinowodorek litowy podziała się odpowiednią ilością chlorku glinowego 
rozpuszczonego w eterze. Z eterowego roztworu wodorku glinu wytrąca się ż czasem 
stała substancja o składzie (AlH 3 )J(C 2 H 5 ) 2 0] r Bezeterowego polimeru o składzie (A1H 3 ) X 
nie można otrzymać. 

Nie wiadomo, czy te dwie w różny sposób otrzymane substancje byłyby identyczne, 
gdyby można było otrzymać je w stanie czystym. 

W niskiej temperaturze (AlH 3 ) tt tworzy związki addycyjne z NH 3 , NH 2 CH 3 , NH(CH 3 ) 2 , 
N(CH 3 ) 3 i (C 2 H 5 ) 3 P. Amoniakat traci wodór, w wyniku czego powstaje A1N. 

Węglik glinu, A1 4 C 3 , otrzymuje się przez ogrzewanie pierwiastków powyżej temp. 
1000°C. Tworzy on twarde, bladożółte kryształy o tt. 2200°C. Pod wpływem działania 
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wody lub rozcieńczonych kwasów wydziela się z niego metan i niewielka ilość wodoru. 
W reakcji z azotem w temp. 1800°C powstaje A1 5 C 3 N. 

Sieć krystaliczna węglika glinu jest dość skomplikowana. Każdy atom węgla otoczony 
jest atomami glinu w odległościach od 1,90 do 2,22 A; najmniejsza odległość C—C wy¬ 
nosi 3,16 A. Atomy węgla nie wiążą się więc ze sobą bezpośrednio. 

Acetylenek glinu, A1 2 (C 2 ) 3 , powstaje podczas przepuszczania acetylenu nad glinem 
w temp. 450—500°C. W reakcji tego związku z wodą powstaje czysty acetylen. 

Azotek glinu, A1N, otrzymuje się w wyniku ogrzewania glinu w azocie w temp. 800°C; 
reakcja jest egzotermiczna. Azotek glinu można również otrzymać przez ogrzewanie 
w piecu elektrycznym mieszaniny tlenku glinowego i węgla w atmosferze azotu 

ALA + N a + 3C - 2A1N + 3CO 

Azotek glinu jest termicznie trwały aż do temp. 1800°C. Topi się on z rozkładem w temp. 
2200°C pod ciśnieniem 4 Atm. Azotek glinu hydrolizuje pod wpływem działania zimnej 
wody na wodorotlenek glinowy i amoniak. Ogrzewany z, chlorowodorem w temp. 900°C 
rozkłada się na chlorek glinowy i amoniak, a podczas ogrzewania z chlorem w temp. 300°C 
powstaje chlorek glinowy i azot. Azotek glinu ma strukturę typu wurcytu. 

Fosforek glinu, A1P, powstaje podczas ogrzewania glinu z fosforem czerwonym; re¬ 
akcja jest egzotermiczna. Fosforek glinu tworzy żółte lub ciemnoszare kryształy o struk¬ 
turze typu wurcytu. Nie topią się one ani nie ulegają rozkładowi przy ogrzewaniu aż 
do temp. 2000°C. Fosforek' glinu łatwo hydrolizuje dając fosforowodór. 

Tlenek glinowy, A1 2 0 3 , występuje w przyrodzie w postaci minerału zwanego korun¬ 
dem; tt. 2020°C, tw. (ekstrapolowana) ok. 3000°C. Korund otrzymuje się przez spa¬ 
lanie glinu w tlenie albo przez ogrzewanie wodorotlenku, azotanu lub siarczanu glino¬ 
wego do wysokich temperatur. Różne rodzaje kamieni szlachetnych są korundem za¬ 
nieczyszczonym śladami różnych metali. Większą twardość od korundu mają jedynie 
diament, azotek boru i karborund. W wodzie korund prawie się nie rozpuszcza (1 mg 
rozpuszcza się w 1 1 wody w temp. 29°C), nie rozpuszcza się także w kwasach i w zasa¬ 
dach. Odmiana bezpostaciowa tlenku glinowego, którą otrzymuje się na drodze łagod¬ 
nego prażenia wodorotlenku glinowego, rozpuszcza się w kwasach i w zasadach. Pod 
wpływem prażenia przechodzi jednak w nierozpuszczalny korund. 

Za pomocą rentgenowskiej analizy strukturalnej wykazano, że w temperaturach po¬ 
między 200 i 1200°C występuje co najmniej siedem odmian krystalicznych niemal bez¬ 
wodnego A1 2 0 3 . Najpospolitszymi odmianami są: korund (a-Al 2 0 3 ) i y-Al 2 0 3 1 ). y-Al 2 0 3 
jest trwały poniżej temp. 1100°C. Atomy tlenu w a-Ał 2 0 3 tworzą gęsto upakowaną sieć 
heksagonalną, a atomy glinu zajmują dwie trzecie luk oktaedrycznych. Każdy atom glinu 
otoczony jest przez sześć oktaedrycznie ugrupowanych atomów tlenu, natomiast każdy 
atom tlenu otoczony jest czterema atomami glinu. y~Al 2 0 3 tworzy zdefektowaną sieć 
regularną typu soli kamiennej. 

Wodorotlenek glinowy. Galaretowaty osad wodorotlenku glinowego wytrąca się po 
dodaniu roztworu amoniaku do wodnego roztworu soli glinowej. Wodorotlenek ten jest 

x ) Tak zwany /?-Al 2 0 3 nie jest tlenkiem glinowym; jak ostatecznie ustalono, ma on skład Na 2 0,l 1A1 2 0 3 
i jest blisko spokrewniony ze spinelami. Związek potasowy otrzymuje się przez ogrzewanie w temp.T100°C 
mieszaniny azotanu potasowego i azotanu glinowego w odpowiednich proporcjach. Związek potasowy 
jest izomorficzny z K 2 0,llFe 2 0 3 . Obydwie substancje tworzą ze sobą stałe roztwory, przy czym skład ich 
zmienia się w sposób ciągły z wyjątkiem obszaru środkowego. 
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Tablica 17.11 

Odmiany wodorotlenku glinowego 


Nazwa i wzór 
empiryczny 

Własności i otrzymywanie 

Odmiana Al 2 O s , 
której odpowiada 
wodorotlenek 

Diaspor, OAIOH 

trwały w temp. 280^450°C; pod wpływem działania pary wod¬ 
nej w temp. 400°C przechodzi w A1 2 0 3 

a 

Bemit, OAIOH 

trwały w temp. 155—280°C, w parze wodnej trwały do temp. 
400°C; otrzymuje się go przez działanie czystą wodą na Al—Hg 
w temp. powyżej 80°C, 

wytrąca się z roztworu A1 2 (S0 4 ) 3 pod wpływem działania wrzą¬ 
cego roztworu NH 3 , 

jest pierwszym produktem starzenia się żelu bezpostaciowego 
(sam starzejąc się w temperaturze pokojowej przechodzi w ba¬ 
jeryt) 

y 

Bajeryt, Al(OH) 3 

trwały poniżej temp. 155°C; 

otrzymuje się przez działanie czystą wodą na Al—Hg w temp. 

V 

\ 

poniżej 40°C; tworzy się podczas starzenia się żelu bemitu 
w rozcieńczonym ługu 


Gibsyt (hydrar¬ 
gilit), Al(OH) 3 

trwały poniżej temp. 155°C-^jest to najtrwalsza odmiana 
Al(OH) 3 ; . 

tworzy się z bajerytu podczas długiego wytrząsania z dość roz¬ 
cieńczonym ługiem w temp. 60°C; czyste kryształy powstają 
podczas elektrolizy A1(N0 3 ) 3 w KOH; 
odwadniany w temp. 100°C przechodzi w bemit, a w temp. 
150°C w bezwodny y-Al a 0 3 ; prażony w temp. powyżej 800°C 
przechodzi w a-Al 2 0 3 

y 


amfoteryczny, a jego sole są w dużym stopniu zhydrolizowane. W .roztworze o stężeniu 
glinu większym niż 1 * 10~ 2 m/l przeważającym jonem zasadowym jest jon (AlOH^+t 
który w roztworzę dysocjuje na prosty jon zasadowy (A10H) 2+ , gdy stężenie glinu jes, 
mniejsze niż 5 * 10" 3 m/l. Wodorotlenek glinowy jest 
, kwasem bardzo słabym — pierwsza stała dysocjacji, 

K l9 wynosi 6 • 10~ 12 . Gliniany omówiono na str. 614. 

W naturze występują dwa rodzaje wodorotlenku 
glinowego: OAIOH i Al(OH) 3 . Obydwa występują 
w kilku odmianach. Ich wzajemne powiązania przed¬ 
stawiono w tabl. 17.11. 

Sieć krystaliczna diasporu ma budowę warst¬ 
wową. Atomy tlenu są w sieci gęsto upakowane, a ato¬ 
my glinu znajdują się w niektórych lukach oktaedrycz- 
nych. Każda warstwa jest warstwą nie kończącą się 
tylko w jednym wymiarze, a zatem sieć zbudowana 
jest z szeregów równoległych łańcuchów. Łańcuchy 

połączone są wiązaniami wodorotlenowymi. / 

Gibsyt (hydrargilit) ma również budowę-warstwową; każda warstwa złożona 
jest z dwóch płaszczyzn utworzonych przez grupy OH. Atomy glinu zajmują dwie trzecie 



Rys. 17.8. Schemat budowy warstwy 
Al(OH) 3 (gibsyt) 
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luk oktaedrycznych (rys. 17.8). Warstwy są tak na sobie ułożone, że środki atomów tlenu 
z dolnej płaszczyzny danej warstwy znajdują się prostopadle nad środkami atomów tlenu 
z górnej płaszczyzny niższej warstwy (rys. 17.9). Ułożenie takie nie odpowiada gęstemu 
upakowaniu (por. str. 376). Otwarty charakter tej struktury wynika z obecności wiązań 

wodorotlenowych, które łączą ze sobą atomy tlenu w danej 
warstwie, a także wiążą atomy tlenu z warstwy sąsiedniej, nie 
dopuszczając w ten sposób do powstania struktury jednolicie 
gęsto upakowanej. 

Siarczek glinowy, A1 2 S 3 , jest ciałem stałym o barwie białej. 

Otrzymuje się go następującymi metodami: 

a) przepuszczanie siarkowodoru nad glinem sproszkowa- 

Rys. 17.9. Dwie warstwy n ^ m w tem P- 850—1350°C albo nad A1 2 0 3 w temp. 1600°C 

struktury gibsytu. Środki (2 do 8 godz). Produktem jest czysty a-Al 2 S 3 , 

atomów tlenu z dolnej płasz- b) prażenie stechiometrycznych ilości glinu sproszkowanego 

czyzny warstwy górnej znaj- j siarki koloidalnej w tyglu węglowym w atmosferze suchego 

dują się prostopadle nad Zanieczyszczenia usuwa się przez ogrzewanie pod próżnią 

środkami atomow tlenu z ■ 

górnej płaszczyzny warstwy w tem P* 1200 ° C w czasie 6 g° dz * 

dolnej (por. rys. 12.3) Przy powolnym obniżaniu temperatury otrzymuje się pro¬ 
dukt w postaci białego lub przezroczystego monokryształu. 

Siarczek glinowy jest związkiem wielopostaciowym. Przemiany między tymi posta¬ 
ciami zachodzą w następujących warunkach: 

<x~A1 2 $ 3 1000°C ~> y-Al 2 S 3 4- w obecności A1 4 C 3 w 1000°C -» /5-Al 2 S 3 

Sieć krystaliczna y-Al 2 S 3 jest heksagonalną strukturą typu wurcytu. Znane są siarczki 
podwójne o ogólnym wzorze MA1 2 S 4 , gdzie jako M może występować Mg, Cr, Mn, Fe, 
Zn lub Pb. 

Fluorek glinowy, AIF 3 . Ze względu na jego wysoką temperaturę topnienia zaliczany 
jest do związków tworzących cząsteczki olbrzymy. Temperatury topnienia pozostałych 
halogenków glinowych, opisanych na str. 610, są o wiele niższe; związki te mają kowa- 
lentną strukturę tetraedryczną. Własności fluorku glinowego podano w tabl. 17.13 na 
str. 610. 

Fluorek glinowy jest białym ciałem stałym, sublimującym bez topnienia w temp. 1291 °C. 
Otrzymuje się go działając na Al(OH) 3 fluorowodorem gazowym lub w roztworze wod¬ 
nym. Można go również otrzymać bezpośrednio z pierwiastków. Fluorek glinowy jest 
chemicznie bardzo mało aktywny. Me reaguje z zimną wodą, w której się prawie nie roz¬ 
puszcza, jak również z wrzącym kwasem siarkowym. Woda i stopiony KOH atakują 
go powoli nawet w temp. 400° (w przeciwieństwie do BF 3 , str. 565). Fluorek glinowy 
reaguje z fluorkiem sodowym w obecności słabego kwasu, tworząc Na 3 AlF 6 . Fluorek 
glinowy rozpuszcza śię w kwasie fluorowodorowym, z którego można go wykrystalizo¬ 
wać przez odparowanie roztworu. 

Krystaliczny fluorek glinowy ma strukturę typu ReO s (patrz str. 386). W sieci regu¬ 
larnej o gęstym upakowaniu jony F~ zajmują położenia w środkach ścian, natomiast 
jony Al 3+ zajmują luki oktaedryczne w środkach sześcianów. Każdy jon Al 3+ otoczony 
jest sześcioma oktaedrycznie ugrupowanymi jonami F~, z których każdy wchodzi jedno¬ 
cześnie w skład innej grupy oktaedrycznej. 
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Klasa 3 1 ). Związki zawierające trygonalnie 
zhybrydyzowany atom glinu 

Glin tworzy wiele związków, których wzór empiryczny ma postać A1X 3 , gdzie X 
może być atomem chlorowca, grupą alkilową lub arylową, albo grupą alkoksylową. 
A1H 3 i A1F 3 mają budowę cząsteczek olbrzymów (patrz str. 603). Inne związki typu A1X 3 , 
jeżeli nie* tworzą cząsteczek olbrzymów, to przynajmniej są spolimeryzowane tworząc 
dimery lub trimery. Budowa tych polimerów nie jest dokładnie ustalona. Na podstawie 
badań dyfrakcji promieni rentgenowskich w monokrysztale A1(CH 3 ) 3 stwierdzono, że 
cząsteczka jest dimerem i ma budowę mostkową. Za pomocą prostego modelu uzyskano 
poprawny rząd wielkości ciepła dimeryzacji, które w temperaturze ok. l00°C wynosi 
—20,2 kcal/mol. Modele mostkowe przyjęto do przedstawienia budowy [Be(CH 3 ) 3 ] 2 , 
(BeCl 3 ) 2 , borowodorów i niektórych innych związków boru; wydaje się więc, że nie ma 
przeszkód w opisaniu dimerycznych związków glinu (A1X 3 ) 2 za pomocą modeli mostko¬ 
wych. Związki te omówiono zatem w klasie 4, należy jednak dodać, że nie istnieją wyraźne 
dowody, które świadczyłyby o tym, że w tych związkach atom glinu występuje w tetra- 
edrycznym stanie walencyjnym. 

Bez względu na budowę spolimeryzowanych związków tego typu atom glinu zachowuje 
w nich w pewnym stopniu cechy odpowiadające hybrydyzacji trygonalnej. Związki te 
reagują bowiem z wieloma jonami lub cząsteczkami zawierającymi atomy donorowe. 
Donorem może być F”, Cl~, H”, atom azotu w NH 3 , NR 3 , NCR, atom fosforu w PH 3 , 
atom tlenu w H 2 0, ROH, R a O, atom siarki w H 2 S lub atom węgla w niektórych niena¬ 
syconych związkach organicznych. W reakcjach z tymi związkami atom glinu zachowuje 
się jak akceptor elektronu; musi więc — przynajmniej w produktach przejściowych — 
występować w stanie trygonalnej hybrydyzacji. Reakcje glinu połączonego z F, Cl, J, 
grupami alkilowymi, arylowymi lub etoksylowymi są reakcjami donorowo-akceptorowymi, 
których produkty stanowią albo proste związki addycyjne, jak Br 3 Al*-NH 3 , albo jony 
jednowartościowe typu [ADCT]. Atom glinu w związkach addycyjnych lub w jonach jest 
zhybrydyzowany tetraedryczńie. Należy również podkreślić, że chlorek glinowy w tem¬ 
peraturze powyżej 800°C występuje w postaci monomeru, a zatem w tych warunkach 
jest przykładem związku zawierającego atom glinu w trygonalnym stanie walencyjnym. 

Bor w wielu dobrze określonych związkach tworzy trzy wiązania a i jedno niezlokali- 
zowane wiązanie n. Do tych związków można zaliczyć azotek boru, borazol i boroksol. 
Glin natomiast nie tworzy związków o takiej strukturze orbitalowej. Próby ich otrzymania 
zakończyły się niepowodzeniem. 

Klasa 4. Związki zawierające tetraedryczńie 
zhybrydyzowany atom glinu 

Przykłady związków zawierających tetraedryczńie zhybrydyzowany atom glinu sta¬ 
nowią związki o deficycie elektronowym, obojętne, niechelatowe związki kompleksowe 
oraz niechelatowe aniony kompleksowe. Atom glinu w tetraedrycznym stanie walen¬ 
cyjnym nie występuje natomiast w związkach chelatowych oraz w niechelatowych ka¬ 
tionach kompleksowych. 

1 ) Atom glinu w dygonalnym stanie walencyjnym nie występuje, a zatem nie istnieją związki, które 
można by umieścić w klasie 2. 
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Polimeryodeficy ci e elektronowym. 

Związki mostkowe 

W tabl. 17.12 przedstawiono niektóre spolimeryzowane związki glinu, które dogodnie 
jest zaliczyć do tej grupy związków. 

Alkilowe i arylowe związki glina. Alkilowe i arylowe związki glinu są bezbarwnymi 
i lotnymi cieczami. Otrzymuje się je w wyniku działania glinem na odpowiednią alkilo- 
rtęć. (Obecność eteru jest szkodliwa, ponieważ nie można usunąć eteru z powstałego 


Tablica 17.12 

^wiązki alkilowe i arylowe glinu oraz ich pochodne 



Temp. top¬ 
nienia, °C 

Temp. wrze¬ 
nia, °C 

Uwagi 


A1(CH 3 ) 3 

• 15 

126,1 

dimeryczny, w temp. 70°C 


Al(C 2 H 6 j 3 

-52,5 

185,6 

12% dimeruwtemp. 150°C 


AKn-CaHj), 

-107 

ok. 250 



A1(C 6 H 6 ) 3 

230 




A1(CH 3 ) 2 N(CH 3 ) 2 

154 , 

228 



A1(CI-I 3 ) 2 SCH 3 

103 





f -21 

119,4 

dwupostaciowy 


A1(CH 3 ) 2 C1 

1 45 



Dimery J 





1 

Al(CH 3 ) 2 Br 

0 

150 



Al(CH 3 )Br 2 

79 




A1(QH 6 )C1 2 

94 


- 


A1(CH 3 )C1 2 

73 




A1(CH 3 )J 2 

70 




A1(C 2 H 5 )C1 2 

32 




A1(C 2 H 5 )J 2 

39 

158 





(4 mm Hg) 


i _ . ' j A1(CH 3 ) 2 -P(CH 3 ) 2 

220 

ok. 250 


lrimery 

1 Al(CH 3 ) 2 .OCH 3 


ok. 140 



Al(OCH 3 ) 3 





Al(OC 2 H 5 ) 3 

139 

320 


Tetramery 

Al(Oizo-C 3 H 7 ) 3 

125 

242 ■ 





(10 mm Hg) 



Al(OQH 6 CH 2 ) 3 

81 




Wymienione związki dimeryczne i trimeryczne tworzą z wielką trudnością związki monomeryczne; 
są one w małym stopniu zdysocjowane w temp. 150°C, pod ciśnieniem 30 mm Hg. 


eteratu). Trójmetyloglin otrzymuje się przez ogrzewanie amalgamatu glinu z jodkiem 
metylu w temp. 170°C (wydajność-80%). Trójetyloglin można otrzymać z etylenu wg 
reakcji: • 

Al + 3C 2 H 4 + l|H 2 = A1(C 2 H 5 ) 3 

Trójmetyloglin rozkłada się powoli w temp. 300°C; jednym z produktów rozkładu 
jest metan. Pochodne alkilowe niższych węglowodorów zapalają się samorzutnie w 
powietrzu i są gwałtownie atakowane przez wodę — w reakcji powstają węglowodory 
nasycone ' 

A1(CH 3 ) 3 + 3H a O = Al(OH) s + 3CH 4 
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Związki te łatwo tworzą połączenia addycyjne z cząsteczkami donorowymi, np. z eterem. 
Eteraty są bardzo trwałe, czego ilustracją może być fakt, że np. (C 2 H 5 ) 2 Q^A1(C 2 H 5 ) 3 
daje się destylować bez rozkładu. Związki donorowe typu R(CH 3 )„ można uszeregować 
pod względem powinowactwa w stosunku do trójmetyloglinu; ustalono następującą 
kolejność: 

N(CH 3 ) 3 > P(CH 3 ) 3 > 0(CH 3 ) a > S(CH 3 ) 2 > Se(CH 3 ) 2 > Te(CH 3 ) 2 > C1CH 3 

Powinowactwo C1CH 3 w stosunku do trójmetyloglinu jest rzeczywiście bardzo małe. 
Jeżeli w cząsteczce donora znajduje się atom wodoru związany z atomem pierwiastka 
elektroujemnego, to podczas ogrzewania w wyniku rozkładu wydziela się metan, jak 
np. w reakcji: 

A1(CH 3 ) 3 + NH(CH 3 ) 2 = (CH 3 ) 2 A1—N(CH 3 ) 2 + CH 4 

Podobnie reagują: (CH 3 ) 2 PH, CH 3 OH i CH 3 SH. Produktem reakcji, oprócz węglowodoru, 
jest dimer lub trimer. . ' 

Związki alkilowe glinu reagują z ketonami podobnie jak związki alkilowe boru 

CH 3n ^ CH 3 ^ —Al (C 2 H 5 ) 2 

^C=0 +A1(C 2 H 5 ) 3 » + C 2 H 4 

ch 3 ch/ h 

Po żhydrolizowaniu produktu powstaje alkohol drugorzędowy. W trójetyloglinie w temp. 
110—115°C rozpuszczają się alkilometale alkaliczne, a powstałe roztwory przewodzą 
prąd elektryczny prawdopodobnie dzięki obecności soli typu Na[Al(C 2 H 5 ) 4 ]. 

Trójfenyloglin rozpuszcza się łatwo w benzenie. Tak w stanie stałym, jak i w roztwo¬ 
rze utlenia się pod wpływem działania powietrza, aczkolwiek nie tak łatwo, jak związki 
alkilowe. Tworzy on eterat (tt. 112°C), który traci eter podczas ogrzewania pod próżnią. 
W eterowym roztworze trójfenyloglinu rozpuszcza się sód, przy czym roztwór przybiera 
zabarwienie czerwonawobrązowe, a po odparowaniu pozostaje brązowy proszek, prawdo¬ 
podobnie Na[Al(C 6 H 5 ) 3 ]. 

Pochodne chlorowe alkiloglmu, A1(C 2 H 5 )C1 2 i A1(C 2 M 5 ) 2 CL Związki tego typu otrzymuje 
się przez rozpuszczenie glinu w chloroalkanie i destylację frakcjonowaną produktu 
reakcji. Związki te topią się w niskiej temperaturze, są dość lotne, łatwo się zapalają 
i gwałtownie reagują z powietrzem lub wodą. Tworzą jednoeteraty. W roztworze wystę¬ 
pują jako dimery. 

Związki alkoksyglioowe, Al(OR) 3 . Związki te występują w postaci ciał stałych po¬ 
wstających podczas działania glinu na ciepły bezwodny alkohol. Ślady chlorku rtęci (II) 
przyśpieszają reakcję, prawdopodobnie wskutek niszczenia pokrywającej glin warstewki 
tlenku 

Al + 3C 2 H 5 OH = A1(C 2 H b O) 3 + l|H 8 

Związki te nie rozpuszczają się w' alkoholu, natomiast w benzenie są łatwo rozpuszczalne. 
Na drodze pośredniej można z nich otrzymać sole typu M[A1(0C 2 H 5 ) 4 ], lecz związków 
addycyjnych nie tworzą. W reakcji z wodą powstaje wodorotlenek glinowy i alkohol. 
Mieszanina związku alkoksyglinowego i odpowiedniego alkoholu redukuje aldehydy 
i ketony (najwydajniejszy jest izopropylan): 

RRC : O + HOCH(CH 3 ) 3 = RRCHOH + CH 3 COCH 3 
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Wiązanie podwójne C=C w nienasyconych aldehydach lub ketonach nie jest atakowane. 
Przemiana zachodzi całkowicie bez wytworzenia pinakolu. 

Halogenki glinu. Niektóre dane o własnościach halogenków glinu zebrano w tabl. 17.13. 
Fluorek glinowy, związek tworzący cząsteczki olbrzymy, opisany jest na str. 606. Po¬ 
zostałe halogenki glinu w niezbyt wysokich temperaturach występują w postaci dimerów. 
Omówiono je poniżej. * 

Sześciochlorek dwuglinu, Al a Cl 6 , jest trwałym, lotnym ciałem stałym o barwie białej. 
Otrzymuje się go w wyniku działania chlorem lub chlorowodorem na folię glinową. Po- 


Halogenki glinu 


Tablica 17.13 



aif 3 

AlCl a 

AlBr 3 

aij 3 

Charakterystyka ogólna 

bezbarwne 

bezbarwne kry- 

bezbarwne płyt- 

białe kryształy 


przezroczyste 

ształy heksago- 

ki rombowe, 

rozpływające 


kryształy trój- 

nalne, łatwo 

rozpływające 

się 


skośne 

rozpływające 

się 

się 


Typ sieci krystalicznej 

. 

Re0 3 

nieco znieksz¬ 
tałcona struk¬ 
tura typu CrCl 3 

atomy bromu są 
gęsto upakowa¬ 
ne; atomy gli¬ 
nu znajdują się 
w parach przy¬ 
ległych do sie¬ 
bie luk tetrae- 
drycznych; stąd 
sieć cząsteczko¬ 
wa 

. : 

Temp. topnienia, °C 

1290 

193 

98 

ok. 180 

Temp. wrzenia, °C , 

sublimuje 
w 1290 

sublimuje 
w 180 

ok. 260 

ok. 380 

i 

Struktura cząsteczkowa w sta¬ 


dimeryczna; 

dimeryczna; 

j dimeryczna; 

nie gazowym 

Odległość Al—X w pierście¬ 


tetraedryczna 

tetraedryczna 

tetraedryczna 

niu, A 

Odległość Al—X w położe¬ 


2,21 

2,33 

2,58 

niach końcowych, Ą 


2,06 

2,21 

2,53 

Rozpuszczalność w wodzie 

0,56 g/100 g wo¬ 

rozpuszcza się 

rozpuszcza się 

rozpuszcza się 

Liczba cząsteczek wody w hy¬ 
dratach (w przeliczeniu na 

dy w temp. 25°C | 

gwałtownie 

gwałtownie 

z rozkładem 

cząsteczkę monomeru) 
Przewodnictwo właściwe cie¬ 
czy w temp. topnienia, 

0 -i 3 9 

2 i - 7 

0 , 6 

0, 6, 15 

0 , 6 

cm- 1 -om-- 1 .10 6 


0,45 

0,09 

1,2 


wstały sześciochlorek dwuglinu sublimuje natychmiast pod wpływem ciepła wyzwalają¬ 
cego się podczas reakcji. W skali przemysłowej otrzymuje się go przez ogrzewanie boksytu 
i węgla w atmosferze chloru w temp. 1000°C: 


t A1 2 0 3 + 3C-+ 3Cl a - AląCle + 3CO 
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Sześciochlorek dwuglinu jest bardzo higroskopijny i dymi w wilgotnym powietrzu. W roz¬ 
tworze wodnym jest w tak znacznym stopniu zhydrolizowany, że uwolniony kwas solny 
można miareczkować roztworem wodorotlenku sodowego. Sześciohydrat tego związku, 
AlCl 3 ,6H a O, otrzymuje się przez rozpuszczenie wodorotlenku glinowego w kwasie solnym 
i nasycenie roztworu gazowym chlorowodorem. Z bezwodnym amoniakiem chlorek 
glinowy tworzy aminozwiązki, A1C1 3 ,t?NH 3 , gdzie n wynosi 2, 5, 6, 7 lub 14. W reakcji 
z kwasem azotowym w temperaturze pokojowej powstaje A1 2 C1 6 ,N0. 

Gęstość pary aż do temp. 400°C odpowiada wzorowi cząsteczkowemu Al a Cl 6 , a po¬ 
wyżej 800°C — A1C1 3 . Chlorek glinowy rozpuszczony w takich rozpuszczalnikach, które 
nie mają własności donorowych (np. benzen), występuje w postaci dimeru. W roztworach 
sześciochlorku dwuglinu w takich rozpuszczalnikach, jak alkohol i benzen, absorbuje 
się etylen, butylen, amylen i acetylen. 

Sześciobromek dwuglinu, Al a Br 6 . Glin w temperaturze pokojowej reaguje powoli z pa¬ 
rami bromu; szybkość reakcji zwiększa się znacznie w temperaturze czerwonego żaru. 
Ciekły brom działa gwałtownie na glin już w temperaturze pokojowej, przy czym reakcja 
zaczyna przebiegać po krótkim okresie czasu od chwili zetknięcia, potrzebnym prawdo¬ 
podobnie na zniszczenie warstewki tlenku na powierzchni metalu. Al a Br 6 nie jest prze¬ 
wodnikiem elektryczności ani w stanie stałym, ani w stanie ciekłym. Al a Br 6 rozpuszcza 
się w ra-heksanie i w cykloheksanie. 

Ciężar cząsteczkowy sześciobromku dwuglinu w stanie gazowym i w roztworze bromu 
odpowiada cząsteczce o wzorze Al a Br 6 . 

Sześciojodek dwuglinu, Al a J 6 , tworzy się z pierwiastków podczas ogrzewania glinu 
i jodu w zatopionej rurze albo przez działanie glinu na roztwór jodu w dwusiarczku 
węgla. Tak w stanie stałym, jak i w ciekłym prądu elektrycznego nie przewodzi. Rozpuszcza 
się w ^-heksanie i w cykloheksanie. 

Ogrzany z CC1 4 ulega następującej przemianie: 

4A1J 3 + 3CC1 4 = 4A1C1 3 + 3CJ 4 

Ciężar cząsteczkowy w roztworze w jodzie i w stanie gazowym odpowiada wzoro¬ 
wi Al a J 6 . 

Budowa mostkowych związków glinu. Omówione zostaną spolimeryzowane związki 
glinu wymienione w tabl. 17.12 oraz chlorek, bromek i jodek glinowy (tabl. 17.13). Związki 
glinu, w których występują wyłącznie grupy alkilowe lub atomy chlorowca, tworzą di- 
mery, natomiast trimery i tetramery są przedstawicielami związków zawierających grupy 
alkoksylowe. 

Budowa halogenków glinowych w stanie gazowym badana była za pomocą dyfrakcji 
elektronów. Poniżej temp. 400°C cząsteczki mają budowę następującą: 



Cząsteczki tego typu występują w krystalicznym trójbromku glinu. Sieć krystaliczna 
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A1 2 C1 6 ma budowę warstwową. Prostokąty uwidaczniają sposób, w jaki'może zachodzić 
rozpad warstwy na cząsteczki A1 2 C1 6 podczas odparowywania 



Strukturę orbitalową w izolowanej cząsteczce A1 2 C1 6 mogą tworzyć tetraedrycznie 
zhybrydyzowane atomy glinu, z których każdy tworzy trzy wiązania kowalentne i jedno 
wiązanie semipolarne, jak na rysunku: 


Cl Cl; 

\ / V/ 

Al Al 

/ \ / \ 

Cl Cl 


Cl 

Cl 


Strukturę orbitalową można tak samo dobrze przedstawić za pomocą wiązań trójcentrycz- 
nych: 


Cl 

c, v A /' 

Al Al 

/ \/ \ 

ci V ci 

Cl 


Podana w tabl. 17.13 odległość pomiędzy atomami Al—Cl w mostku (2.21 A) jest większa 
od odległości Al—Cl dla atomów końcowych (2,06 A). Odpowiada to zależności wystę¬ 
pującej między odległościami H—B w dwuborowodorze, który z całą pewnością ma bu¬ 
dowę mostkową. 

W krysztale A1 2 C1 6 liczba koordynacyjna atomów glinu wynosi 6, a atomów 
chloru 2. Strukturę taką można również zinterpretować w dwojaki sposób; 1) każdy 
atom chloru tworzy z jednym atomem glinu wiązanie kowalentne, a z drugim semipolarne, 
2) każdy atom chloru jest atomem centralnym w wiązaniu trój centry cznym. Badania 
widm ramanowskich wykazały, że związki glinu typu A1CH 3 X 2 i (CH 3 ) 2 A1X (gdzie 
X = Cl, Br, J) są dimerami zawierającymi mostki utworzone przez grupy metylowe, 
a nie przez atomy Cl. Własności i budowa borowodorku glinu, w którym występują wią¬ 
zania trójcentryczne A1BH, omówiono na str. 593. 


Kompleksy niechelatowe 
Obojętne kompleksy niechelatowe 

Obojętne kompleksy z atomem glinu znajdującym się w tetraedrycznym stanie walen¬ 
cyjnym reprezentowane są głównie przez związki addycyjne, powstające w wyniku po¬ 
łączenia A1(CH 3 ) 3 i A1C1 3 z eterem, amoniakiem lub aminami. Pochodne alkilowe i ary- 
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Iowę glinu tworzą z łatwością trwałe eteraty. (C 2 H 5 ) 3 A1<-0(C 2 H 5 ) 2 otrzymuje się przez 
działanie stopem glinowo-magnezowym na eterowy roztwór jodku etylu 

(C 2 H 5 ) 2 0 + 2A1 + 3C 2 H 5 J = (C 2 H 5 ) 3 A1^0(C 2 H 5 ) 2 + A1J 3 

Związek ten można destylować (tw. 217°C) bez rozkładu. Eteru nie można usunąć bez 
zupełnego rozkładu cząsteczki. Eteraty są jednak wrażliwe na działanie powietrza i wody, 
tak jak pochodne alkilowe i arylowe, z których są otrzymywane. Przykłady obojętnych 
kompleksów glinu o budowie tetraedrycznej, powstających z alkilowych pochodnych 
glinu i z chlorku glinowego podano w tabl. 17.1. 

Kompleksowe aniony niecbelatowe 

Do najważniejszych soli, w których aniony zawierają tetraedrycznie zhybrydyzowany 
atom glinu, należą: 

M[A1H 4 ] M = Li, Na, Ca, Ti(IV), Sn(IV), In(III), [T1C1] 2 + 

M[A1(C 2 H 5 ) 4 ] M = K 

M[Al(OH) 4 ] M = Na, K wyłącznie w roztworze 

M[Al(OC 2 H 5 ) 4 ] M = Li, Na, K, T1(I), Mg, Cu(II), Ni 

M[A1C1J M = Li, Na, K, NH 4 , NO, J 

M[AlBr 4 ] M = Li, Na, K, NH 4 , Cu 

M[A1JJ m = k 

Glinowodorki metali elektrododatnich Li, Na i Ca są trwałymi, bardzo reaktywnymi 
związkami „solopodobnymi”. Glinowodorki tytanu, cyny i indu rozkładają się w tempera¬ 
turze pokojowej. Glinowodorki, w przeciwieństwie do borowodorków (por. str. 591) 
nie dzielą się na glinowodorki kowalentne i jonowe. 

Glinowodorek litowy, Li[AlHJ, jest bezbarwnym ciałem stałym. Otrzymuje się go 
przez działanie chlorkiem glinowym na zawiesinę wodorku litu w eterze; glinowodorek 
.litowy pozostaje w roztworze eterowym. Po odsączeniu wytrąconego chlorku litowego 
i odparowaniu eteru zostaje glinowodorek litowy. Na zimno jest on trwały w powietrzu. 
Glinowodorek litowy rozkłada się po ogrzaniu do temp. 150°C 

2LiAlH 4 = 2LiH + 2A1 + 3H 2 

Z niewielką ilością wody reaguje tak gwałtownie, że rozżarza się 
LiAlH 4 + 4H a O = LiOH + Al(OH) 3 + 4H 2 

W reakcji glino wodorku litowego z tlenkiem deuteru powstaje 98%-owy HD, który sto¬ 
sowany jest jako produkt wyjściowy do otrzymywania 99,8%-owego HD. 

Z glinowodorku litowego, pod wpływem działania ciekłego amoniaku lub amin 
pierwszo- i drugorzędowych, wydziela się wodór 

LiAlH 4 + 4NR 1 R 2 H = LiAl(NR 1 R 2 ) 4 + 4H 2 
W reakcji z trójchlorkiem boru powstaje dwuborowodór 

3LiAlH 4 + 4BC1 3 = 2B 2 H 6 + 3LiCl + 3A1C1 3 

Roztwór glinowodorku litowego w eterze 1 ) (przygotowywanym i stosowanym tak jak 
w przypadku odczynnika Grignarda) jest ważnym środkiem redukującym. Redukuje on 

1 ) Odparowywanie roztworów A1H 3 , LiAlH 4 lub NaAlH 4 w eterze dwumetylowym może doprowadzić 
do eksplozji, jeżeli rozpuszczalnik zawiera dwutlenek węgla. 
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aldehydy* ketony, kwasy karboksylowe i ich estry do alkoholi oraz związki nitrowe, | 
amidy, oksymy i nitryle do amin. Z wiązaniem etylenowym nie reaguje, jeżeli nie ;|| 
jest ono połączone z grupą fenylową i grupą redukującą się, jak w 
Redukuje również następujące związki: 

SiCl 4 do SiH 4 
SnCl 4 do SnH 4 
Zn(CH 3 ) 2 do ZnH 2 
ZnJ 2 N do ZnH 2 
Be(CH 3 ) 2 lub BeCl 2 do BeH 2 

NO do H 2 N 2 0 2 (wyodrębnionego jako Ag 2 N 2 0 2 ) 

Glino wodorek litowy reaguje z wodą i z alkoholami łatwiej niż LiBH 4 i wydaje się, 
że jest mniej polarny. Widma ramanowskie i widma w podczerwieni roztworu etero¬ 
wego wskazują na występowanie tetraedrycznego jonu [A1H 4 ] _ . 

Gliniany metali alkalicznych są rozpuszczalne; powstają one podczas rozpuszczania 
metalicznego glinu w wodnych, roztworach mocnych zasad. Wzory cząsteczkowe soli 
sodowej i potasowej w stanie stałym są następujące: Na(A10 2 ), 5/4 lub 3H 2 0 oraz 
K(A10 2 ), 3/2H a O. W roztworach mogą występować następujące jony: 

HO OH1 3 " 

\ / 

HO—Al—OH 
HO 7 OH 


FHO 

OH1 


\ / 


Al 

i 

/ \ 


LHO 

OHJ 




C 6 H 5 —(p=C— c=o. 

H H CH S 


Istnienie jonu [Al(OH) 4 ]“ potwierdzone zostało na drodze badania widma ramanowskiego. 
Na podstawie badan z zastosowaniem dializy można jednak sądzić, że jon gliniano wy 
jest kompleksem dwurdzeniowym: 


OH. 

OHO / 

ohX 

oh/ 


/OH n 


^OH' 


Al< 


/OH 

//OH 

SoH 

OH 


lub 


OH. 

OHO, > 

ohO\ / 

OH/ x o/ 


O. /OH 

\k° H 

A1 \0H 
\OH 


Jon Al 3+ wytrąca A1 2 0 3 z roztworu glinianu 

Al 3 * + 3A10 3 = 2A1 2 0 3 

Gliniany łatwo ulegają hydrolizie, a ponadto rozkładają się samorzutnie w obecności 
zawiesiny żelu Al(OH) 3 lub A1 2 0 3 . Są one najbardziej nietrwałe przy stężeniu 130 g Na 2 0/1 
(stosunek molowy Na 2 0 :A1 2 0 3 =1,4). Efekt ten wykorzystuje się przy oczyszczaniu 
boksytu; substancją zaszczepiającą jest gibsyt. Nie obserwuje się analogii we własno¬ 
ściach glinianów, i boranów, prawdopodobnie ze względu na silną tendencję atomu glinu 
do występowania w oktaedrycznym stanie walencyjnym. 

Halogenogliniany. W przeciwieństwie do boru glin nie tworzy czterofluoroglinianów. 
Związek NH 4 A1F 4 zawiera prawdopodobnie jon [AlF^], lecz kryształ złożony jest z okta- 
edrów A1F 6 , przy czym niektóre atomy fluoru wspólne są dla dwóch lub więcej oktaedrów. 
Fakt, że glin nie tworzy jonu [AlF^], świadczy o dążności glinu do występowania raczej 
w oktaedrycznym niż w tetraedrycznym stanie walencyjnym. Chlorogliniany są dobrze 
znane. Sole M[A1C1 4 ] otrzymuje się przez stopienie wchodzących w ich skład chlorków 
lub w reakcji A1C1 3 z chlorkiem odpowiedniego metalu w roztworze benzenowym. Nie 
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można otrzymać czterochloroglinianów w roztworze wodnym. Kwas H[A1C1 4 ] nie istnie¬ 
je. Nie dały wyniku próby połączenia HC1 z A1C1 3 , pomimo prowadzenia reakcji aż w temp. 
—80°C. Chloroglinian nitrozonowy N0[A1C1 4 ] powstaje podczas działania par NOC1 
na czysty stały A1C1 3 w obecności suchego azotu. Związek ten topi się w temp. 180°C 
bez rozkładu. Interesujące związki: CdAlCl 4 , GaAlCl 4 (tt. 175°C) oraz BiAlCl 4 (tt. 253°C), 
otrzymywane są przez redukcję MC1 2 lub MC1 3 metalicznym M w obecności chlorku 
glinowego. 

Ćzterochloroglinian sodowy, Na[AlCl 4 ], (tt. 156°Q, powstaje podczas ogrzewania 
A1C1 3 i NaCl w temp. 200—240°C w próżni. Kryształ, którego strukturę ustalono na 
podstawie analizy rentgenowskiej, zbudowany jest z jonów Na + i [A1C1 4 ] (tetraedryczny). 
W komórce elementarnej znajdują się cztery jony [A1C1 4 ], a jony Na + rozmieszczone są 
w przestrzeni między nimi. Z każdym jonem Na + sąsiaduje osiem atomów chloru w od¬ 
ległościach zmieniających się od 2,79 do 3,72 A. W obrębie każdego tetraedru odległość 
Cl—Cl wynosi 3,48 A, a odległość Al—Cl wynosi 2,13 A. 

Klasa 5. Związki zawierające oktaedrycznie ^ 

zhybrydyzowany atom glinu 

Obecność orbitalów d w powłoce walencyjnej (n = 3) atomu ghnu umożliwia wy¬ 
stępowanie glinu w oktaedrycznym stanie walencyjnym. Przykłady związków, w których 
atom glinu znajduje się w tym stanie walencyjnym, podano w tabl. 17.1 (klasa 5). Z wyjąt¬ 
kiem obojętnych kompleksów niechelatowych i chelatowych kationów kompleksom 
wych reprezentowane są wszystkie typy związków. Do związków o deficycie elektronowym 
zalicza się borowodorek glinowy, który omówiono już na str. 592. 

Kompleksy niechelatowe 
Niechelatowe aniony kompleksowe 

Sześciofluorogliniany, M 3 A!F 6 (M = Li, Na, K, NH^. Po dodaniu fluorku sodowego 
lub węglanu sodowego do roztworu fluorku glinowego w kwasie fluorowodorowym 
(ilość kwasu powinna być wystarczająca do utworzenia związku o empirycznym składzie 
H 3 A1F 6 ) tworzą się dwa związki: Na 3 AlF 6 i 5NaF,3AlF 3 . Istnienie ich wykazano za po¬ 
mocą analizy rentgenowskiej. Na 3 AlF 6 występuje jako minerał o nazwie kriolit. Można go 
otrzymać w roztworze wg reakcji:. 

A1F 3 + 3NH 4 F •+ 3NaNO a = Na 3 AlF 6 + 3NH 4 N0 3 
Ogrzany z tlenkiem wapniowym ulega rozkładowi 

Na 3 AlF 6 + 3CaO - 3CaF a + Na 2 0 + NaA10 a 

W krysztale Na 3 AlF 6 występują jony Na + i AlF^. Jon AlFi~“ ma postać nieco zniekształco¬ 
nego oktaedru. Podczas ogrzewania sześciofluoroglinianu amonowego zachodzą nastę¬ 
pujące przemiany: 

• 350°C wyższa temperatura • 

(NHt) 3 A1F 6 -> NH 4 AIF 4 ---> NH 4 F + A1F 3 

Kryształ NH 4 A1F 4 zbudowany jest z oktaedrów A1F 6 , przy czym niektóre atomy fluoru 
są wspólne dla dwóch lub więcej oktaedrów (por. str. 606). 
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Niechelatowe kationy kompleksowe 

W krystalicznych halogenkach i siarczanach glinu występuje prawdopodobnie jon 
uwodniony [A1,6H 2 0] 3+ . Sześcioamoniakat chlorku glinowego zawiera prawdopodobnie 
jony [Al,6NH 3 ] 3+ . Ałuny można przedstawić ogólnym wzorem M + M 3+ (S0|') 2 ,12H 2 0, 
gdzie M + jest kationem jednowartościowym, a kationem trójwartościowym. Do¬ 
świadczalnie wykazano, że każdy kation metalu otoczony jest sześcioma cząsteczkami 
wody. Brak jest danych o roli jonu siarczanowego w tworzeniu kompleksu. Lit nie tworzy 
ałunu prawdopodobnie dlatego, że jego liczba koordynacyjna nie może osiągnąć war¬ 
tości 6. 


Kompleksy chelatowe 
Obojętne kompleksy chelatowe 

Glin tworzy obojętne kompleksy chelatowe z acetyloacetonem, estrem acetylooctowym, 
malonianem etylu i estrem kwasu salicylowego. Budowę kompleksu glinu z acetyloace¬ 
tonem zilustrowano poniżej: 


rr 9^3 CH 3 

\ o // 

HaC - c ' \/ 




+A1~ 


/\ 

O O 

c 


Jest to związek lotny (tt. 192°C, tw. 315°C). Związki tego typu są w wodzie prawie nie¬ 
rozpuszczalne, natomiast łatwo rozpuszczają się w alkoholu, eterze i w benzenie. W roz¬ 
tworach benzenowych i w stanie gazowym występują jako monomery. 


Chelatowe amony kompleksowe 

Przykładami tego typu związków zawierających atom glinu znajdujący się w okta- 
edrycznym stanie walencyjnym są sole amonowe kompleksu szczawianowego i piro- 
katechiny: 



GAL 


GAL WOLNY 

Metaliczny gal jest substancją o barwie białej z lekkim odcieniem niebieskim. Jest on 
metalem bardziej miękkim niż glin. Godna uwagi jest jego niska temperatura topnienia 
(29,75°C). Powierzchnia ciekłego galu jest lśniąca jak lustro, podobnie jak w przypadku 
rtęci. Gal (tak samo jak woda, german i bizmut) rozszerza się po skrzepnięciu. Kryształ 
galu ma budowę złożoną; wokół jednego atomu znajduje się siedem innych; jeden atom 
jest położony nieco bliżej niż sześć pozostałych, jednakowo od niego odległych atomów. 
Ugrupowanie to utrzymuje się w stanie ciekłym. Gal tworzy stopy z wieloma metalami, 
ale jego rozpuszczalność w rtęci wynosi tylko 1,3% w temp. 25°C. Gal roztwarza się naj¬ 
lepiej w wodzie królewskiej. 


ZWIĄZKI GALU 

Potencjały jonizacyjne (w eV) elektronów walencyjnych (n = 4) atomu galu wynoszą: 

As 4 s 4 p 

30,6 20,43 5,97 

Powłoka walencyjna atomu galu znajduje się na zewnątrz powłoki L zawierającej 18 
elektronów, podczas gdy powłoka walencyjna atomów glinu (n = 3) sąsiaduje z powłoką M, 


Reakcje galu 


Tablica 17.14 


Reagent 

Warunki reakcji 

Produkt j 

Powietrze 

na zimno 

brak 


Powietrze 

na gorąco 

GaO, który jest prawdopodobnie mie- 



szaniną Ga i Ga 2 0 3 


Tlen 

ogrzewanie 

Ga 2 0 3 


Wodór 


brak 


Azot 


brak 


Siarka 

Fluor 

temp. 1300°C 

Ga 2 S 3 


Chlor 


GaCl 3 


Woda 

na gorąco lub na zimno w nie¬ 
obecności tlenu 

brak 


Amoniak 

temp. 1200°C 

GaN 


h 2 s 

temp. 800°C 

Ga 2 S 3 


Arylo- i alkilortęć 


Ga(C 2 H 5 ) 3 , itp. 


HC1 

rozcieńczony, zimny roztwór 

roztwór soli galu 

reakcje są po¬ 
wolne, jeżeli 
metal jest 
bardzo czysty 
(99,9%) 

h 2 so 4 

HC1 ' 

rozcieńczony, zimny roztwór 

roztwór stężony 

(reakcja powolna) 
roztwór soli galu 
(reakcja powolna) 
roztwór soli galu 
(reakcja gwałtowna) 

hno 3 

rozcieńczony, ciepły roztwór 

roztwór soli galu 


Mocne zasady 

rozcieńczone roztwory wodne 

wodór 


hcio 4 

stężony, gorący roztwór 

Ga(C10 4 ) 3 ,6H 2 0 (gal 
gwałtownie w HC10 4 ) 

rozpuszcza się 


617 




zapełnioną przez osiem elektronów. Efektywny ładunek jądra (Z ef ) mol atomu galu jest, 
większy niż w przypadku atomu glinu (tabl. 17.2). Jak widać z rys. 4.9, gęstość ładunku 
powierzchniowego dla atomu galu jest większa niż dla atomu glinu; atom galu ma zatem 
większą zdolność deformującą. Atom galu wykazuje mniejszą skłonność do przechodzenia 
w stan jonowy niż atom glinu. Prosty kation Ga 3+ nie występuje w żadnym związku galu. 

Atom galu .jest atomem o deficycie elektronowym i podobnie jak atomy boru oraz 
glinu musi albo otrzymać elektrony, albo wytworzyć wiązania trójcentryczne w celu 
uzyskania trwałego układu orbitalów wiążących. W powłoce walencyjnej atomu galu wy¬ 
stępują orbitale d, dzięki czemu atom galu może zostać zhybrydyzowany oktaedrycznie. 

W tabl. 17.1 przedstawiono znane typy zwiąźków galu. Podano siedem związków, 
w których atom galu jest jednowartościowy. Tak zwany dwućhlorek galu (czterochloran 
galawy) ma budowę Ga[GaClJ; jeden atom galu występuje w nim jako kation jedno¬ 
wartościowy.; Sieć krystaliczna najważniejszego uwodnionego tlenku galowego o przy¬ 
bliżonym wzorze HGa0 2 jest analogiczna do sieci diasporu. 

Własności związków, w których występuje trygonalnie zhybrydyzowany atom galu, 
są bardzo podobne do własności odpowiednich związków glinu; nie istnieją natomiast 
związki galu analogiczne do borazolu i boroksolu. Gal tworzy związki, w których atom 
jego jest zhybrydyzowany tetraedrycznie. Do nich należą związki mostkowe o deficycie 
elektronowym, obojętne związki niechelatowe lub aniony kompleksowe. Zhybrydyzo¬ 
wany tetraedrycznie atom galu nie tworzy kompleksowych kationów niechelatowych, 
nie są również znane jakiekolwiek kompleksy chelatowe. Interesującym związkiem jest 
dwugalowodór, Ga 2 H 6 , ze względu na jego podobieństwo do dwuborowodoru, co jest 
tym bardziej godne uwagi, że nie otrzymano analogicznego wodorku glinu. Zhybrydyzo¬ 
wany oktaedrycznie atom galu występuje w kompleksach, lecz nie znaleziono komplekso¬ 
wych kationów chelatowych. 

ZWIĄZKI GALU W PIERWSZYM STOPNIU UTLENIENIA 

Gal jednowartościowy. Doniesiono o istnieniu pewnej liczby związków dwuskładni¬ 
kowych, w których gal — jak przypuszcza się — jest jednowartościowy. Ga a O jest ciemno 
zabarwionym ciałem stałym, powstającym podczas redukcji Ga 2 0 3 galem w temp. 500°C. 
Ga 2 S otrzymuje się przez ogrzewanie metalu z siarkowodorem w wysokiej temperaturze. 
Jest to czarne ciało stałe, które można sublimować. Być może obie wyżej wymienione 
substancje są jednak mieszaninami Ga 2 0 3 lub Ga 2 S 3 z metalem. Pewne dane spektro¬ 
skopowe świadczą o istnieniu GaCl, GaBr i GaJ. GaCl powstaje podczas ogrzewania 
metalu w argonie zawierającym 1% chloru. Zaobserwowano jego widmo absorpcyjne. 

Jednowartościowy jon Ga + występuje w dobrze poznanym związku Ga[GaCl 4 ], znanym 
jako dwućhlorek galu. Dwućhlorek galu tworzy bezbarwne kryształy o tt. 170,5°C. Dyspro- 
porcjonuje on do Ga i GaCl 3 po ogrzaniu do temp. 200°C w próżni. Dwućhlorek galu 
otrzymuje się przez ogrzewanie metalicznego galu w bezwodnym chlorowodorze^ lub 
w wyniku ogrzewania metalicznego galu z chlorkiem galowym w temp. 175°C. Można go 
oczyścić za pomocą destylacji próżniowej. Rozpuszcza się w benzenie bez rozkładu, z wody 
wypiera wodór i reaguje z ciekłym amoniakiem w temp. —78°C 

3GaCl 2 + «NH 3 = Ga + 2GaCl 8 ,«NH3 

Dwućhlorek galu jest substancją diamagnetyczną. Budowę tego związku* określoną wzo- 
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rem Ga + [GaCl"], potwierdziły badania widma ramanowskiego związku stopionego i ba¬ 
dania dyfrakcji promieni rentgenowskich związku w stanie stałym. 

Dwuchlorek reaguje z metalicznym galem w obecności chlorku glinowego, wg reakcji: 

Ga[GaCl 4 ] + 2Ga + 4A1C1 3 = 4Ga[AlCl 4 ] 

Tak utworzony związek glinu topi się w temp. 175°C i jest podobny do dwuchlorku galu. 

ZWIĄZKI ZAWIERAJĄCE ATOM GALU W TRZECIM 
STOPNIU UTLENIENIA 

Klasa 1. Związki o charakterze jonowym 

Prosty kation, Ga 3+ . Brak jest wyraźnych dowodów na występowanie kationu Ga 3+ . 
Sole galu rozpływają się w kwasach tlenowych, a krystalizują Wraz z cząsteczkami wody 
krystalizacyjnej. Gal występuje w nich prawdopodobnie w postaci akwokompleksu. Sole 
galu ptrzymuje się zazwyczaj z metalu; gal metaliczny rozpuszcza się w wodzie królewskiej, 
z roztworu wytrąca się osad węglanem amonowym, a następnie osad rozpuszcza się w od¬ 
powiednim kwasie. 

Wielkocząsteczkowe związki galu o wiązaniach mających 
charakter w pewnym stopniu jonowy 

Azotek galu, GaN, otrzymuje się przez ogrzewanie metalu w gazowym amoniaku 
w temp. 1200°C albo przez ogrzewanie (NH 4 ) 3 [GaF 6 ] w gazowym amoniaku. Jest to 
szary proszek, trwały w powietrzu, nie reagujący z wodą i z rozcieńczonymi kwasami. 
Atakowany jest powoli przez gorący stężony kwas solny lub wodne roztwory mocnych 
zasad. Azotek galu ma strukturę typu wurcytu. 

Tlenek galowy, Ga 2 0 3 , tworzy się podczas prażenia azotanu, siarczanu lub ałunu, 
albo uwodnionego tlenku. Nie można go otrzymać przez ogrzewanie metalu w powietrzu, 
ponieważ reakcja zatrzymuje się z chwilą powstania mieszaniny o składzie GaO. Tlenek 
galowy jest ciałem stałym o barwie białej. Występuje on w postaci co najmniej pięciu 
odmian polimorficznych. W temperaturze pokojowej trwała jest odmiana /? o tt. 1740°C. 
Tlenek galowy po wyprażeniu nie rozpuszcza się ani w kwasach, ani w zasadach. Ogrzewa¬ 
ny z fluorem przechodzi w GaF 3 . 

Substancja, którą otrzymuje się z soli galowych przez wytrącenie mocnymi zasadami, 
jest kompleksem Ga 2 0 3 —H 2 0. Starzejąc się przechodzi w GaO • OH, którego sieć ma 
strukturę typu diasporu. GaO • OH trwały jest w zetknięciu z wodą aż do temp. 300°C; 
w wyższych temperaturach trwała jest odmiana /3-Ga 2 0 3 . 

Wodorotlenek galowy, Ga(OH) 3 , jest bezbarwną, galaretowatą substancją. Wykazuje 
on własności amfoteryczne, lecz jest słabszą.zasadą i mocniejszym kwasem w porównaniu 
z Al(OH) 3 , ponieważ zdolność deformująca atomu galu jest większa niż atomu glinu. 
Wodorotlenek galowy rozpuszcza się w roztworze wodorotlenku sodowego, który musi 
być odpowiednio stężony (10,3 n), ażeby przeprowadzić wodorotlenek galowy w Na 3 Ga0 3 . 
Mniej stężony roztwór, wodorotlenku sodowego Wytrąca nierozpuszczalne związki 
Na 2 HGa0 3 i NaH 2 Ga0 3 . Wodorotlenek galowy rozpuszcza się bardzo dobrze w wodnym 
roztworze amoniaku. 
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Siarczek galowy, Ga 2 S 3 , jest ciałem stałym o barwie żółtej; tt. 1250°C. Otrzymuje 
się go przez ogrzewanie galu z parami siarki w temp. 1300°C łub z siarkowodorem w temp. 
800°C. Rozkłada się pod wpływem działania wody. Siarczek galowy jest dwupostaciowy; 
odmiana a ma strukturę typu sfalerytu, a odmiana /? — strukturę typu wurcytu. Trwała 
w temperaturze pokojowej odmiana a w temp. 600°C przechodzi w odmianę /?. 

Fluorek galowy, GąF 3 , jest ciałem stałym o wysokiej temperaturze topnienia (950°C)„ 
Zaczyna on sublimować w temp. 800°C, a w temp. 1000°C sublimuje już intensywnie. 
Różni się całkowicie od bardzo lotnych i rozpuszczalnych chlorków, bromków i jodków 
galu (patrz tabl. 17.16, str. 623). Otrzymuje się go przez ogrzewanie Ga 2 0 3 we fluorze oraz 
w wyniku ogrzewania (NH 4 ) 3 GaF 6 w temp. 250—400°C w atmosferze fluoru. W wodzie 
rozpuszcza się bardzo słabo. Trójhydrat fluorku galowego otrzymuje się na drodze po¬ 
średniej zadając wodorotlenek galowy kwasem fluorowodorowym. Po ogrzaniu powstaje 
sól zasadowa. Trójamoniakat, GaF 3 ,3NH 3 , tworzy się z soli trójwodnej pod wpływem 
działania amoniaku. Bezwodny fluorek nie łączy się bezpośrednio z amoniakiem ze względu 
na dużą energię sieci krystalicznej. Nie jest znana struktura krystaliczna GaF 3 oraz struktura 
orbitalowa GaF 3 ,3NH 3 . 


Klasa 2. Związki zawierające dygonalitie 
zhybrydyzowany atom galu 

Jedynym związkiem, który można by umieścić w tej klasie, jest siarczek S—Ga—Ga—S. 
Budowa jego jest analogiczna do budowy chlorku rtęci(I) 1 ). 

Klasa 3. Związki zawierające trygonalnie 
zhybrydyzowany atom galu 

Gal, podobnie jak glin (por. str. 607), nie tworzy wielu związków należących do tej 
grupy. Zaliczyć do nich można monomeryczne odmiany GaCl 3 , GaBr 3 i GaJ 3 , trwałe 
powyżej temp. ok. 800°C, oraz odmiany monomeryczne pochodnych trój alkilowych 
galu, które są trwałe powyżej temperatury ok. 100°C. Wszystkie te związki w temperaturze 
pokojowej są zdimeryzowane. 

Nie istnieją związki galu, w których atom galu tworzyłby trzy wiązania cr i jedno nie- 
zlokalizowane wiązanie tz. 


Klasa 4. Związki zawierające tetraedrycznie 
zhybrydyzowany atom galu 

Polimery o deficycie elektronowym. 

Związki mostkowe 

Podobnie jak w przypadku glinu, w klasie tej umieszczone są odmiany dimeryczne 
związków GaH 3 , GaH(CH 3 ) 2 , Ga(CH 3 ) 3 , GaCl 3 , GaBr 3 i GaJ 3 . Cząsteczki dimeryczne 
mają prawdopodobnie budowę mostkową, lecz brak jest bezpośrednich dowodów do¬ 
świadczalnych potwierdzających taką koncepcję. 

x ) Proc. Chem. Soc Maj 1958, str. 130. 
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Dwugalowodór (wodorek galu), Ga 2 H e , jest cieczą lotną; tt. — 21,4°C, tw. (ekstrapolo- 
wana) 139°C. Rozkłada się on w temp. 130°C. Powstaje w wyniku reakcji trójmetyloaminy 
z czterometylodwugalowodorem 

3Ga 2 H 2 (CH 3 )4 + 4N(C 2 H 5 ) 3 = Ga 2 H 6 + 4Ga(CH 3 ) 3 ^N(C 2 H 5 ) 3 


Na podstawie znajomości lotności dwugalowodoru można wnioskować, że ma on budowę 
analogiczną do budowy dwuborowodoru: 


H 


\A7 




H 


V 


Ga 
\ 


H 


H 


lecz brak jest bezpośrednich dowodów istnienia takiej struktury. 

Czterometylodwugalowodór, Ga 2 H 2 (CH 3 ) 4 , jest cieczą lotną (ekstrapolowana tw. 172°C). 
Powstaje pod wpływem wyładowań jarzeniowych w mieszaninie par trójmetylogalu z wo¬ 
dorem. W temp. 130°C rozkłada się na Ga(CH 3 ) 3 , gal metaliczny i wodór. Łatwo reaguje 
z powietrzem i z parą wodną. W reakcji z etyloaminą powstaje dwugalowodór wg po¬ 
danego wyżej równania reakcji. Budowa jego jest prawdopodobnie następująca: 


ch \ A / ch - 

Ga 'Ga 

CYl/ CH 3 

H 

Pochodne trój alkilowe galu są reaktywnymi cieczami lotnymi. W stanie gazowym 
w niskiej temperaturze i w roztworze benzenowym są zdimeryzowane. 


tt., °C tw., °C 
Ga(CH 3 ) 3 —19 55,7 

Ga(C 2 H 5 ) 3 —83,2 142,8 

Ga(C 6 H 6 ) 3 166 

Trójmetylogal otrzymuje się podczas reakcji metalicznego galu z dwumetylortęcią. W po¬ 
wietrzu zapala się on samorzutnie nawet w temp. — 78°C. W wyniku reakcji z zimną wodą 
(25°C) powstaje (CH 3 ) 2 GaOH, natomiast pod wpływem działania wody gorącej tworzy 
się CH 3 Ga(OH) 2 . Chlorowanie trójmetylogalu zachodzi łatwo pod wpływem działania 
chlorowodoru w roztworze eterowym. Otrzymuje się (CH 3 ) 2 GaCl i (CH 3 )GaCl 2 . Znane 
są liczne związki addycyjne trójmetylogalu, z których niektóre opisano w tabl. 17.15. 

W przypadku Ga(CH 3 ) 3 jako akceptora własności donorowe X(CH 3 ) 3 zmniejszają 
się w szeregu: 


X = N > P > As > Sb > Bi 


a własności donorowe X(CH 3 ) 2 zmniejszają się w. następującej kolejności: 

X = O > Se > S == Te 

Jeżeli w cząsteczce donora występuje grupa NH, to pod wpływem ogrzewania związku 
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addycyjnego uwalnia się CH 4 oraz powstaje pochodna dimeryczna zawierająca wiązania 
trójcentryczne (tt. 97,2°C; tw. 212°C): 

NH 2 


2(CH 3 ) 3 Ga~NH 3 


CHk A / CH3 


ch 3 


\ 


V 

nh 2 


G \ 


+ 2CH 4 


ch 3 


W reakcji z (CH 3 ) 3 Ga<-NH 2 (CH 3 ) powstaje związek o budowie następującej (tw. 226°C): 

CH v H 

CH \ A A 

ch 3 V cib 

N 

Ca/' H • 

a z (ĆH 3 ) 3 Ga<-NH(CH 3 ) 2 otrzymuje się: 

CHą^ ^CHa 

' i\ 

' CHa A CH 3 

\ A X / 

Ga Ga 

./ v x 


CH 3 V CH 3 
/\ 

CH 3 CHs 

Reakcje te są analogiczne do reakcji prowadzących do utworzenia aminodwuborówodoru 
(por. str. 588) oraz związku glinu [(CH 3 ) 2 A1—N(CH 3 ) 2 ] 2 (por. str. 609). 


Tablica 17.15 

Związki addycyjne tworzone przez Ga(CH 3 ) 3 


Donor 

Związek addycyjny 

t 

Temp. top- 
nie nia, °C 

Temp. wrze¬ 
nia, °C 
(ekstr.) 

Stopień dysocjacji 
związku addycyjnego 
w temp. 100°C, % 

nh 3 • 

I-I 3 N-»Ga(CH 3 ) 3 

31 

179 1 

reakcje po ogrza- 

NH 2 (CH3) 

(CH 3 )H 2 N -> Ga(CH 3 ) 3 

37 

169 J 

niu — patrz niżej 

N(CH 3 ) 3 

(CI-I 3 ) 3 N^Ga(CH 3 ) 3 

96,2 

164 

0 

P(CH 3 ) 3 

(CI-I 3 ) 3 P->Ga(CII 3 ) 3 

56,4 

173 

<10 

0(CH 3 ) 2 

(CI-I^O-* Ga(CI-I 3 ) 3 


100 

70 

o(c 2 h 5 ) 2 

(C 2 H B ) 2 0->Ga(CH 3 ) 3 

-76 

98 

70 w 25°C 

S(CH 3 ) 2 

(CHJjS -> Ga(CH 3 ) 3 


116 

90 


Trójfenylogal powstaje podczas działania metalicznego galu na dwufenylortęć w temp. 
130°C. 

Halogenki galu. Omówiony na str. 620 fluorek galowy tworzy cząsteczki olbrzymy. 
Poniżej podano charakterystykę chlorku, bromku i jodku galu. Zdimeryzowany chlorek 
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galowy, Ga a Cl 6 , jest ciałem stałym o niskiej temperaturze topnienia; tw. 201°C. Związek 
ten otrzymuje się przez ogrzewanie metalicznego galu w atmosferze chloru lub chloro¬ 
wodoru. Rozpuszcza się w kwasie solnym tworząc HGaCl 4 . Z roztworu tego można go 
wyekstrahować eterem dwuetylowym lub izopropylowym. Omawiany związek jest 


Tablica 17.16 

Niektóre własności trójhalogenków galu 



GaF 3 

GaCl 3 

GaBr 3 

GaJ 3 

• . 

Charakterystyka ogólna 

biały proszek 

bezbarwne kry- 

bezbarwne kry- 

cytrynowożółte 



ształy, rozpły- 

ształy, rozpły- 

kryształy, 



wające się 

wające „się 

higroskopijne 

Temp. topnienia, °C 

ok. 1000 

77,9 

122 

212 

<Temp. wrzenia, °C 


201 

280 

346 

Rozpuszczalność w wodzie 

słabo rozpusz¬ 

bardzo dobrze 

rozpuszczalny 



czalny (24 mg/l) 

rozpuszczalny 



Zawartość monomeru w pa¬ 





rze w temp. wrzenia pod 





ciśnieniem 1 Atm, % 


2 

30 
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higroskopijny i dymi w wilgotnym powietrzu, a reakcji zachodzącej po wrzuceniu do 
wody towarzyszy świst. Z amoniakiem tworzy amoniakaty. W reakcji z zawiesiną wo¬ 
dorku litu w eterze powstaje galowodorek litowy Li[GaHJ. 

Pary zdimeryzowanego chlorku galowego nie działają na Au, Pt, W, Mo, lecz atakują 
i chlorują Ag, Cu, Zn, Cd. Jeżeli ogrzać produkt reakcji ze srebrem, to tworzą się kryszta¬ 
ły srebra, a GaCl 3 sublimuje. Powinna więc istnieć równowaga 

AgCl -f GaCl 2 ę± Ag -f GaCl 3 

Reakcję tę można stosować do wytwarzania czystego GaCl 3 . Ga a Cl 6 i jest wydajniejszym 
niż Al a Cle katalizatorem reakcji Friedela-Craftsa. Analiza widma ramanowskiego stałego 
chlorku galowego w temp. 20°C, a ciekłego w 90°C oraz badania dyfrakcji elektronów 
w jego parach wskazują na to, że cząsteczka jest dimeryczna. W organicznych rozpuszczal¬ 
nikach niepolarnych moment dipolowy wynosi zero. 

Kompleksy niechelatowe 

Obojętne kompleksy niechelatowe 

Do grupy tej należą związki addycyjne, które powstają przez połączenie donora z chlor¬ 
kiem galowym lub z trójmetylogalem (tabl. 17.15). 

Kompleksowe aniony niechelatowe 

Ten typ anionu występuje w galo wodorkach: LiGaH 4 i TlGaH 4 . LiGaH 4 otrzymuje 
się przez wprowadzenie GaCl 3 do zawiesiny wodorku litu w eterze. Interesujący związek 

r (CH 3 ) 3 Ga Ga(CH 3 ) 3 -i 

\ / 

Na+ • N- 

/ \ 

L H H J 
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trwały do temp. 90°C, powstaje w reakcji amoniakatu trójmetylogalu z amidkiem so¬ 
dowym (tabl. 17.15) 

NaNH 2 + 2(CH 3 ) 3 GaNH 3 - 2NH 3 + [(CH 3 ) 3 GaNH 2 Ga(CH 3 ) 3 ]Na 
Anion ten jest przykładem związku, w którym atom azotu oddaje dwie wolne pary elektro¬ 
nowe. 

Klasa 5. Związki zawierające oktaedrycznie 
zhybrydyzowany atom galu 

Poniżej podano przykłady związków galu reprezentujących sześć typów związków 
tej klasy. Trójhydrat i trójamoniakat fluorku galowego (patrz str. 620) można prawdo¬ 
podobnie przedstawić jako oktaedryczne niechelatowe kompleksy obojętne: 

H a O f OH s H„N F NH , 

\l I \/. \ I 

Ga Ga 

/t \ ' / t \ 

F OH a F F NH 3 F 

Fluorogalany są przykładami soli zawierających atom galu w niechelatowym kompleksie 
anionowym. Istnieją dwa typy soli: 

a) [M(I)] 3 [GaFJ,*H 2 0 b) M(II)[GaF 5 3 2 OL6H 2 0 

Jako M(I) może występować Li, Na, K, Rb, Cs lub NH 4 , a jako M(II) — Mn, Co, Ni, 
Cu, Zn lub Cd. W przypadku soli Li, Na i NH 4 wielkość x =* 0, dla soli K przybiera 
ona wartość 1, a dla soli Rb i Cs, x = 2. Gal nie tworzy tego typu anionów, które za¬ 
wierają chlor, brom i jod. Uwodnione sole kwasów tlenowych jak Ga(C10 4 ) 3 ,6H a 0 albo 
[GajóHgOKClOJa zawierają oktaedryczny kompleksowy kation niechelatowy. 

Acetyloacetonian galu, Ga(COC 3 H 7 *CO) 3 , lotne ciało stałe o tt. 194 C, jest przy¬ 
kładem obojętnego kompleksu chelatowego atomu galu w oktaedrycznym stanie walen¬ 
cyjnym. Aniony kompleksowe w szczawianokompleksach, MalGa^O^J^HaO, gdzie 
jako M może występować K, Na lub NH 4 , są przykładami anionów, w których atom 
galu znajduje się w oktaedrycznym stanie walencyjnym. Anion chelatowy jest optycznie 
czynny, ponieważ nie występuje w nim ani płaszczyzna, ani środek symetrii i nie ma rów¬ 
nież czterokrotnej osi symetrii. Sole optycznie nieczynne można oddzielić przez sporzą¬ 
dzenie soli strychniny, z której można otrzymać optycznie czynne sole metali alkalicznych, 

IND 

\ Ind wolny 

Ind jest miękkim metalem o barwie białej; jego kryształy mają gęsto upakowaną, 
nieco zniekształconą strukturę regularną. Każdy atom otaczają cztery atomy znajdujące 
się w odległości 3,24 A i dalsze cztery w odległości 3,36 A. 

ZWIĄZKI INDU 

Chemia ogólna indu jest bardzo podobna do chemii galu. Istnienie wielu jednowartoś- 
ciowych związków indu oznacza, że para elektronowa 5^ atomu indu może stać się bierna. 

Ind tworzy anion kompleksowy z siarką Na(S-—-In—-S), który nie ma swojego od- 
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powiednika wśród lżejszych pierwiastków tej grupy. Dotychczas poznano małą liczbę 
związków zawierających dygonalnie, trygonalnie lub tetraedrycznie zhybrydyzowany 
atom indu, natomiast liczba związków oktaedrycznych jest większa niż w przypadku 
jakiegokolwiek pierwiastka z tej grupy. 


Reakcje indu 


Tablica 17.17 


Reagent 

Warunki reakcji 

Produkt 

Powietrze 

na zimno 

brak 

Powietrze 

na gorąco 

ln a 0 3 " 

Wodór 


brak (w temperaturach od 0 do 900°C ind 

6 


absorbuje mniej niż 1 mg H 2 na 1000 g) 

Azot 


brak 

Siarka 

ogrzewanie 

In 2 S 3 (substancja o barwie czerwonej) 

Chlor 


InCl 3 

Woda 

- 

reakcja zachodzi tylko w obecności tlenu 

Arylo- i alkilortęć 


In(CH 3 ) 3 , Li(C 6 H 6 ) 3 itp. 

HC1 

temp. 200°C 

InCl 2 

HC1 

rozcieńczony, zimny roztwór 

roztwór soli indu (reakcja powolna) 

h 2 so 4 

rozcieńczony, zimny roztwór 

roztwór soli indu (reakcja powolna) 

HC1 

roztwór stężony 

roztwór soli indu (reakcja gwałtowna) 

hno 3 

roztwór rozcieńczony ciepły 

roztwór soli indu 

KOH 


brak (ind nie reaguje nawet ze stężonym, 
wrzącym roztworem) 


ZWIĄZKI ZAWIERAJĄCE ATOM INDU W PIERWSZYM STOPNIU UTLENIENIA 


Ind jednowartościowy. Doniesiono o występowaniu związków dwuskładnikowych, 
w których, jak przypuszcza się, ind jest jednowartościowy; należą do nich; ln 2 0, In 2 S, 
In 2 Se, In 2 Te, InCl, InBr, InJ, InjlnClJ, In[AlClJ oraz In 3 [InCl 6 ]. 

In 2 Ó otrzymuje się przez redukcję ln 2 0 3 wodorem w temperaturze poniżej 400°C. 
Dość lotny ln 2 0 oddziela się od ln 2 0 3 przez sublimację w próżni w temp. 750°C. Rentgeńo- 
gram dla In 2 C charakteryzuje się odrębnym układem prążków. Nie jest higroskopijny 
i nie zabarwia papierka lakmusowego na czerwono. Z zimną wodą nie reaguje. W roz¬ 
cieńczonym kwasie solnym rozpuszcza się z wydzieleniem wodoru. 

InQ powstaje w szybko przebiegającej reakcji indu z In 3 [Inęi 6 ]; InCl oddestylowuje 
się pod próżnią. InCl można również otrzymać przez ekstrakcję In 3 [InCl 6 ] lub In[AlClJ 
eterem. Tworzy się wówczas eterat metalu występującego w anionie 

IhaBnaj + (C 2 H 5 ) 2 0 - 3InCl + InCl 3 ,0(C 2 H 5 ) 2 

W stanie stałym InCl występuje w dwóch odmianach: żółtej i czerwonej. Odmiana czer¬ 
wona topi się w temp. 225°C; ciekły InCl ma barwę krwistoczerwoną. W obecności 
wody InCl dysproporcjonuje, przy czym powstaje InCl 3 i metaliczny ind. Gęstość w temp. 
1100—1400°C jest 1,05 razy większa od wartości obliczonej. InCl jest diamagnetyczny. 
Sześciochloroindan indawy opisany jest na str. 630. 
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InBr otrzymuje się przez działanie indem na dwubromek indu (czterobromoindan 
indawy) (prawdopodobnie In[InBr 4 ]). InBr ma barwę czerwoną tak w stanie stałym, jak 
i w ciekłym. Pod wpływem działania gorącej wody dysproporcjonuje do InBr 3 i metalicz¬ 
nego indu. Gęstość pary tego związku w temp. 1300°C jest 1,06 razy większa od wartości 
obliczonej. Kryształ ma strukturę warstwową, podobną do struktury T1J. Każdy atom 
indu otoczony jest pięcioma atomami Br położonymi w narożach piramidy prostokątnej. 
Jeden atom Br oddalony jest od atomu In o 2,80 A, a cztery pozostałe atomy Br o 3,29 A. 
Atomy indu ułożone są podobnie wokół każdego atomu Br. 

InJ jest najtrwalszym halogenkiem jednowartościowego indu. Jest to ciało stałe o bar¬ 
wie, brązowej. Z kwasami reaguje bardzo powoli z wydzieleniem wodoru. Gorąca woda 
w nieobecności tlenu atakuje go z trudnością, natomiast w obecności tlenu przebiega 
następująca reakcja: 

2InJ + 4H a O + O a = 2In(OH) 3 + 2HJ 

ZWIĄZKI ZAWIERAJĄCE ATOM INDU W TRZECIM STOPNIU UTLENIENIA 1 ) 

Klasa 1. Związki o charakterze jonowym 

Prosty kation, In 3+ , występuje prawdopodobnie w solach indu z kwasami tlenowymi, 
jak np. w In(N0 3 ) 3 ,4yH 2 0, In 2 (S0 4 )3 i In(QOd& 8H a O, lecz brak jest bezpośrednich 
dowodów jego istnienia. 


Wielkocząsteczkowe związki ind u o wiązaniach mających 
charakter w pewnym stopniu jonowy 

Azotek indu, InN, powstaje podczas ogrzewania (NH^flnFe] w amoniaku do temp. 
600°C. Jest to szary proszek o sieci krystalicznej typu wurcytu; przypomina GaN. 

Tlenek indowy, ln 2 0 3; można otrzymać przez ogrzewanie metalu w powietrzu albo 
przez ogrzewanie In(OH) 3 , In 2 C0 3 , In(N0 3 ) 3 lub In^SO^. Tlenek indowy w tempera¬ 
turze pokojowej ma barwę żółtą. W kwasach rozpuszcza się, natomiast nie rozpuszcza się 
w zasadach. Można jednak otrzymać sól Mg(ln0 2 ) 2 działając tlenkiem magnezowym 
na wrzący roztwór InCl 3 . Struktura krystaliczna tlenku indowego jest identyczna ze struk¬ 
turą tlenków ^4-M 2 0 3 (patrz str. 1154). 

Wodorotlenek indowy, In(OH) 3 , tworzy się w postaci bezbarwnego galaretowatego 
osadu po dodaniu ługu do roztworu soli indowej. Ogrzany do temp. 170°C traci wodę 
i przechodzi w ln 2 0 3 . Rozpuszczalność wodorotlenku indowego w wodzie w temp. 20°C 
wynosi 0,37 • 10~ 3 mg/l. Jest on amfoteryczny, rozpuszcza się w kwasach i w zasadach, 
lecz z roztworów alkalicznych wytrąca się z czasem In(OH) 3 . 

Siarczek indowy, In 2 S 3 . Żółty osad In 2 S 3 powstaje podczas przepuszczania siarko¬ 
wodoru przez słabo zakwaszony roztwór soli indowej; osad ten nie rozpuszcza się w wielo- 

x ) Nie istnieją związki, w których ind znajdowałby się w drugim stopniu utlenienia. Wprawdzie opi¬ 
sywano związki, którym przypisywano wzory: InF a , InCI a , InBr a i InJ a , jednak obecnie wykazano [R. J. 
Clark, E. Griswold i J. Kleinberg, /. Am. Chem. Soc 80, 4764 (1958)], że związki z chlo¬ 
rem i jodem mają budowę In 3 [InCl 6 ] i In[InJ 4 ]; budowa związków z fluorem i bromem nie jest dokładnie 
poznana. 



siarczku amonowym. Czerwoną odmianę In 2 S 3 otrzymuje się podczas ogrzewania, indu 
w parach siarki. Odmiana czerwona topi się w temp. 1090—1100°C; jest ońa nielotna 
i z wodą nie reaguje. Odmiana czerwona utlenia się w powietrzu po ogrzaniu do temp. 
400°C, powstaje przy tym mieszanina In 2 (S0 4 ) 3 i ln 2 0 3 . 

In 2 S 3 występuje w dwóch odmianach krystalicznych. W odmianie trwalej w niskiej 
temperaturze atomy siarki tworzą regularną sieć krystaliczną, w której dwie trzecie ato¬ 
mów indu znajduje się w lukach oktaedrycznych, a jedna trzecia w lukach tetraedrycznych. 
Sieć krystaliczna odmiany /?, trwałej w’wysokiej temperaturze, jest typu spinelu, podobnie 
jak w przypadku y-Al 2 0 3 . 

Fluorek indowy, InF 3 , otrzymuje się przez ogrzewanie ln 2 0 3 z fluorem w temp. 500°C 
albo przez ogrzewanie (NH 4 ) 3 InF 6 w atmosferze fluoru. Związek bezwodny jest trudno 
rozpuszczalny w wodzie w temperaturze pokojowej i z wodą nie reaguje. Ogrzany z wo¬ 
dorem lub z indem tworzy InF 2 . 

Rozpuszczając wodorotlenek indowy w wodnym roztworze kwasu fluorowodoro¬ 
wego można otrzymać sól trójwodną, InF 3 ,3H 2 0. Rozpuszczalność soli uwodnionej 
w wodzie jest o wiele większa od rozpuszczalności soli bezwodnej, z "czego można by 
wnosić, że sól uwodniona jest związkiem kompleksowym. 


Klasa 2. Związki zawierające dygonalnie zhybrydyzowany atom indu 

Istnieją dwa typy związków, które można zaliczyć do tej klasy. Są to sole metali alka¬ 
licznych tlenku O—In—OH oraz odpowiadające im związki siarkowe, np. Na(InS 2 ). 
Jeżeli na roztwór soli indowej podziałać siarczkiem sodowym, to wytrąca się słabo roz¬ 
puszczalny w wodzie związek kompleksowy Na(InS 2 ),4H 2 0. Siarczek potasowy reaguje 
podobnie, natomiast pod wpływem działania siarczku amonowego powstaje związek 
bezwodny NH 4 (InS 2 ). Wszystkie te związki utleniają się w powietrzu do siarczanu indo¬ 
wego. Budowę jonu InS 2 , która prawdopodobnie odpowiada wzorowi (S—In—S)', po¬ 
równać można z budową jonów (S—Hg—S) 2 ", (S—Tl—S)~ i (O—In—0)~\ 

Klasa 3. Związki zawierające trygoiialnie zhybrydyzowany atom indu 

Ind przypomina gal pod względem tworzenia trójhalogenków i związków trój alki¬ 
lowych; związki te są monomeryczne jedynie w wyższych temperaturach. W temperatu¬ 
rze pokojowej występują one prawdopodobnie w postaci polimerów o budowie mostkowej, 
jednak przypuszczenie to nie jest poparte wystarczająco pewnymi materiałami dowodo¬ 
wymi. Pochodne trójalkilowe i trójhalogenki omówiono w klasie 4. 


Klasa 4. Związki zawierające tetraedrycznie zhybrydyzowany atom indu 

Polimery o deficycie elektronowym. Związki mostkowe 

Pochodne alkilowe i arylowe indu. Trójmetyloind, In(CH 3 ) 3 , otrzymuje się przez ogrze¬ 
wanie indu metalicznego z dwumetylortęcią w temp. 100°C w ciągu ośmiu dni. Utlenia 
się on bardzo łatwo. W zwykłej temperaturze reaguje z wodą 

In(CH 3 ) 3 + 2H a O = In(CH 3 )(OH) 2 + 2CH 4 


40 * 
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i z rozcieńczonymi kwasami 


In(CH 3 ) 3 + 3HC1 = InCl 3 + 3CH 4 

Trójmetyloind nie tworzy amoniakatów w temp. —35°C, ani też w temperaturach wyż¬ 
szych. Eteraty tego alkiloindu omówiono niżej. 

Trójfenyloind, rn(C 6 H 5 ) 3 , otrzymuje się z indu metalicznego i dwufenylortęci. Trój- 
fenyloind rozpuszcza się łatwo w rozpuszczalnikach organicznych. Reaguje szybko i iloś- 


Alkilowe i arylowe związki indu 


Tablica 17.18 



Temp. top¬ 
nienia, °C 

Temp. wrze¬ 
nia, °C 

Uwagi 

In(CH 3 ) 3 

88,4 

135,8 

sublimuje w temperaturze pokojowej w próż¬ 
ni; monomeryczny w fazie gazowej w temp. 
80—139°C; tetrameryczny w roztworze ben- 

t .j—_ is.- 

zenowym w temp. topnienia 

In(QH 5 ) 3 

-32 

144 


In (C 3 FI ? ) 3 

In(ńonyl) 3 

-51 

178 

rozkłada się w temp. wrzenia 

2Ł(CH 3 ) 3 .(C 2 H 5 ) 2 0 

-15 

139 


InCOCH,), 

250 


nie rozpuszcza się w benzenie 

In(C 6 H 5 ) 3 

208 


rozpuszcza się łatwo w chloroformie i w ben¬ 
zenie 


ciowo z bromem i jodem; w reakcji z bromem powstają następujące związki: In(C 6 H 5 ) 2 Br, 
In(C 6 H 5 )Br 2 i InBr 3 . Utlenienie trójfenyloindu prowadzi do otrzymania fenolu i y?-mono- 
hydroksydwufenylu. Nie reaguie z rtęcią we wrzącym benzenie. 

Halogenki indu. Własności halogenków indu zestawiono w tabl. 17.19. Fluorek indowy 
omówiony jest krótko na str. 627. 

Chlorek indowy, InCl 3 , może być otrzymany podczas spalania indu w chlorze lub 
przez ogrzewanie tlenku indowego z chlorem i węglem, albo z chlorem w czterochlorku 
węgla. Jest higroskopijny, dymi na wilgotnym powietrzu; rozpuszczaniu w wodzie towa¬ 
rzyszy syczenie. 

Jodek indowy, InJ 3 . Analiza rentgenowska stopionego jodku indowego wykazała, 
że atomy jodu ułożone są wokół atomów indu w konfiguracji tetraedrycznej. Odległość 
In—J wynosi 2,70 A. Nie można ustalić, czy cząsteczka InJ 3 jest monomeryczna, czy 
też dimeryczna. 

Chlorek, bromek i jodek tworzą pewną liczbę soli podwójnych z halogenkami litu, 
talu i metali ziem alkalicznych. Sole podwójne, np. MgCl 2 ,2InCl 3 ,10H 2 O, zawierają znaczną 
liczbę cząsteczek wody krystalizacyjnej. 


Inne związki zawierające tetraedrycznie 
zhybrydyzowany atom indu 

Przykładami związków należących do tej grupy są eteraty pochodnych alkilowych indu; 
zawierają one atom indu w tetraedrycznym stanie walencyjnym. Eteraty te powstają 
podczas reakcji InCl 3 lub InBr 3 z odpowiednim odczynnikiem Grignarda w roztworze 
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Halogenki indu 


Tablica 17.19 



InF* 

InCl 3 

InBr 3 

■ 

InJ 3 

Temp. topnienia, °C 


1170 

586 

436 

, 210 

Temp. wrzenia, °C 


1200 

lotny w 

łatwo lotny 





600 



Przewodnictwo równoważnikowe ciekłego 






halogenku (w tt.), cm 2 /om 



14,7 

6,4 

2,3 

Rozpuszczalność bezwodnego trójhalogenku 






(w temp. 15°C) 


40 mg/100 g 





Rozpuszczalność trójhydratów trójhalogen- 






ków (w temp. 22°C), g/100 g 

8,49 

183,3 

557 

1091 

Rodzaj cząsteczki w fazie gazowej 


dimer 


dimer 

dimer 

Odległości In—X, A 



2,46 

2,57 

2,76 

Barwa: stały halogenek 



bezbarwny 

bezbarwny 

żółty 

ciekły halogenek 


. 

żółty 


jasnobrązo- 

jasnobrązo- 






wy 

• wy 'i 

Zakresy temperatur trwałości hydratów halogenków indu 

Halogenek 

Hydrat 

Zakres temperatury, °C . 

InCl 3 


4H a O 



<27,5 




3H a O 



27,5—76 



2 1 / 2 H 2 0 



76—98 



2H a O 



>98 

InBr 3 


5H a O 



<21 




2H a O 



22—33 | 


sól bezwodna 



>33 

■ 

InJ 3 

sól bezwodna 



0—70 


eterowym. Wszystkie zapalają się w suchym powietrzu i rozkładają się pod wpływem 
działania wody. 2In(CH 3 ) 3 ■ 0(C 2 H 5 ) 2 jest rzadkim przykładem związku, w którym 
atom tlenu oddaje obydwie wolne pary elektronowe. Eteraty alkiloindu nie są związkami 
o deficycie elektronowym. 

Otrzymano również czterojodoindan indawy In[InJJ. Anion [InJ 4 ]~ jest przykładem 
tetraedrycznego anionu kompleksowego utworzonego przez irid. 


Klasa 5. Związki zawierające oktaedrycznie 
zhybrydyzowany atom indu 

Nie istnieją obojętne kompleksy niechelatowe indu, w których ind występowałby 
w oktaedrycznym stanie walencyjnym. 

Kompleksowe aniony niechelatowe. Trzema przedstawicielami tej klasy związków są: 
(NHJgtlnFg], K 3 [InCl 6 ] i (NH 4 ) 2 [InCl 5 ,H 2 0]. W wyniku ogrzewania (NH 4 ) 3 [InF 6 ] z amo¬ 
niakiem powstaje InN, a podczas ogrzewania z fluorem — InF 3 . Na podstawie pomiarów 
dyfrakcji promieni rentgenowskich w pojedynczym krysztale ustalono, że anion 
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[InCl 5 ĄO] 2 “ ma budowę oktaedryczną, zniekształconą oddziaływaniem cząsteczki wody. 
(NH4) 2 [InCl 5 ,H 2 0] i (NH4) 2 [FeCl 5 ,H 2 0] są izomorficzne. 

Sześciochloroindan indawy, In 3 [InCl 6 ] otrzymano przez ogrzewanie pod próżnią 
chlorku rtęci(II) z indem metalicznym w temp. 350°C. Jest to ciało stałe o barwie pomarań¬ 
czowej, które po stopieniu zmienia barwę na czerwoną; topi się w temp. 314°C. 

Kompleksowe kationy mechelatowe. Kationy kompleksowe występują w uwodnionych 
solach kwasów tlenowych, takich jak In 2 (S0^) 3 ,6H 2 0 lub In(C 104 ) 3 , 8 H 2 0 . 

Obojętne kompleksy clielatowe. Znany jest acetyloacetonian, InA 3 ; temperatura top¬ 
nienia wynosi 186°C, a temperatura sublimacji 140°C pod ciśnieniem 10 mm Hg. Wy¬ 
stępuje on w postaci dwóch odmian krystalicznych. 

Kompleksowe aniony cbelatowe. Szczawianokompleksy można przedstawić ogólnie 


M 


C2O4 CgOj 

.V 

H a O> OH 2 


(x - 2)H a O 


dla M - Na, * = 3 
K, x = 4 
NH 4 , x = 2 


Kompleksowe kationy chelatowe. (In,en 3 )Cl 3 tworzy się podczas bezpośredniego dzia¬ 
łania bezwodnej etylenodwuaminy ną chlorek indowy. Jest trudno rozpuszczalny 
w C 2 H 5 OH, CH 3 OH, CHC1 3 i w 1,4-dioksanie. Rozpuszcza się w wodzie, w której łatwo 
hydrolizuje do In(OH) 3 . Podczas ogrzewania kompleksu zachodzą następujące przemiany: 

(In,en 3 )Cl 3 -^(In,en 2 Cl 2 )Cl-*InCl 3 

TAL 

TAL I ZWIĄZKI TALU 


Tal jest białym i miękkim metalem. Potencjały jonizacyjne (w eV) dla czterech ze¬ 
wnętrznych elektronów atomu talu są następujące: 

5 d 6s 6s 6p 

50,5 29,7 20,72 6,07 

Trzy elektrony z powłoki walencyjnej (n = 6) biorą udział w tworzeniu wiązań. Jeżeli 
wiązania tworzą wszystkie trzy elektrony, to powstają wiązania kowalentne. Brak Jest 
danych świadczących o istnieniu prostego kationu trójwartościowego, Tl 3+ . 

Znaczna przewaga ilościowa związków talu jednowartościowego jest jedną z charaktery¬ 
stycznych cech chemii talu. Bor jednowartościowy nie istnieje. Znane są pewne dane wska¬ 
zujące na istnienie jednowartościowego glinu i jednowartościowego galu; w przypadku 
jednowartościowego indu dysponujemy już znacznie większą ilością materiałów dowo¬ 
dowych. Halogenki indawe (patrz str. 625) są dość dobrze scharakteryzowane. W przy¬ 
padku talu, który jest następnym po indzie pierwiastkiem w grupie IIIG, widoczna jest 
uderzająca zmiana. Związki talawe są liczne i tak dobrze zdefiniowane, jak odpowiednie 
związki metali alkalicznych. Istnienie związków talawych wynikać musi z warunków 
występujących w atomie talu, dzięki którym elektrony 6s stają się bierne i tworzą powłokę 
zamkniętą, taką jak powłoka l,y atomu helu. W atomie talu pojedynczy elektron 6p za¬ 
chowuje się w tym stanie mniej więcej tak, jak elektron 2s atomu litu lub elektron 4 s atomu 
miedzi. 
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ZWIĄZKI ZAWIERAJĄCE ATOM TALU W PIERWSZYM STOPNIU UTLENIENIA 


Związki talu jednowartościowego (związki talawe) 


W związkach talu jednowartościowego elektrony 6s powłoki walencyjnej atomu talu 
wchodzą w skład zrębu atomowego, a w tworzeniu wiązań bierze udział jedynie elektron 
6p. Atom talu w tym stanie może tworzyć wiązania kowalentne (np. w ącetyloacetonianie 


Reakcje talu 


Tablica 17.20 


Reagent 

Warunki reakcji 

Produkt 

Powietrze 

temperatura pokojowa 

tlenek 



ogrzewanie 

ti 2 o 3 

Wodór 



brak 

Azot 



brak 

Siarka 


ogrzewanie 

T1 2 S 3 

Chlor 



tici 3 

Woda 


na zimno w. nieobecności tlenu 

brak 

Para wodna 

temperatura czerwonego żaru 

T1 2 G 

HCl 1 




h 2 so 4 


rozcieńczone roztwory • 

roztwór soli talu 

hno 3 





talu), lecz najczęściej tworzy wiązania jonowe. Tak więc atom talu w pierwszym stopniu 
utlenienia zachowuje się analogicznie do metali alkalicznych (np. sodu) lub pierwiastków 
z grupy XI (np. miedzi). 

Interesujące jest porównanie własności talu jednowartościowego z własnościami metali 
alkalicznych i miedziowców, których promienie jonowe mają wielkość zbliżoną do pro¬ 
mienia jonowego jonu Tl + . Jon złotawy jest pod tym względem najbardziej zbliżony do 
jonu talawego, lecz ponieważ jest on nietrwały, przeprowadzono porównania z jonem 
srebra, Ag + . Spośród metali alkalicznych najbardziej zbliżony jest pod względem wielkości 
promienia jon rubidu. W poniższych tablicach zestawiono niektóre własności talu jedno¬ 
wartościowego, metali alkalicznych i miedziowców. 


Tablica 17.21 


Promienie jonowe i ruchliwości niektórych jonów jednowartościowych 



Tl 

K 

Rb 

Cs 

Ag 

Cu 

Promień jonowy, A 

Ruchliwość (w temp. 18°C) 

1,44 

65,6 

1,33 

64,7 

1,49 

67,5 

1,65 

68,0 

1,13 

54,3 

1,0 


Jak widać z danych zestawionych w tabl. 17.23, temperatury topnienia halogenków 
talawych są bardziej zbliżone do wartości charakterystycznych dla halogenków srebra 
niż dla halogenków potasu lub rubidu. Natomiast temperatury wrzenia (tabl. 17.24) halo¬ 
genków talawych są o kilkaset stopni niższe od temperatur wrzenia wspomnianych halo¬ 
genków. 
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Rozpuszczalności odpowiednich soli rubidu, talu i srebra dla temperatur bliskich 
temperatury pokojowej zebrano w tabl. 17.25. Rozpuszczalności soli rubidu są mniej 
więcej rzędu 15 moli soli na 100 moli wody. W przypadku talu rozpuszczalności fluorku, 


Tablica 17,22 

Struktury krystaliczne halogenków niektórych metali jednowartościowych 


* 

Rb 

Tl 

Ag 


Stosunek 

promienio¬ 

wy*) 

Typ struktury 
krystalicznej 

Stosunek 

promienio¬ 

wy*) 

Typ struktury 
krystalicznej 

Stosunek 

promienio¬ 

wy*) 

Typ struktu¬ 
ry krystalicz¬ 
nej 

F 

1,12 

NaCl 

1,09 

NaCl 

0,85 

NaCl 

Cl 

0,83 

NaCl 

0,80 

CsCl 

0,63 

NaCl 

Br 

0,76 

NaCl 

0,74 

CsCl 

0,58 

NaCl 

J 

0,68 

NaCl 

0,66 

CsCl 

0,53 

wurcyt 


*) Granice standardowe dla stosunków promieniowych w tych strukturach wynoszą: 

CsCl; 1 i 0,73, Nad; 0,73. i 0,41, wurcyt; 0,41 i 0,23. 

Brak zgodności pomiędzy tymi wartościami a danymi z tabl. 17.22 wskazuje na przybliżony charakter 
wniosków wyprowadzonych na str. 382—7. 

I . ' 

węglanu, azotanu, siarczanu i wodorotlenku nie odbiegają znacznie od przeciętnej war¬ 
tości 1 mola soli na 100 moli wody. Rozpuszczalność chlorku, bromku, jodku, siarczku 
i. chromianu jest jednak rzędu 10“ 3 mola na 100 moli wody. Analogiczne, lecz większe 
różnice w rozpuszczalności tych dwu grup soli obserwuje się w przypadku odpowiednich 


Tablica 17.23 

Temperatury topnienia halogenków niektórych metali jednowartościowych*) 



K 

. 

Rb 

Tl 

Ag 

Cu 

F 

846 

760 

327 

435 

908 

Cl 

768 

715 

430 

449* 

.430 

Br 

730 

682 

460 

434 

504 

J 

723 

642 

440 

552 

605 


*) Temperatury podano w °C. 


soli srebra; w rozpuszczalności soli metali alkalicznych nie ma tak znacznych różnic. 
Zauważyć można następujące^ podobieństwa między omawianymi solami: 

a) sole talawe, sole rubidu i srebra: 

1) jony są bezbarwne, 

2) prawie wszystkie sole są bezwodne, 

b) sole talawe i solę metali alkalicznych: 

1) ruchliwości jonów wynoszą około 66, 

2) wodorotlenki są rozpuszczalne i są mocnymi zasadami, 

3) azydki nie są wybuchowe, 

4) jony metalu wykazują małą zdolność do tworzenia kompleksów, 
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Tablica 17.24 

Temperatury wrzenia halogenków niektórych metali jednowartościowych*) 


•/ 

K 

Rb 

Tl 

Ag 

Cu 

Fluorek 

1490 

1410 

1 

655 

_ 


Chlorek 

1411 

. 1390 

806 

1554 

1367 

Bromek 

ok. 1400 

1340 J 

i 

815 

' 

700 (z rozkłar 
dem) 

1345 

Jodek 

ok. 1400 

1300 

824 

— 

1290 


*) Temperatury podano w °C. 


* 5) metale tworzą wielosiarczki, T1 2 S 5 i K 2 S 6 , 

6) sole są często izomorficzne: 

azotan talawy jest izodwupostaciowy z azotanem potasowym, 
chloran talawy jest izomorficzny z chloranem potasowym, 
nadchloran talawy jest izomorficzny z nadchloranem potasowym, 
chfomian talawy jest izomorficzny z chromianem potasowym, 

Tl 2 LiBi(N0 2 ) 6 jest izomorficzny z K 2 LiBi(N0 2 ) 6 , 
jon talawy może zastępować w ałunach jon metalu alkalicznego,, 
c) sole talawe i sole srebra: 

1) temperatury topnienia halogenków są zbliżone, 

2) rozpuszczalność chlorków, bromków, jodków, siarczków i chromianów jest mała. 
Niektóre z ważniejszych związków talawych opisano poniżej. W stanie stałym nie¬ 
które z tych związków tworzą cząsteczki olbrzymy. 

Azydek talawy, T1N 3 , łatwo rozpuszcza się w wodzie. Podobnie do azydków metali 
alkalicznych nie jest wybuchowy. 

Azotek talawy, H 3 N, powstaje przez działanie chlorkiem talawym na amidek potasowy 
rozpuszczony w ciekłym amoniaku. 


Tablica 17.25 

Rozpuszczalności soli niektórych metali jednowartościowych*) 



Rb 

Tl 

Ag 

Fluorek 

18 

22,5 

15 

6,06 

15 

25,8 

Chlorek 

20 

13,6 

20 

2,4-10- 2 

10 

1,12.10- 5 

Bromek 

15 ' 

10,7 

25 

3,2-10~ 4 


8,05-10- 7 

Jodek 

17 

12,9 

20 

3,48-10~ 4 


2,30-10- 8 

Węglan 

20 

35,1 

15 

1,55.10- 1 

20 

2,09-10- 4 

Azotan 

20 

4,25 

. 0 

6,45-10- 1 

0 

1,29 

Siarczan 

10 

2,87 

20 

. 1,74.10- 1 

0 

3,3-10- 2 . 

Wodorotlenek 

15 

31,6 


2,11 


— 

Chromian 

0 

3,90 

60 

1,03.10' 3 

0 

7,60* 10- 5 

Siarczek 

bardzo dobrze rozpu- 

20 

8,2*10- 4 

20 

1,02- lO" 6 


szczalny 







*) Rozpuszczalność podano w molach soli/100 moli wody; wartości temperatur — liczby pisane 
nonparelem. 
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Tlenek talawy, T1 2 0, tworzy się podczas przepuszczania powietrza i pary wodnej nad 
talem w granulkach. Jest to higroskopijne ciało stałe o barwie czarnej; tt. ok. 300°C. 
Stopiony tlenek atakuje szkło. Reaguje z wodą — powstały wodorotlenek jest rozpuszczal¬ 
ny w wodzie. 

Wodorotlenek talawy, TIOH, otrzymuje się przez działanie wodą na tlenek talawy. 
Reakcja ta jest odwracalna i jeżeli wodorotlenek talawy umieścić pod próżnią w tempera¬ 
turze pokojowej lub ogrzać do temp. 100°C w powietrzu, to przechodzi on w tlenek 


Tl a O + H 2 0 = 2T10H AH^ - 2* 3,12 kcal 

Wodorotlenek talawy, będący dość mocną zasadą, jest ciałem stałym o barwie żółtej. 
Pochłania on dwutlenek węgla z powietrza oraz atakuje skórę i szkło. Wodny roztwór 
wodorotlenku utlenia się łatwo w powietrzu do T1 2 0 3 , który wytrąca się. Wodorotlenek # 
talawy hydrolizuje jodek etylu do alkoholu etylowego, ale w przypadku nadmiaru alko¬ 
holu zachodzi reakcja 

4C 2 H 5 OH + 4T10H - [T10C 2 H 6 ] 4 + 4H a O 

Z acetyloacetonem rozpuszczonym w alkoholu powstaje acetyloacetonian (por. str. 636). 

Siarczek talawy, T1 2 S, wytrąca się z roztworów soli talawych pod wpływem działania 
siarczku amonowego. Powstaje on również podczas redukcji wodorem siarczanu talawego 
w temp. 632°C (jest to temperatura topnienia tego związku). 

Siarczek talawy nie rozpuszcza się w siarczku amonowym, w wodorotlenku sodowym / 
ani w roztworze kwasu octowego, natomiast rozpuszcza się w kwasach mineralnych. 
Jest on ciałem stałym o barwie czarnej; tt. 433°C. Kryształy siarczku talawego mają sieć 
krystaliczną o strukturze warstwowej, podobnie jak jodek ołowiu. W reakcji z dwusiarcz¬ 
kiem węgla powstaje T1 2 CS3 (por. str. 635). W wodzie jest trudno rozpuszczalny (tabl. 
17.25). Otrzymano szary związek Tl 2 Se (tt. 340°C) i Tl 2 Te. 

Pięciosiarczek talawy, T1 2 S 5 , powstaje podczas dodawania chlorku talawego do roz¬ 
tworu wielosiarczku amonowego. Tworzy czarne, błyszczące kryształy o tt. 310°C. 
Halogenki talawe. Niektóre dane o tych Związkach zebrano w tabl. 17.26. 


Halogenki talawe 


Tablica 17.26 



T1F 

Tia 

TIBr 

TU 

Temp. topnienia, °C 

327 

430 

456 

440 

Temp. wrzenia, °C 
Rozpuszczalność, 

655± 10 

806 

815 

824 

mol/100 moli wody 

6,06 (15°C) 

■ 

2,4-10~ 2 
(20°C) 

3,2-10- 4 
(25°C) 

3,48-lO" 4 (20°C) 

Typ struktury krysta¬ 

zdeformowana 

CsCl 

CsCl 

powyżej temp. 170°C: 

licznej 

sieć typu NaCl 



CsCl; poniżej temp. 
170°C: sieć warstwowa 

Barwa 

bezbarwny 

bezbarwny 

bezbarwny 

powyżej temp. 170°C: 
czerwony; poniżej 
temp. 170°C: żółty 


Dzięki niewielkiej rozpuszczalności chlorku, bromku i jodku można otrzymywać te 
związki przez dodanie odpowiedniego kwasu do roztworu azotanu talawego. . 
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Chlorek talawy nie rozpuszcza się w kwasie solnym, w niewielkim też stopniu roz¬ 
puszcza się w wodnym roztworze amoniaku lub cyjanku potasowego, co świadczy o tym, 
że jon talawy niechętnie spełnia rolę akceptora elektronów. Chlorek talawy przechodzi 
w chlorek talowy pod wpływem działania chloru w temp. 160°C pod ciśnieniem 7 Atm. 

Jodek talawy jest związkiem polimorficznym,. Poniżej temp. 170°C występują kryształy 
o barwie żółtej; ich sieć krystaliczna ma budowę warstwową. Powyżej temp. 170°C kryszta¬ 
ły jodku zmieniają barwę na czerwoną i tworzą sieć typu CsCl. Krystaliczny jodek talawy 
topi się w temp. 440°C, dając czarną ciecz. 

Działanie bromem lub chlorem na halogenki talawe prowadzi ostatecznie do powstania 
związków talowych, lecz można wyodrębnić dobrze scharakteryzowane związki po¬ 
średnie. 

ti 2 ci 3 lub (H+) 3 (T1C1 3 6 ). Istnienie tego związku ujawnione zostało w badaniach prze¬ 
mian fazowych układu T1C1/T1C1 3 /H 2 0 w zakresie temperatur od 30 do 90°C. Jest to 
żółta substancja nie zmieniająca się pod wpływem działania wody. Podczas elektrolizy 
roztworu tal migruje zarówno do katody, jak i do anody; stanowi to dowód występowania 
talu w anionie i w kationie. 

T1C1 2 lub (T1 + )(T1C1^). Istnienie tego związku stwierdzone zostało podczas badań 
przemian fazowych. Jest on bezbarwny i rozkłada się pod wpływem działania wody. 

(Tl + ) 3 (TlBr 3 ~), związek o barwie jasnoczerwonej, rozkłada się pod wpływem dzia¬ 
łania wody. 

(Tl + )(TlBr“), związek barwy żółtej, rozkłada się pod wpływem wody. 

Halogenki talawe reagują z etylolitem i z jodkiem metylu w roztworze eterowym; 
w reakcji powstaje trójmetylotal. 

Omówione poniżej sole talawe kwasów tlenowych są związkami dobrze zdefiniowanymi. 

T1 2 C0 3 ; tt. 272°C. Wodny roztwór soli ma odczyn alkaliczny. 

T1 2 CS 3 , związek o barwie cynobru, powstaje podczas działania dwusiarczku węgla na 
zawiesinę T1 2 S w ługu. Na zimno jest on trwały, lecz traci całkowicie CS 2 w temp. 
100°C pod próżnią. Reakcję powstawania tego związku wykorzystuje się w analizie 
chemicznej jako czułą próbę do wykrywania talu. 

TlNO s jest trójpostaciowy; tt. 206°C. Rozkłada się w temp. 300°C z wydzieleniem 
T1 2 0 3 i tlenków azotu. 

T1 2 S0 4 ; tt. 632°C. W tej temperaturze wodór redukuje go do T1 2 S i metalu. 

T1C10 4 ; tt. 500°C. 

Znane są T1C10 3 , TlBr0 3 i T1J0 3 . 

Niebieski nadchromian talawy jest nadzwyczaj wybuchowy. 

Fosforan talawy rozpuszcza się w wodzie. . . . 

Kompleksowe związki talawe 

Atom talu jednowartościowego ma własności akceptorowe, lecz — jak się wydaje — 
bardzo słabe, ponieważ np. chlorek talawy nie rozpuszcza się w wodnym roztworze amo¬ 
niaku, w alkoholu, a w kwasie solnym rozpuszcza się bardzo nieznacznie. 

Trzy związki, w których atom talu jednowartościowego zachowuje się jak akceptor, 
wymagają bardziej szczegółowego omówienia. Są to: etanolan talawy, acetyloacetonian 
talawy oraz związek kompleksowy z tiomocznikiem, {Tl[Sę(NH 2 ) 2 ] 4 }Cl. Związki te są 
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niewątpliwie pochodnymi talu jednowartościowego, lecz struktura orbitalowa, którą się 
im przypisuje jest dość niezwykła. Obecne poglądy na temat tej struktury należy traktować 
jako tymczasowe. 

Etanolan talawy, [Tl(OC 2 H 5 )] 4 , jest tetramerem, będącym cieczą w normalnych wa¬ 
runkach; tt. — 30°C. Otrzymuje się go przez działanie alkoholem etylowym na wodoro¬ 
tlenek talawy albo przez utlenienie talu w obecności alkoholu. Z alkoholem etylowym 
miesza się w sposób ograniczony, natomiast w benzenie rozpuszcza się. Na tej podstawie 
można sądzić, że jest to związek kowalentny oraz że atom talu występuje w nim w takim 
stanie, w którym nie łatwo staje się akceptorem elektronu. Ciężar cząsteczkowy etanolanu 
talawego oznaczony kriómetrycznie w benzenie i ebuliometrycznie w alkoholu metylowym 
oraz etylowym wykazuje, że cząsteczka jest tetramerem nawet w 0,2 m roztworze. Przyjmuje 
się, że cząsteczka ma postać sześcianu utworzonego z czterech grup Tl—O—C 2 H 5 . Każdy 



atom tlenu połączony jest prawdopodobnie wiązaniami ot z dwoma sąsiednimi atomami 
talu. Jeśli rzeczywiście istnieje taka sytuacja, to każdy atom tlenu jest zhybrydyzowany dygo- 
nalnie i tworzy dwa wiązania a oraz dwa wiązania ot. Analizując rysunek można stwier¬ 
dzić, że struktura ta może być utworzona bez zniekształcenia naturalnych kątów pomiędzy 
orbitalami. 

W tego rodzaju strukturze cząsteczki konieczne jest, aby wiązania ot znajdowały się 
pomiędzy atomami talu i tlenu, które nie są połączone ze sobą wiązaniami a . Na niezwykle 
rzadkie występowanie takiego ugrupowania zwrócono uwagę na str. 144. Jeżeli założy 
się poprawność tej struktury orbitalowej, wówczas trudno wyjaśnić, dlaczego jej nie spotyka 
się częściej. 

Acetyloacetonian talawy (tt. 161°C) ma budowę następującą: 

ch 3 


/ 

Tl 

\ 



ch 3 


Jest on przedstawicielem dość rozpowszechnionej grupy związków. Do grupy tej należą 
pochodne talawe propionyloacetonu (tt. 86°C z rozkładem), dwupropionylometanu (tt. 
68,5°C), benzoiloacetonu, metyloacetyloacetonu, metylobenzoilóacetonu, estru acetylo- 
octowego i aldehydu salicylowego. Temperatura wrzenia roztworu alkoholowego po¬ 
chodnej estru acetylooctowego wskazuje na występowanie tego związku w postaci di- 
merycznej w roztworze 10%-owym. 


636 



Białe kryształy acetyloacetonianu talawego rozpuszczają się w benzenie. W wodzie 
hydrolizuje on w takim stopniu, że roztwór można miareczkować kwasem. Acetyloace- 
tonian talawy otrzymuje się przez działanie acetyloacetonu na wodorotlenek talawy w alko¬ 
holu. Różni się on dość znacznie od pochodnej sodowej benzoiloacetonu (por. str. 461). 
Związek sodowy zwęgla się po ogrzaniu bez topnienia, nie rozpuszcza się w rozpuszczal¬ 
nikach niepolarnych, a po rozpuszczeniu w wodzie tworzy wyłącznie dwuhydrat. Na 
ogół związki sodu mają charakter bardziej jonowy, czego należało oczekiwać, ponieważ 
w związku sodu elektronem wiążącym atomu sodu jest elektron s , podczas gdy w związku 
talu elektronem wiążącym atomu talu jest elektron p. Kowalentne wiązanie atomu talu 
nie może być wynikiem hybrydyzacji dygonalnej sp, ponieważ elektrony 6s pozostają 
bierne. Hybrydyzacja musi być wynikiem kombinacji dwóch orbitalów p (o ile cząsteczka 
nie jest w stanie silnie wzbudzonym), na co nie ma jednak dowodu. 

Badania rentgenowskie kompleksowych soli talu z tiomocznikiem, na przykład 
{T1[SC(NH 2 ) 2 ]4}C1, wykazały, że kation ma budowę płaską, kwadratową. Trudno jest przy¬ 
pisać kationowi taką strukturę orbitalową, która pozostawałaby w zgodności z tym 
wynikiem. * 


ZWIĄZKI ZAWIERAJĄCE ATOM TALU W TRZECIM STOPNIU UTLENIENIA 

Klasa 1. Wielkocząsteczkowe związki talowe o wiązaniach 
* mających charakter w pewnym stopniu jonowy 

Analogicznie do pozostałych pierwiastków grupy IIIG przyjmuje się, że tlenek talowy, 
siarczek talowy i fluorek talowy (który własnościami znacznie się różni ód chlorku) mają 
strukturę cząsteczek olbrzymów. Tlenek , talowy ma strukturę Mn 2 0 3 . Brak jest danych 
doświadczalnych odnośnie struktury sieci krystalicznej pozostałych dwóch związków. 

Tlenek talowy, TI 2 0 3 , otrzymuje się następującymi metodami: 1) ogrzewanie metalu 
w powietrzu, 2) ogrzewanie soli talowych lotnych kwasów tlenowych, 3) wytrącenie 
ługami z roztworów soli talowych. Tlenek talowy jest czarnym proszkiem, który po ogrza¬ 
niu do temp. 100°C zaczyna rozpadać się na tlenek talawy. Topi się w temp. 717°C pod 
ciśnieniem 25 cm Hg w atmosferze tlenu. W wodzie rozpuszcza się trudno (0,25M0“ 5 
mg/l w temp. 25°C). Nie tworzy on hydratów; za pomocą analizy rentgenowskiej wy¬ 
kazano, że osad otrzymany metodą 3) jest tlenkiem bezwodnym. 

W reakcji tlenku talowego z fluorem w temp: 300°C powstaje T1F 3 , z chlorem otrzy¬ 
muje się HC1 3 . 

Siarczek talowy, T1 2 S 3 , można otrzymać przez stopienie mieszaniny talu z siarką 
i oddestylowanie nadmiaru siarki. Jeżeli wodny roztwór soli talowej nasycać siarkowodo¬ 
rem, to powstaje T1 2 S i siarka. Pomimo tego siarczek talowy rozpuszcza się w ciepłym, 
rozcieńczonym kwasie siarkowym; otrzymuje się roztwór siarczanu talowego. 

Fluorek talowy, TIF 3 , powstaje podczas przepuszczania fluoru nad tlenkiem talowym 
w temp. 30Q°C. Ten biały lub bezbarwny związek można ogrzewać w atmosferze fluoru 
aż do temperatury topnienia (550°C) bez rozkładu. Ogrzewany bez fluoru rozkłada się. 
Jest higroskopijny i hydrolizuje pod wpływem działania wilgotnego powietrza. 
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Klasa 2. Związki zawierające dygonalnie 
zhybrydyzowany atom talu 

W klasie tej nie można umieścić z całkowitą pewnością żadnego związku talowego. 
Kompleksowy anion występujący w KT1S 2 , ciemnoczerwonym proszku, który powstaje 
podczas stopienia siarczanu talawego z węglanem potasowym i z siarką, jest izoelektro¬ 
nowy z C0 2 i może mieć budowę [S—Tl—S]~. Istnieje kilka związków o ogólnym wzorze 
T1X 3 , które prawdopodobnie występują w postaci odmian tautomerycznych; T1X 3 ^ 
^ [X—Tl—X] + X“. Do związków tych (zapisanych w postaci jonowej) należą: 


* [J—Tl—J]J 
[Cl—Tl—Br]Cl 
[Br—Tl—Br]Cl 
[(C 2 H 5 ) 2 Tl]OH 


[(C 2 H 5 ) 2 T1]C1 

[(C 6 H 6 ) 2 T1]C1 

[(C 6 H 5 ) 2 Tl]Br 

[(C 6 H 5 )TlBr]Br 


Brak jest odpowiednich danych odnośnie względnej trwałości odmian jonowej i kowa- 
lentnej. Wszystkie te związki dogodnie jest zaliczyć do klasy 3. 


> Klasa 3. Związki zawierające trygonalnie 

zhybrydyzowany atom talu 

W klasie tej umieszczone są pochodne trójarylowe i trójalkilowe talu (z których przy¬ 
najmniej trójmetylotal jest monomeryczny w roztworze benzenowym), halogenki po¬ 
chodnych alkilowych i arylowych talu oraz trójhalogenki talu, jeżeli są onefprostymi 
związkami kowalentnymi. Jak wyjaśniono wyżej, halogenki talu i halogenki jego po¬ 
chodnych alkilowych mogą występować albo w postaci kowalentnej, co je .kwalifikuje do 
tej klasy, albo w postaci jonowej; winny być one wówczas omawiane w klasie 2. Nie do¬ 
niesiono o występowaniu wodorku talu. 

Alkilowe i arylowe związki talu. Metodą kriometryczną stwierdzono, że trójmetylotal 
jest monomeryczny w roztworze benzenowym. Nie dysponujemy obecnie pewnymi da¬ 
nymi, na podstawie których można by ostatecznie ustalić strukturę innych pochodnych 
trój alkilowych i trój arylowych, lecz przez analogię uważa się je za proste związki trój- 
kowalentne. Metody otrzymywania i własności tych związków podano w tabl. 17.27. 

Halogenki i wodorotlenki pochodnych alkilowych i arylowych talu. 

(C 2 H 5 ) 2 T1C1 otrzymuje się przez działanie kwasem solnym na trójetylotal lub chlorkiem 
etylomagnezowym na chlorek talowy. Jest związkiem trwałym; woda i powietrze nie 
atakują go. Podstawienie grupy etylowej drugorzędową grupą alkilową zmniejsza znacz¬ 
nie jego trwałość. (C 2 H 5 ) 2 T1C1 reaguje z etylolitem tworząc związek trójetylowy. 

(C 2 H 5 ) 2 T10H powstaje w reakcji trójetylotalu z wodą. W wodzie rozpuszcza się, 
stanowiąc dość mocną zasadę. W roztworze 0,1 n zdysocjowany jest w 60%; fakt ten 
świadczy o tym, jak ważna jest jego forma jonowa. 

(C 6 H 5 ) 2 T1C1 i (C 6 H 5 ) 2 T10H powstają w reakcjach analogicznych do reakcji, w których 
otrzymuje się pochodne etylowe. 

(C 6 H 5 )T1C1 2 (tt. 234°Q otrzymuje się podczas gotowania chlorku talowego (w nad¬ 
miarze) w wodzie z kwasem jednofenyloborowym, C 6 H 5 B(OH) 2 . Podobnie otrzymuje się 
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Tablica 17.27 


Alkilowe i arylowe związki talowe 


* 

T1(CH 3 ) 3 

T1(QH b >3 

T1(C„H S ) 3 

Metody otrzymywania 

powstaje ilościowo w re- 

a) powstaje ilościowo 

powstaje w reakcji: 


akcji: 

w reakcji: 

(C 3 H 5 ) 2 Tia+ 


2CH 3 Li+CH 3 J+TlCl = 

(C 2 H s ) 2 Tia+ 

+Li(C 6 H 5 ) - 


= (CH 3 ) 3 T14- LiCl+Li J 

+LiC 2 H 5 = 

- (C 2 H 5 ) 3 Tl+LiCl 
b) powstaje w reakcji: 
3C 2 H 5 Cl+TlNa(stop)= 
= (C 2 H 5 ) 3 T1+ 

+3NaCl 

= (C 6 H 6 ) 3 Tl+LiCl 

Barwa 

bezbarwny 

bezbarwny (w stanie 
stałym), żółty (ciecz) 


Temp. topnienia, °C 

38,5 

.-63 

169 

Temp. wrzenia, °C 

Charakterystyczne re¬ 
akcje: 

147 (ekstrapolowana) 

192(ekstrapolowana), 

55 (1,5 mm Hg) 


Ogrzewanie 

wybucha powyżej temp. 

rozkłada się na tal 



90°C 

i węglowodory 


Działanie powietrzem 

samorzutnie zapala się 

nie zapala się samo¬ 
rzutnie, dyni 

utlenia się 

Działanie wodą 

hydrolizuje do (CH 3 ) a T10H 

hydrolizuje do 
(C 2 H 5 ) 2 T!OH 

hydrolizuje do 

(c 6 h 5 ) 2 tioh 

Działanie kwasami 

w wyniku hydrolizy powstają sole powyższych zasad 

Rozpuszczalność 

miesza się z benzenem 

rozpuszczalny w ete- 

w wyniku działania 

w rozpuszczalnikach 

(występuje w nim w pos- 

rze (nie tworzy eteratu) 

C0 2 na wrzący roztwór 

organicznych 

taci monomeru); tworzy 
nietrwały eterat 

ksylenowy (nie benze¬ 
nowy) powstaje dwu¬ 
fenyl i kwas benzoe¬ 
sowy 


(C 6 H 5 )TlBr 2 wychodząc z bromku talowego. Związki te wykazują tendencję do dyspro- 
porcj onowania, przechodząc w wyniku tego w (C 6 H 5 ) 2 T1C1 lub (C 6 H 5 ) 2 TlBri trójhaloge- 
nek talu. 

Halogenki talowe. Wszystkie te bezwodne związki (tabl. 17.28) mają jednakowy wzór 
empiryczny T1X 3 , lecz budowa ich jest różna. Pozornie prosty związek T1X 3 może być 
w rzeczywistości mieszaniną dwóch związków o budowie bardziej złożonej. 

Fluorek omówiono na str. 637. 

Chlorek jest związkiem dwupostaciowym. Jedna odmiana, powstająca podczas dzia¬ 
łania chloru na tlenek talowy, topi się w temp. 60—70°C w atmosferze chloru pod ciśnie¬ 
niem. Drugą odmianę otrzymuje się przez odwodnienie pod próżnią czterohydratu nad 
pięciotlenkiem fosforu; temperatura topnienia tej odmiany wynosi ok. 25°C w atmosferze 
chloru pod zwiększonym ciśnieniem. 

Istnienie bromku jest wątpliwe. Odwodnienie czterohydratu prowadzi do otrzymania 
Tl+[Tl(III)Br 4 ]- 
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Jodek może występować jako trójjodek talawy T1+[J 3 ]~ lub jako (J—Tl—J)+J- 
Należy zwrócić uwagę na budowę hydratów chlorku i bromku. Czterohydraty po¬ 
wstają podczas działania chloru lub bromu na zawiesinę chlorku lub bromku talawego 
w wodzie. Czterohydrat chlorku talowego pod wpływem działania chlorowodoru prze : 
chodzi w H(T1C1 4 ),3H 2 0; związek ten osuszony w próżni nad P a 0 5 przechodzi w mono¬ 
hydrat, któremu przypisuje się budowę (H + ) 2 [T 10 Cl 3 ~]—budowa monohydratu bromku 
talowego jest prawdopodobnie analogiczna. Czterohydrat chlorku talowego ma więc 
przypuszczalnie budowę (H + )2[T10C1|"],3H 2 0. 

Znane są halogenki mieszane: TlCl 2 Br i TlClBr a oraz odpowiednie czterohydraty. 
Bezwodne halogenki mieszane bardzo łatwo tracą halogen. 


Halogenki talowe 


Tablica 17.28 



T1F S 

nci 3 

TlBr 3 

tu 3 

Metody otrzymywania 

reakcja fluoru 

a) reakcja chloru 


a) działanie alko- 


z T1 2 0 3 w temp. 

z Tl a 0 3 


holowym roztwo- 


300°C 

b) odwodnienie 


rem jodu na T1J 

. 


czterohydratu nad 


b) wprowadzenie 



p 2 o 5 


KJ do roztworu 
siarczanu talowego 

Temp. topnienia, °C 

550 (w atmosferze 

60—70 w atm. Cl 2 




fluoru) 

(produkt otrzymy¬ 
wany metodą a) 

25 w atm. Cl 2 (pro¬ 
dukt otrzymywany 
metodą b) 


■ 

Barwa 

biały * 

bezbarwny 


czarny 

Wpływ ogrzewania 

traci fluor 

traci chlor w temp. 
40°C 


łatwo traci jod 

Rozpuszczalność 




bardzo trudno roz¬ 
puszczalny (0,4 g/l) 

Zachowywanie się 

higroskopijny 

higroskopijny 



w ośrodkach wilgot¬ 
nych 

. 




Hydraty 


T1C1 3 ,4H 2 0 

TlBr 3 ,4H a O 


* 


tici 3 ,h 2 o 

TlBr 3 ,H 2 0 


Struktura związku bez- ' 

jonowa ’ 

trójkowalentna 


TPOJr* 

wodnego 




(J—Tl—J) + J~ 


Można sądzić, że jodek talowy, T1J 3 , jest trójjodkiem talawym ze względu na jego 
głęboką barwę oraz izomorficzność z RbJ 3 i CsJ 3 . Z drugiej zaś strony w roztworze alko¬ 
holowym T1J 3 nie obserwuje się widma jonów J^, a kompleks z etylenodwuaminą, 
[TlJ 3 ,en], który otrzymuje się przez strącenie jodkiem potasowym z roztworu TlCl 3 ,en 3 , 
ma barwę ceglastoczerwoną. Jodek talowy rozpuszcza się w C 2 H 4 Br 2 i w C 6 H 5 N0 2 . W tym 
ostatnim rozpuszczalniku zdysocjowany jest on mniej niż w 10%. Kompleks może mieć 
budowę (TlJ 2 ,en)J, a jodek talowy (J—Tl—J) + J~. 
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Klasa 4. Związki zawierające tetraedrycznie 
zhybrydyzowany atom talu 

Polimery o deficycie elektronowym. Związki mostkowe 

W chwili obecnej nie ma pewności, że istnieją związki talu, w których występowałyby 
wiązania trójcentryczne. Wysunięto przypuszczenie, że etoksydwuetylotal, zdimeryzo- 
wany w roztworze benzenowym, ma budowę mostkową 

. C2H5 

C2h \ /\ / C2lis 

Tl 

C 2 H5 / ' V N S C 2 H 5 ^ 

o 

C2H5 

Zgodnie ze wzorem każde wiązanie trójcentryczne łączy dwa atomy talu i jeden atom 
tlenu. W przypadku pozostałych pierwiastków grupy IIIG wiązania trójcentryczne łączą 
dwa atomy danego pierwiastka i jeden atom wodoru, węgla, azotu lub chlorowca. W grupie 
II wiązania trójcentryczne łączą dwa atomy berylu lub magnezu i jeden atom wodoru, 
węgla lub chlorowca. Zjawiskiem nowym w przypadku talu jest wykorzystanie atomu tlenu 
do utworzenia wiązania trójcentrycznego. Jeżeli w etoksydwuetylotalu tlen odgrywa taką 
rolę, to zdumiewający jest brak innego podobnego związku. 

Etoksydwuetylotal jest cieczą wrzącą w temp. 110— 120°C (15 mm Hg). Otrzymuje 
się go w reakcji bromku dwuetylotalu z etanolanem talawym: 

(C 2 H 5 ) 2 TlBr + T10C 2 H 5 = (C 2 H 5 ) 2 T10C 2 H 5 + TIBr 

Miesza się on z benzenem i heksanem. Pochodna metylowa występuje w postaci kryształów 
o tt. 179°C. 


Inne związki zawierające tetraedrycznie 
zhybrydyzowany atom talu 

Atom talu przejawia niewielką skłonność do działania jako akceptor elektronów 
i jeżeli ogólny kierunek zmian w grupie IIIG, jaki obserwuje się od boru do indu, obejmo¬ 
wałby także tal, to należałoby oczekiwać, że nie będzie on tworzyć związków, w których 
atom talu byłby rdzeniem kompleksu tetraedrycznego. W rzeczywistości jednak istnieją 
tego typu związki, w których atom talu znajduje się w tetraedrycznym stanie walencyjnym, 
np. w nietrwałym eteracie trójmetylotalu, który jest obojętnym kompleksem niechelato- 
wym, jak również w kompleksowych anionach niechelatowych i w kompleksach chela- 
towych, tak w anionach, jak i w obojętnych. To odwrócenie ogólnego kierunku zmian 
we własnościach pierwiastków grupy IIIG łączy się niewątpliwie z osłabieniem dążności naj¬ 
cięższych pierwiastków każdej grupy do pełnego wykorzystania swoich wszystkich możli¬ 
wych orbitalów wiążących. Obserwuje się to w przypadku rtęci tworzącej trwałe związki, 
w których atom rtęci ma tylko cztery elektrony w swojej powłoce walencyjnej. Efekt 
ten występuje również w przypadku ołowiu (por. str. 723) i bizmutu (por. str. 738). 

Niechelatowe aniony kompleksowe reprezentowane są przez aniony tzw. dwuhalo- 
genków talu (czterohalogenotalanów talawych), których wzory cząsteczkowe powinno 

41 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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się pisać w postaci T1+[T1C1 4 ]~ oraz przez aniony uwodnionych halogenków, które po¬ 
winno przedstawiać się jako (H + )2[T10Clg"],3H 2 0. Nieznane są kompleksowe kationy 
niechelatowe. 

Kompleksy chelatowe atomu talu w tetraedrycznym stanie walencyjnym są dość licznie 
reprezentowane. Kompleksowe kationy tego typu nie istnieją. Przykłady wybrane są 
spośród kompleksów obojętnych i anionowych. 1 

Obojętne kompleksy chelatowe. Związek 

ch 3 

■/ 

c 2 h 5 o-c 

\ / ^ 

Tl C—H 

/ \ / 

c 2 h 5 o=c 

n cii 3 


o tt. 200°C, otrzymuje się z etoksydwuetylotalu i acetyloacetonu w eterze naftowym. 
Można otrzymać wiele podobnych związków, łącznie z wymienionymi w tabl. 17.29. 


Obojętne kompleksy chelatowe talu 


Tablica 17.29 


Grupa alkilowa 
przy atomie talu 

Ligand 

Acetyloaceton 

Propionyloaceton 

Dwupropionylometan 


tt. kompleksu, °C 

tt. kompleksu, °C 

tt. kompleksu, °C 

ch 3 

214 

162 

121 

C 2 H 5 

200 

147 

116 

W-C 3 H 7 

181 

108 

89 

/i-QH 9 

138 

72 

41 


Związki te rozpuszczają się w benzenie, w którym stopień ich asocjacji może osiągać war¬ 
tość 40%. Pod wpływem działania wody hydrolizują prawdopodobnie do hydroksydwu- 
alkilotalu i w wodnych roztworach można je miareczkować kwasem. Związki /5-ketoestrów 
są podobne, lecz mniej trwałe i w roztworze bardziej zasocjowane. 

Kompleksowe aniony chelatowe. Dwuszczawianotalan amonowy krystalizuje z jedną 


NH+ 


rO=C—O 

-0=C—o 


\ / 

Tl 

/ \ 


o—c=o 


O—C=OJ 


n 2 o 


cząsteczką wody krystalizacyjnej. Związek ten stanowi przykład związku zawierającego 
kompleksowy anion chelatowy, w którym atomem centralnym jest atom talu znajdujący 
się w tetraedrycznym stanie walencyjnym. Dwuszczawianotalan potasowy oraz jego kwas 
macierzysty krystalizują jako trójhydraty i prawdopodobnie zawierają atom talu w okta- 
edrycznym stanie walencyjnym. 
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Klasa 5. Związki zawierające oktaedrycznie 
zhybrydyzowany atom talu 

Zhybrydyzowany oktaedrycznie atom talu jest najtrwalszy, jeżeli występuje w anionie 
albo w kompleksach chelatowych. Nie istnieją obojętne lub kationowe kompleksy nie- 
chelatowe, jak również obojętne kompleksy chelatowe. 

Kompleksowe aniony niechelatowe. Doświadczalnie udowodniono istnienie oktaedrycz- 

nej konfiguracji w K 3 (TlCl 6 ),2H a O i w Rb 3 (TlBr 6 ), H 2 0. Anion w soli Cs 3 (T1 2 C1 9 ) zło¬ 
żony jest z dwóch złączonych jedną ścianą oktaedrycznych grup T1C1 6 o wspólnych trzech 
atomach chloru. 

Do kompleksowych chlorków i bromków talu, w których atom talu może przybierać 
konfigurację oktaedryczną należą między innymi: 

H(T1C1 4 ),3H 2 0 

M 2 (T1C1 5 ),*H 2 0 dla K x = 1 lub 2 dla Rb * = 1, dla Cs * = 1 lub 0, 
M 3 (TiCl 6 )^H 2 0 dla Li y = 8, dla Na y^ 12, dla K y = 2 lub 0, 

dla Rb y = 2, 1 lub 0, 

Rb 3 (TlBr 6 ),zH 2 0 z - 0 lub 7/8, 

Cs 3 (T1 2 C1 9 ) 

Kompleksowe aniony chelatowe. Do grupy tej należą: szczawianotalan amonowy, 
(NH 4 ) 3 [T1(C 2 0 4 ) 3 ] i odpowiednie sole pirydynowe. Zakładając, że wiązania oktaedryczne 
są mocniejsze od wiązań tetraedrycznych, można do tej grupy zaliczyć następujące związki: 

H[T1(C 2 0 4 ) 2 ],3H 2 0 

K[T1(C 2 0 4 ) 2 ],3H 2 0 

Kwas występuje w postaci proszku krystalicznego i jest odporny na działanie zimnej wody. 
Kompleksowe kationy chelatowe. Znane są następujące połączenia z etylenodwuąminą: 
T1C1 3 • en • H 2 Q v TlBr s • en 2 
T1C1 3 * en 2 • H 2 0 

T1C1 3 ■ en 3 • 3H 2 0 ■ TlBr 3 * en 3 * 2H 2 0 

Na podstawie trwałości tych związków można sądzić, że są one chelatami, lecz brak jest 
danych doświadczalnych pozwalających określić ich budowę. 





Rozdział 18 

GRUPA OKRESOWA IVG: WĘGLOWCE 


WĘGIEL, KRZEM, GERMAN, CYNA I OŁÓW 

W tabl. 18.2 podano własności pierwiastków grupy IVG. Węgiel i krzem są niemeta¬ 
lami, cyna i ołów — typowymi metalami. Węgiel, krzem i german krystalizują w sieci typu 
diamentu, a jedynie węgiel może również tworzyć strukturę grafitu 1 ). Grafit daje pewne 
szczególne pochodne, jak: tlenek grafitowy, połączenia z fluorem, z potasem oraz sole 
grafitowe. 

Pierwiastki grupy TVG nie wykazują deficytu elektronowego i dlatego różnią się wy¬ 
raźnie od pierwiastków pierwszych trzech grup. Cztery elektrony walencyjne obojętnych 
atomów pierwiastków grupy IVG wystarczają akurat do wytworzenia czterech wiązań 
kowalentnych, dających trwałą konfigurację tetraedryczną. Większa elektroujemność 
pierwiastków grupy IVG wyklucza jakiekolwiek prawdopodobieństwo powstawania pro¬ 
stych kationów węgla lub krzemu; pierwiastki te zawsze wykazują tendencję tworzenia 
anionów. Wszystkie pierwiastki grupy IVG dają związki, w których występują one w czwar¬ 
tym stopniu utlenienia. Nie stwierdzono dotychczas występowania atomu węgla w innym 
stopniu utlenienia; krzem tworzy jeden związek, SiO, w którym znajduje się w drugim 
stopniu utlenienia; german daje kilka takich związków (GeO, GeS i GeJ 2 ), natomiast w przy¬ 
padku cyny i ołowiu jednakowo dużą rolę odgrywają oba (2 i 4) stopnie utlenienia. Wy¬ 
stępowanie trwałych związków cyny czy ołowiu, w których metal znajduje się w drugim 
stopniu utlenienia można wyjaśnić przez założenie, że jedna para elektronów powłok 
walencyjnych tych pierwiastków staje się parą bierną (patrz str. 547). 

Jedynie węgiel tworzy szeroki wachlarz związków „organicznych”. Interesujące, było 
sprawdzenie, czy inne pierwiastki grupy IVG tworzą analogiczne związki; stwierdzono 
jednak ostatecznie, że połączenia tego rodzaju może dawać jedynie węgiel. Tworzenie 
zwiąźków „organicznych” umożliwiają trzy własności węgla: 

1) zdolność tworzenia bardzo trwałych wiązań C—H, 

2) zdolność tworzenia bardzo trwałych wiązań C—C, umożliwiająca powstawanie 
nierozgałęzionych lub rozgałęzionych łańcuchów atomów węgla, 

3) możliwość tworzenia niezlokalizowanych wiązań n między atomami azotu, tlenu 
i innymi atomami węgla. 

Wszystkie pierwiastki grupy IVG tworzą wiązania X—H w wodorkach XH 4 ; cztero- 
wodorki germanu, cyny i ołowiu są nietrwałe i stanowią silne środki redukujące. Niemniej 
jednak, wszystkie pierwiastki grupy IVG tworzą alkilowe lub arylowe pochodne wodor- 

Jedynym związkiem krystalizującym w układzie warstwowym typu grafitu jest azotek boru, BN 
(por. str. 571), lecz struktura azotku boru różni się od struktury grafitu sposobem ułożenia warstw w kry¬ 
sztale. 
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ków, odpowiadających niższym członom szeregu parafinów, mimo iż nie we wszystkich 
przypadkach można otrzymać wodorki macierzyste. Powinowactwa atomów X do wodoru 
w cząsteczce XH 4 podano w tabl. 18.3. Wynika z niej wyraźnie, że najbardziej trwały 
z tych wodorków jest metan. 

Względnie małą moc wiązania X—X w wodorkach etanopodobnych innych pier¬ 
wiastków w porównaniu z mocą wiązania C—C ilustrują następujące wartości ciepeł 
wiązania: 

wiązanie X—X C—G Si—Si Ge—Ge Si—C 1 ) 

ciepło wiązania (kcal) 81,6 42,5 42,5 69,1 


Podobnie przedstawiają się własności wodorków etanopodobnych. Etan jest trwały 
termicznie i odporny na działanie chemiczne, dwusilan jest bardzo reaktywny, dwuger- 
man skrajnie nietrwały, a odpowiednich związków cyny czy ołowiu nie udało się wy¬ 
odrębnić. 

Znane są związki innych (prócz węgla) pierwiastków grupy IV G, w których z łańcuchem 
X—X związanych jest sześć grup alkilowych lub arylowych. Związki te wykazują dużą 
trwałość termiczną, lecz halogeny i powietrze na ogół je utleniają. Podczas utleniania 
ulegają zerwaniu wiązania X—X, przy czym powstają związki, w których pierwiastek X 
pozostaje w tetraedrycznym stanie walencyjnym. Związek (C 6 H 5 ) 3 C—C(C 6 H 5 ) 3 rozpusz¬ 
cza się w benzenie, dysocjując częściowo na rodniki C(C 6 H 5 ) 3 . Sześciofenylowe pochodne 
innych pierwiastków grupy IVG nie ulegają analogicznej dysocjacji, co może być spowo¬ 
dowane tym, że pierwiastki te nie mogą uruchomić wiązań n ani wchodzić w skład cząste¬ 
czek zawierających niezlokalizowane wiązania n. 

Reaktywność wiązania X—C wzrasta w kierunku od krzemu do ołowiu. Chlor i brom 
atakują wiązanie C—H zarówno w. czterometylometanie, jak i czterometylosilanie, na¬ 
tomiast w czterometylowych połączeniach germanu, cyny i ołowiu atakowane są wiązania 
C—X, a nie C—H. W Si(C 6 H 5 ) 4 (tw. 530°C) niektóre reagenty atakują atomy wodoru 
grup fenylowych nie powodując zerwania wiązania Si—C, podczas gdy gotowanie 
Pb(C 6 H 5 ) 4 z lodowatym kwasem octowym prowadzi do oderwania grup fenylowych od 
atomu ołowiu. 

Działanie reagentów na sześcioalkilowe, etanopodobne pochodne pierwiastków grupy 
IV<? (z wyjątkiem węgla), jak np. (C 2 H 5 ) 3 Ge—Ge(C 2 H 5 ) 3 powoduje zerwanie .wiązania 
X—X, co wskazuje na większą niż w przypadku X—C reaktywność tego wiązania. Po¬ 
dobnie zachowują się związki sześciofenylowe. 

W czwartej grupie pojawiają się po raz pierwszy zlokalizowane wiązania n, łączące 
atomy lżejszych pierwiastków 2 ). Wiązania te nakładają się na wiązania cr, łączące atomy 
w dygonalnym stanie walencyjnym. W trzeciej grupie bor występuje w wielu układach 
pierścieniowych, w których wiązania te są prawdopodobnie niezlokalizowane, jak w ben¬ 
zenie, lecz znamy tylko kilka związków boru tego typu 


H 

. / 

H 



\ 

H 



x ) Dla porównania. 

2 ) W grupie IIIG zlokalizowane wiązania n występują tylko w nieokreślonych bliżej anionach 


(O—M—O") i (S—M—S _ ), gdzie M jest atomem galu, indu lub talu. 
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Typy związków tworzonych przez 
Pierwiastki w drugim 


Typy powstających tworów 

C 


związki jonowe lub związki 
ó jonowym charakterze wią¬ 
zań 

' 


proste związki kowalentne 



kompleksy obojętne 

* 


aniony kompleksowe 



kationy kompleksowe 




Pierwiastki w czwartym 


Kla¬ 

sa 

Stan atomu pierwiastka 

Typy powstających tworów 

C 

str. 

Hybry¬ 

dy¬ 

zacja 

Ładunek 

formalny 

Wiąza¬ 

nia*) 

1 




cząsteczki olbrzymy o wiąza¬ 
niach wykazujących dwojaki 
charakter: jonowy i kowalent- 
ny 

Be 2 C, B 12 C 3 

ai 4 c 3 


2 

- 

dygo- 

nalna 


2(7 

2 TC 

związki obojętne 

H—Cj-C-H 

n 

C^Q 

O—C—O 

71 

i związki ze str. 656 


3 

trygo- 
, nalna 

+1 

3(7 

lTt 

3cr 

związki obojętne 

aniony kompleksowe 
kationy kompleksowe 

grafit, H 2 C^CH 2 

C„He, (CIU.CO 

CH 3 CO.OH, C(C 6 H 5 ) 3 , 

(NH 2 ) 2 CNH 

[COri, K[PtCl 3 C 2 H 4 ] 

656 

675 

677 

1208 


ł 
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Tablica 18.1 


pierwiastki grupy okresowej IV G 


stopniu utleniania 


Si 

str. 

Ge 5 

str. 

Sn 

str. 

Pb 

str. 

SiO 

685 

GeNH, GeO, GeS 
GeX 2 (X = F, Cl, 

Br, J) * 

704 

704 

SnNH, SnO, SnS 
Sn(N0 3 ) 2 , SnS0 4 
SnX 2 

713 

714 

PbCr0 4 , 

Pb(N0 3 ) 2 , PbS0 4 
PbX 2 ,PbO,PbS 

723 

724 





Sn(C 2 H s ) 2 

Sn(C 6 H s ) 2 

715 

Pb(CH 3 ) 2 , Pb(C 6 H 5 ) 2 

Pb(C 2 H 5 S) 2 

Pb(C 4 H 9 S) 2 

725 







PbA 2 

725 



Cs[GeCl 3 ] 

704 

K 2 [SnCl 4 ],H a O 

K 2 [Sn(HC0 2 ) 4 ] 

715 

K 2 [PbCl 4 ] 

K 2 [Pb(HC0 2 ) 4 ] 

iMffbCle] 

726 



j 







stopniu utlenienia 


Si 

str. 

Ge 

str. 

Sn 

str. 

Pb 

str. 

Si 3 N 4 , Si0 2 

685 

Ge 3 N 4 , GeP, 


Sn 3 N 4 , Sn0 2 , 




krzemiany 

686 

Ge0 2 , GeS 2 

704 

SnS 2 

716 

PbO a , Pb 3 0 4 

726 

SiS 2 

692 







brak 


brak 


brak 


brak 


brak 


brak 


brak 


brak' 


[(CH 3 ) 3 Si] 2 S0 4 **) 

695 

. [(C 2 H 5 ) 3 Ge]Br* *) 

710 

[(CH 3 ) 3 Sn]F**) 

720 

i 

[(CH 3 ) 3 Pb]F**> 

729 
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Kla¬ 

sa 

Stan atomu pierwiastka ' 

Typy powstających tworów 

| 

C 

str. 

Hybry¬ 

dy¬ 

zacja 

Ładunek 

formalny 

Wiąza¬ 

nia* **) ) 

4 

tetra- 

edry- 

czna 


4a 

3a 

1 wolna 

para 

związki obojętne 

cząsteczki olbrzymy 
o charakterze kowalentnym 

aniony kompleksowe 

CH 4 i organiczne pochodne 
alifatyczne 

CF 4 , CC1 4 , CBr 4 

diament, SiC 

Na[C(C 6 H 5 ) 3 ] 

679 

680 

5 

bipi- 

rami- 

dalna 

trygo- 

nalna 

-1 

5(7 




6 

okta- 

edry- 

czna 

-2 

6(7 

niechela- 

towe 

związki obojętne 
aniony komplek¬ 
sowe 

kationy 

. kompleksowe 

brak 

t 

Chela- 

towe 

związki obojętne 
aniony komplek¬ 
sowe 

kationy 

. kompleksowe 

brak 


7 

dode- 

ka- 

edry- 

czna 

—4 

8(7 

■} 





*) Symbol „2(7” wskazuje na istnienie dwóch wiązań typu a, pozostałe symbole mają podobne zna- 

**) Związki te wymieniono w tym miejscu, ponieważ prawdopodobnie można im przypisać wzory jo- 
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c. d. tablicy 18.1 


Si str. Ge 

str. Sn 

str. Pb 

str. 

SiH 4 i jego pochod- 694 GeH 4 i pochodne 

706 SnH 4 i pochodne 

716 PbH 4 i pochodne 

727 

ne (tabl. 18.16)SiX 4 , (tabl. 18.19 i 18.21) 

(tabl. 18.24) 

(tabl. 18.29 i 18.30) 


(X = F, Cl, Br, J) 695 Ge** 

709 SnX 4 

719 PbCl 4 

729 

(SiH 3 ) 2 Oi(SiH 3 ) 3 N 699 

wielocynowodory 

718 


krzem, SiC 680 


dwuołowiowodory 

728 

Li[Si(C 2 H 5 ) 3 ] 695 Na[GeH 3 ], 

NatSnCCH,),] 

719 


Li[Si(C 3 H 6 ) 3 ] Li[Ge(C 2 H 5 ) 3 ] 

709 Na[Sn(C 8 H 5 ) 3 ] 

Na[Pb(C e H 5 ) 3 ] 

/ Ly 

Na[Ge(C 6 H 5 ) 3 ], 




3NH 3 





/\/°\ 




SnCl 3 




f 

\/\ c ^° ■' 

721 



i 

ch 3 



Kj[GeF 6 ], 

■ 

711 SnCl 4 (OHC 2 H 5 ) 2 

721 


Na 2 [SiF 6 ] 702 Cs 2 [GeCl 6 ] 

K 2 [Sn(OH) 6 ] 

K 2 [Pb(OH) 6 ], 



K 2 [SnCl 6 ] 

722 (NHAffbCy 

730 


K 2 [SnF 4 (C 2 H 5 ) 2 ] 

722 


GeA 2 Cl 2 

711 





K 2 [Pb(S0 4 ) 3 ] 

730 

[A 3 Si]Cl 701 [A 3 Ge]CuCl 2 

711 





K 3 H[PbF 8 ] 

731 



Pb[CH 3 C0 2 ] 4 



czenie. 

nowe, choć w tekście przyjęto, że są one kowalentne; rozpatrzono je w klasie 4. 
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Niektóre własności pierwiastków grupy XVG 
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Elektro ujemność 




Nie istnieje natomiast żaden związek typu 

H 

H 3 C-B— C 

\ 

H * 

Wydaje się więc, że łączące się ze sobą atomy tworzą wiązanie n tylko wówczas, gdy 
oba atomy mogą skompletować swe oktety elektronów walencyjnych. Istnieje wiele związ¬ 
ków węgla, których cząsteczki zawierają trygonalnie zhybrydyzowany atom węgla zwią¬ 
zany z innym atomem węgla, z atomem azotu lub tlenu wiązaniem a i wiązaniem n. Wy¬ 
stępowanie wiązań n nałożonych na co drugie wiązanie a powoduje delokalizację orbi- 
talów, podobnie jak w butadienie lub w benzenie. 


Tablica ,18.3 

Trwałość wiązania X—H w cząsteczce XH 4 



ch 4 

SiH 4 

GcH 4 

SnH 4 

PbH 4 

Temperatura rozkładu wo¬ 
dorku, °C 

Powinowactwo X do H 

800 

450 

285 

150 

0 

w wodorku 

98,8 

75,1 





Istnieje wiele związków węgla, w których atomy węgla są zhybrydyzowane dygonalnie 
i dają dodatkowo, obok dwu wiązań cr, dwa wiązania n 9 jak w acetylenie, H—C~C—H. 

Drugi atom węgla może być zastąpiony atomem azotu, jak w H—C-^-N, lub atomem 

tlenu, jak C-^-O. Wiązania n tworzą oczywiście tylko atomy zawierające w powłoce wa¬ 
lencyjnej orbitale 2p. Zasadę tę potwierdza fakt, że Si, Ge, Sn i Pb nie tworzą związków 
analogicznych do etylenu, acetylenu, benzenu i ich pochodnych [wyjątkiem jest Ge 6 (C 6 H 5 ) 6 , 
jeśli wzór ten sformułowano prawidłowo]. Obserwuje się znaczne różnice własności azotku 
węgla (dwucyjan, C 2 N 2 ), bezbarwnego gazu o tw. —21°C i azotku krzemu, który jest 
ciałem stałym o strukturze typu fenakitu. Różnicę własności tych dwu związków można 
wyjaśnić zakładając, że atom krzemu nie tworzy wiązań n. 

Wszystkie pierwiastki grupy IVG tworzą tlenki o wzorach empirycznych XO i XO a , 
natomiast tlenki węgla różnią się znacznie od tlenków innych pierwiastków tej grupy. 
Własności tlenków zebrano w tabl. 18.4. 

Wszystkie dwutlenki są tlenkami kwasowymi. Tlenek cynawy i tlenek olowiawy są 
tlenkami zasadowymi; innych tlenków dotychczas bliżej nie poznano. Wyróżniające się 
własności tlenków węgla związane są prawdopodobnie z występowaniem w tych cząstecz¬ 
kach wiązań n. 

Dopiero w grupie IVG pojawiają się bardzo ważne połączenia tetraedryczne X0 4 , 
w których X może być pierwiastkiem leżącym w trzecim, czwartym lub piątym okresie, 
w grupach od IVG do VIIG. Pierwiastki grupy IIIG nie występują w komórkach tetra- 
edrycznych. Bor łącząc się z tlenem tworzy metaborany: Na3(B 3 0 6 ) i Ca w (B0 2 ) n , w któ¬ 
rych atomy boru, połączone poprzez atomy tlenu, tworzą struktury pierścieniowe lub 
liniowe; występujące w nich atomy boru są jednak zhybrydyzowane trygonalnie. Węgiel 
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Tablica 18.4 


Tlenki pierwiastków grupy IV G 



co 2 

Si0 2 

GeO a 

SnO a 

PbOa 

Typ struktury krysta- 

cząsteczko- 

tetraedrycz- 

kwarc lub rutyl 

rutyl 

rutyl 

licznej 

wa 

na grupy 



' 



Si0 4 




Koordynacja 

2:1 

4:2 

4:2 6:3 

6:3 

6:3 

Temp. topnienia, °C 

-56,5 

1710 

1116 

1900 


Temp. wrzenia, °C 

-78,5 

2590 

1200 

1900 



(sublimacja) 



(sublimacja) 



CO 

(SiO) 

GeO 

SnO 

PbO 

Typ struktury krysta¬ 

cząsteczko¬ 



piramida 

piramida 

licznej 

wa 

I 


o podstawie 

o podstawie 





kwadrato¬ 

kwadrato¬ 





wej 

wej 

Temp. topnienia, °C 

-207 




888 

Temp. wrzenia, °C 

-190 


710 

rozkład 





(sublimacja) 

ok. 800 



znajdujący się w grupie IVG drugiego okresu tworzy jon węglanowy CO| _ , a nie CO 4- , 
podczas gdy wymaganą w takim układzie hybrydyzację tetraedryczną atom węgla przy¬ 
biera w CH 4 , CC1 4 i wielu innych związkach [podobnie azot daje tylko NO<f, a tlen i fluor 
nie tworzą wcale anionów kwasów tlenowych, mimo że wszystkie te pierwiastki tworzą 
pochodne o budowie tetraedrycznej 1 )]. 

Można przypuszczać, że jednostki X0 4 tworzą jedynie atomy zawierające w powłoce 
walencyjnej orbitale d, Jeżeli założyć, że ładunek ujemny jonu X0 4 ~ związany jest z ato¬ 
mami tlenu, wówczas jony X0 4 czterech pierwiastków trzeciego okresu można przed¬ 
stawić następująco: 


fo 

ol 

4— 

O ud O 

3- 

1 

o 

Ł 

Ol 

_1 

2- 

O nd O 

\ / 


\ / 


\ / 


\ / 

Si 


P 


nd S 


nd Cl nd 

/ \ 


/ \ 


/ \ 


/ \ 

19 

-J 


O o 


Ol 

o 


o o 


promień atomu 

centralnego, A 1,17 1,10 1,04 0,99 

Liczba tworzonych wiązań nd zależy od liczby elektronów walencyjnych, znajdują¬ 
cych się w niezwiązanym atomie pierwiastka centralnego. W jonie (Si0 4 ) 4- cztery elektrony 
walencyjne atomu krzemu wystarczają do utworzenia czterech wiązań a z atomami tlenu. 
W jonie {P0 4 ) 3 ~ pięć elektronów walencyjnych może utworzyć cztery wiązania a z ato¬ 
mami tlenu i dodatkowo jedno wiązanie nd. Analogicznie występują dwa wiązania nd 
w jonie (SO^ 2- i trzy wiązania rcJwjonie (CIOJ - . Brak wiązania nd w grupie Si0 4 odróżnia 
krzem od fosforu, siarki i chloru. Istotnie, własności chemiczne grupy Si0 4 różnią się 
znacznie od własności jonów P0 4 ~, S0 4 ~ i CIO 7 . W krzemianach grupę Si0 4 przyjęto 

*) Znane są jednak estry kwasu ortoazotowego, R 3 N0 4 {jprzyp . red.). 
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jako jednostkę ciągłej struktury gęsto upakowanych atomów tlenu z atomami krzemu 
w niektórych tetraedrycznych lukach. W wielu krzemianach szereg grup Si0 4 łączy się 
poprzez atomy tlenu, tworząc łańcuchy, pierścienie, struktury warstwowe i przestrzenne. 
Przeciwnie, w przypadku POS0 4 “ i CIO^ przyjmuje się, że każdy z jonów występuje 
jako oddzielna jednostka. Jony P0 4 ~ i SO*- mogą kondensować z utworzeniem jonów 
P 2 0 7 ~ i S 2 0 7 ~; w przypadku chloranu wartościowość jonu spada do zera, gdyż tworzy 
się tlenek C1 2 0 7 . W tej serii anionów zarówno trwałość termiczna, jak i odporność na 
czynniki redukujące maleje w kierunku od SiO^~ do CIO^. 

Krzemiany mają Wiele cech wspólnych z tlenkami, siarczkami, azotkami i węglikami 
pierwiastków niższych grup, lecz należą do klasy cząsteczek olbrzymów (tabl. 18.1, klasa 1). 
Trudno przeprowadzić podział na klasy cząsteczek olbrzymów, gdyż nie jest łatwe ani 


Tablica 18.5 

Typy struktur krystalicznych niektórych związków wielkocząsteczkowych tworzonych przez pierwiastki 
grupy XV G i liczby koordynacyjne tych pierwiastków 


Be a C 

Bi 2 C 3 

ai 4 c 3 

SiC 

Si 3 N 4 

Si0 2 

krzemiany 

antyfluoryt 

(złożona) 

(złożona) 

diament 

fenakit 

kwarc 

8 

4 


4 

4 ' - ! 

4 

4 


SiS 2 

(łańcuchy tetraed¬ 
rów) 

4 

Ge 3 N 4 

fenakit 

4 

GeP 

chlorek 

sodowy 

6 

GeS 2 

kwarc 

• 

4 

Ge0 2 

Sn0 2 

rutyl 

6 

kwarc rutyl 

4 6 

SnS 2 

PbĆ) 2 1 





jodek kadmowy 

rutyl 





6 

6 






określenie liczbowe wartościowości pierwiastków grupy IVG w tych połączeniach, ani 
stwierdzenie, czy wiązanie jest jonowe, czy kowalentne. W tabl. 18.5 podano budowę krysta¬ 
liczną związków wymienionych w klasie 1 tabl. 18.1 i liczby koordynacyjne pierwiastków 
grupy IVG w tych związkach. 

Struktura typu antyfluorytu w węgliku berylu wydaje się być zjawiskiem niezwykłym. 
Jeśli pominąć jednak ten przypadek, to węgiel wykazuje liczbę koordynacyjną 4, krzem 4, 
german 4 lub 6 , a cyna i ołów 6 . Liczby te wskazują, że w związkach wymienionych w tabl. 
18.5 węgiel i krzem są zhybrydyzowane tetraedrycznie, german może przybierać tetra- 
edryczny lub oktaedryczny stan walencyjny, a cyna i ołów — jedynie oktaedryczny stan 
walencyjny. Można to było przewidzieć, ponieważ udział orbitalów d w‘ hybrydyzacji 
rośnie wraz z liczbą atomową pierwiastka. Struktura typu rutylu, w której krystalizują 
GeO a , Sn0 2 i Pb0 2 , wskazuje na znaczny charakter jonowy tych związków. 

ZWIĄZKI WĘGLA 

Atom węgla ma konfigurację elektronową 1 s 2 2s 2 2p 2 . Może on przybierać trzy stany 
walencyjne: 

a) dygonalny, tworząc dwa wiązania a i dwa wiązania tz, 
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b) trygonalny, tworząc trzy wiązania a i jedno n 9 

c) tetraedryczny, tworząc cztery wiązania cr. 

Brak orbitalów d w atomie węgla wyklucza przybieranie wyższych stanów walencyj¬ 
nych. Wiązanie węgiel—węgiel może się tworzyć we wszystkich trzech stanach walen¬ 
cyjnych. Długości wiązań i ciepła tworzenia podano niżej: 


Typ 

wiązania 

Długość 

wiązania, 

A 

Ciepło tworzenia (przyjęto ciepło 
atomizacji węgla równe 

170,4 kcal/g-atom), 

, kcal/mol 

C—C 

1,542 

- 81,6 

C^C 

1,326 

-146,1 

C--C 

71 

1,204 

-192,1 


Dygonalny stan walencyjny. W tym stanie walencyjnym dwa wiązania a tworzące 
kąt 180° muszą być skierowane od atomu węgla ku dwóm innym atomom. Dwa wiązania n 
mogą być skierowane od atomu węgla ku jednemu z tych dwóch atomów, jak w cyjanku 

71 

etylu, C 2 H 5 —C—N, lub też jedno wiązanie n może być skierowane ku jednemu, a drugie 

71 ' 

ku drugiemu atomowi, jak w dwutlenku węgla, O—C—O. 

71 

Związków zawierających dygonalnie zhybrydyzowane atomy węgla nie można po¬ 
dzielić na dwa typy; pierwszy, w skład którego wchodziłyby związki zawierające podwójne 
wiązanie n, i drugi — zawierające pojedyncze wiązania n 9 ponieważ formy kanoniczne 
dowolnego związku mogą należeć do obydwu tych typów, np. formy kanoniczne dwu¬ 
tlenku węgla można zapisać następująco: 

o—c—o o—c-^o o^c—o 

7t 71 71 

W niektórych związkach zawierających atom węgla zhybrydyzowany dygonalnie 
(m.in. tlenek węgla, O—C: i izocyjanki, R—N—C:) wolna para elektronowa zajmuje 

71 71 

jeden z dwu orbitalów dygonalnych. Jon acetylenkowy (:C—C:) 2 “ zawiera dwa atomy 

71 

węgla o powyższym układzie elektronowym. Wiązania zlokalizowane między atomem 
węgla i innymi atomami w związkach zawierających atom węgla w dygonalnym stanie 
walencyjnym mogą ulegać sprzężeniu, tworząc niezlokalizowane układy orbitalów n. 
Odległości C—C w łańcuchu węglowym, w którym atomy węgla znajdują się w dygonal¬ 
nym stanie walencyjnym, np. w dwuacetylenie, wskazują, że wiązania n w takich ukła¬ 
dach są niezlokalizowane. 

Trygonalny stan walencyjny. W związkach węgla, zawierających atom węgla w trygo- 
nalnym stanie walencyjnym, znajdują się trzy wiązania a skierowane od atomu węgla 
ku innym atomom, tworząc między sobą kąty ok. 120°. Jeden z atomów jest dodatkowo 
połączony z atomem węgla wiązaniem n. Ważnymi tego typu związkami węgla są etylen 

7t 

H 2 C—CH a i jego pochodne: oksymy 
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hydrazony 


R OH 

N c jl n / / 

/ 

R 


R 


/ 


N C—N;—N 


H 

/ ' 
^c 6 h 5 


R 


związki typu ^C—O (R jest grupą alkilową lub arylową, atomem halogenu lub grupą CN) 
R ' 

i kwasy zawierające grupę karboksylową 



OH 


Jeśli związek składa się z atomów węgla znajdujących się w trygonalnym stanie walen¬ 
cyjnym, ułożonych w łańcuch lub pierścień, wówczas wiązania n przenikają się, tworząc 
układ niezlokalizowany. Do związków zawierających niezlokalizowane wiązania n należą: 
butadien, benzen i inne połączenia aromatyczne, związki cyjanurowe i związki typu trój- 
fenylometylu, (C 6 H 5 ) 3 C, w którym orbital p atomu związanego z trzema grupami fenylo¬ 
wymi jest sprzężony z niezlokalizowanymi orbitalami grup fenylowych. 

Tetraedryczny stan walencyjny. Tetraedryczny stan walencyjny jest typowy dla ali¬ 
fatycznych związków organicznych. Węgiel w tym stanie występuje w diamencie oraz 
w węglikach: SiC i BeC a , wywodzących się z diamentu. W kilku związkach jeden z orbi- 
talów tetraedrycznie zhybrydyzowanego atomu węgla zajęty jest przez wolną parę elektro¬ 
nową. Przykładem może być anion trójfenylometylosodu, Na + [C(C 6 H 5 ) 3 ]~, i ciekawy 
związek S,S-dwumetylo-9-sulfofluoren . 


C C 

/ ^ . // \ 

c c-c c 

I! I I II 

c c c c 

\ // \-/ % / 

c c c 


s 

/ + \ 

ch 3 ch 3 



Podział związków opisanych w dalszych częściach rozdziału oparto na charaktery¬ 
stycznym stanie walencyjnym atomu węgla. We wszystkich tych związkach węgiel wy¬ 
stępuje w czwartym stopniu utlenienia. 


Klasa 1. Związki węgla wykazujące charakter jonowy 

Nie spotyka się wprawdzie związków zawierających prosty kation C 4+ , lecz istnieje 
szereg krystalicznych związków węgla, typu cząsteczek olbrzymów, w których wiązania 
wykazują nieco jonowy charakter. 


655 




W skład tych związków wchodzi węgiel i inny pierwiastek metaliczny lub niemetalicz¬ 
ny: ogólnie nazywa się je węglikami. Różne typy tych związków mają różną budowę 
i zawierają atom węgla w różnych stanach walencyjnych. Poniżej wymieniono typy tych 
związków podając strony, na których można znaleźć dokładniejsze omówienie. 

Węgliki można podzielić na następujące typy: 

1) Węgliki składające się z jonu acetylenkowego (G^C) 2- i jonu metalu elektro- 

dodatniego. Atomy węgla są zhybrydyzowane dygonalnie (str. 657). 

2) Węgliki, których budowa wywodzi się z sieci grafitu; między warstwy węglowe 
wbudowane są atomy innych pierwiastków. Atomy węgla są w tym przypadku zhybrydy¬ 
zowane trygonalnie (str. 672). 

3) Związki grafitu z fluorem. Heksagonalne pierścienie tych związków są powyginane; 
atomy węgla zhybrydyzowane tetraedrycznie (str. 673). 

4) Węgliki o budowie zbliżonej do sieci diamentu. Atomy węgla są zhybrydyzowane 
tetraedrycznie. Do tego typu należą: SiC, Be 2 C oraz prawdopodobnie A1 4 C 3 i B 12 C 3 
(str. 680). 

5) Węgliki, których budowa wywodzi się z sieci krystalicznej metalu; wbudowywane 
są w nią atomy węgla. W wielu z tych węglików atom węgla wykazuje liczbę koordyna¬ 
cyjną 6, natomiast jego stan walencyjny nie jest znany. Do typu tego należą TiC i inne 
węgliki wymienione w tabl. 18.12 (str. 681). 

Klasa 2. Związki zawierające dygonalnie zhybrydyzowany 
atom węgla 

W klasie tej omówione zostaną następujące związki: 

Acetylen H—C—C—H Izocyjanki R—-N—C 

Acetylenki (:C~C:) 2_ Izocyjaniany • R—N—C—O 

Dwucyjan N^C—C-^-N Tiocyjaniany R—S—C-^-N 

Cyjanki R—C-^-N Izotiocyjaniany . R—-N—C—S 

Cyjanki halogenów F—C~N Dwuselenek węgla Se—C—Se 

Tlenek węgla :Cj^O Tlenosiarczek węgla O—C—S 

Dwutlenek węgla O—Ć-rO Tlenoselenek węgla O—C—-Ss 

Dwusiarczek węgla S—Ć—S 

* . . & aa ' 

Acetylen, C 2 H 2 , jest bezbarwnym gazem o zapachu eteru. Kondensuje on tworząc 
białe ciało stałe, sublimujące w temp. — 83,6°C. Rozpuszcza się w wodzie, alkoholu i ace¬ 
tonie. Acetylen spala się w tlenie (reakcja silnie egzotermiczna) w myśl równania 

- C 2 H 2 +L2-b a = 2CO a +H 2 0 AH =^-310,4 kcal 

2 i* 

Bierze on udział w szeregu reakcji addycji, przyłączając tlen (w reakcji z alkalicznym 
roztworem nadmanganianu potasowego), wodór, halogeny, chlorowodór, brómpwodór, 
kwas siarkowy i ozon. 
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Homologi acetylenu otrzymuje się, działając alkoholami, fenolami i halogenkami 
arylowymi lub alkilowymi na acetylenek wapnia 

CaC 2 + 2C 2 H 5 OH = C 2 H 5 C|-CC 2 H 5 + Ca(OH) 2 

Dwuacetylenki otrzymuje się działając jodem na acetylenowy związek Grignarda 

‘ 2CH 3 C-^CMgJ+J 2 == CH 3 • C^C—C~C - CH 3 + 2MgJ 2 . 

Wiązanie potrójne między dwoma atomami węgla podkreśla nienasycony charakter 
cząsteczki acetylenu. Atomy wodoru w acetylenie mają charakter kwasowy (K =. 10~ 14 ) 
i mogą być podstawione metalem; powstają w ten sposób acetylenki. Kwasowy charakter 
atomu wodoru potwierdza ogólne założenie, że im większy jest stosunek udziału orbitalu s 
do udziału orbitalów p w zhybrydyzowanym orbitalu atomu węgla, tym bardziej kwa¬ 
sowy charakter ma atom wodoru, związany tym orbitalem z atomem węgla. Odległość 

C-^-C w dwuacetylenie H—C-^-C—C-^-C-—H wynosi 1,21 A, natomiast odległość C—C 

jest mniejsza od normalnej wartości (1,54 A) i wynosi 1,43 A. Nasuwa to przypuszczenie, 
że wiązania n w cząsteczce nie są zlokalizowane, lecz obejmują cały łańcuch atomów 
węgla. 

Acetylenki i wodoroacetylenki są związkami o budowie jonowej, jak np. (2Na + )(C^-C) 2 ~ 

lub Na + (H—C-^-C)“. Reagują one z wodą (w przypadku metali alkalicznych reakcja 

musi być kontrolowana) dając acetylen. Wynika z tego, że metal wykazuje w acetylenku 
taką samą wartościowość, jak w wodorotlenku tworzonym w wyniku hydrolizy. Wszystkie 
metale pierwszej grupy tworzą acetylenki lub wodoroacetylenki. Prócz tego istnieją acety¬ 
lenki metali grupy II G — ReC 2 , MgC 2 , CaC 2 , SrC 2 , BaC 2 ; ,^cetylenki lantanowców: LaC 2 , 
PrC 2 , NdC 2 i Ce 2 (C 2 ) 3 oraz ThC 2 , UC 2 , VC 2 i A1 2 (C 2 ) 3 . Zarówno acetylenek ceru, Ce 2 (C 2 ) 3 , 
jak i acetylenek glinu, A1 2 (C 2 ) 3 , pod działaniem wody dają czysty acetylen. Magnez i glin 
tworzą obok wyżej wymienionych acetylenków inne węgliki — MgC 3 (por. str. 492) 
i A1 4 C 3 (por. str. 603). Cynk, kadm i rtęć tworzą niezbyt dobrze poznane związki typu 
ZnC 2 . Z wodnych roztworów wytrącają się acetylenki metali przejściowych, np. miedzi, 
srebra i złota. Cu 2 C 2 i Ag 2 C 2 w wyniku hydrolizy roztworem KCN lub HC1 dają acetylen. 
Węglik talu nie jest w ogóle znany. Sposoby otrzymywania i własności acetylenków po¬ 
dano w tabl. 18.6. 

Krystaliczny acetylenek wapnia ma budowę bardzo zbliżoną do budowy chlorku 
sodowego; jony (C^-C) 2 ~ zajmują w sieci położenia odpowiadające jonom Cl“. Jon 

(C-^-C) 2 “ nie jest kulisty, lecz wydłużony w kierunku osi C—C, dzięki czemu kryształ 

wykazuje symetrię tetragonalną, a nie sześcienną. Budowa sieci wskazuje, że wiązanie 
Ca—C jest wiązaniem jonowym. Na rys. 18.1 i 18.2 przedstawiono przekroje kryształu 
NaCl i kryształu ĆaC 2 . Nieco mniej symetryczną budowę wykazuje acetylenek toru. 

W danej warstwie jony (C-^-C) 2 ~ są ułożone w kierunku jednej z przekątnych przekroju 

horyzontalnego; w warstwie sąsiedniej jony są ułożone wzdłuż innej przekątnej. 

Cyjan, C 2 N 2 , jest bezbarwnym, silnie trującym gazem o zapachu gorzkich migdałów 
(tt. —28°C, tw. — 21 °C). Otrzymuje się go następującymi metodami: 

42 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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Tablica 18.6 


Związki węgla z metalami 



Związek 

Metody otrzymywania 

Typ struktury 
krystalicznej 

Produkt reakcji 
z wodą 

Metanki i związki o zbliżonym 
charakterze 

Be 2 C 

Mg 2 C 3 

Bi 2 C 3 

ai 4 c 3 

SiC 

1 ) ogrzewanie pierwiastków do temp. 
1300°C 

2) ogrzewanie BeO-fC dp temp. 2000°C 

1 ) działanie metanu lub pentanu na me¬ 
taliczny Mg w temp. 750°C 

2) C 2 H 2 na metal w temp. 600°C 
ogrzewanie B+C w piecu elektrycznym 
ogrzewanie Al+C powyżej temp. 1000°C 

ogrzewanie Si-^C 

antyfluorytówa 

heksagonalna 

NaCl 

atomy C odleg- 
łe o 3,16 A 
wurcyt (znie¬ 
kształcona) 

metan 

^alliien 

metan 

nie reaguje 


TiC-itp. patrz tabl. 18:12, str. 681 

■ 


g 

Cr 3 C 2 

ogrzewanie Cr 2 0 3 +C do temp. 2000°C 

odległość C—C 

nie reaguje 




1,64 A 


3 o 

Mn 3 C 

ogrzewanie Mn 3 0 4 z C lub CaC 2 do wy- 


równe objętości 

ÓO 5=j 

s a 


sokiej temperatury 


h 2 +ch 4 

^ ty 

Fe 3 C 



G + mieszanina 

. i 

CU 




węglowodorów 

£ 

Ni 3 C 





Co 3 C 





Na(C-^CH) 

1) ogrzewanie metalu w C 2 H 2 do temp. 


acetylen 



190°C 




K,Rb,Cs 

2) przepuszczanie C 2 H 2 przez roztwór 





metalu w ciekłym NH 3 




Na 2 C 2 

ogrzewanie wodoroacetylenku 


C-fH 2 , a przy po¬ 





wolnym przebiegu 





reakcji C 2 H 2 


CaC 2 

ogrzewanie CaO+C 

NaCl, tetrago- 

c 2 h 2 




nalna 



BeC 2 

przepuszczanie C 2 H 2 nad Be w temp. 


c 2 h 2 



450°C . 




MgC 2 

1) przepuszczanie C 2 H 2 nad Mg w temp. 

tetragonalna 

c 2 h 2 

'I 


500°C 



■ 


2) przepuszczanie C 2 H 2 przez roztwór 



1 


(C 2 H 5 ) 2 Mg w eterze 




ZnC 2 

działanie C 2 H 2 na roztwór (C 2 H 5 ) 2 Zn 


rozkład 



w ligroinie 




CdC 2 



nie reaguje 


Hg 2 C 2 ,H 2 0 

przepuszczanie C 2 H 2 przez roztwór oc¬ 





tanu rtęci 




HgC 2 

przepuszczanie C 2 H 2 przez alkaliczny 





roztwór K 2 HgJ 4 




Al 2 (c 2 ) 3 

przepuszczanie C 2 H 2 nad Al w temp. 


czysty C 2 H 2 



450—500°C 




Cu 2 C 2 

działanie C 2 H 2 na amoniakalny roztwór 


rozcieńczony roz¬ 



CuCl 


twór HC1 lub KCN 





. dają C 2 H 2 
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c. d. tablicy 18.6 


Związek Metody otrzymywania Typy struktury Produkt reakcji 

, krystalicznej z wodą 



Ag 2 C 2 

działanie C 2 H 2 na amoniakalny roztwór 
AgNO s 




Au 2 C 2 

YC 2 , LaC 2 

działanie C 2 H 2 na wodny roztwór Au 2 S 2 0 3 




CeC 2 , PrC 2 

ogrzewanie tlenku z węglem do temp. 


C 2 H 2 + niewielkie 


NdC a , SmC 2 

2000 °C 


ilości metanu 


Ce 2 (C2) 3 



czysty C 2 H 2 


uc 2 ■ 

ogrzewanie tlenku z węglem 

CuC 2 

mieszanina węglo¬ 
wodorów*) 


ThC 2 


tetragonalna 

mieszanina węglo¬ 
wodorów* 


vc 2 





*) W reakcjach metal zmienia stopień utlenienia ż drugiego na czwarty i wodor, wydzielający się przy 
tej przemianie powoduje częściowe nasycenie acetylenu. 


1) ogrzewanie cyjanków srebra, rtęci lub złota 

Hg(CN ) 2 = Hg + CgN. 


przy czym jednocześnie powstaje paracyjan (prawdopodobnie polimer); 



Rys, 18.1. Przekrój przez Rys. 18.2. Przekrój przez Rys. 18.3. Struktura węglika 

kryształ chlorku sodowego, kryształ węglika wapnia, toru, ThC 2 

NaCl. Duże koła reprezen- CaC 2 . Elipsy reprezentują 


tują jony Cl“ jony (C. : Q 2 “ 

2) zmieszanie chlorku rtęci(II) z cyjankiem rtęci(II) 

Hg(CN) 2 + HgCl 2 = Hg 2 Cl 2 + C 2 N 2 

3) wkraplanie stężonego roztworu cyjanku potasowego do gorącego roztworu 1 części 
CuS0 4 ,5H 2 0 w 2 częściach wody 

CuS0 4 + 2KCN = Cu(CN) 2 + K 2 S0 4 
2Cu(CN) 2 = 2CuCN + C 2 N 2 

4) ogrzewanie cyjanku miedziawego z roztworem chlorku żelazowego 

2CuCN + 2FeCl 3 — 2CuCl + 2FeCl 2 + C 2 N 2 


42 * 
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Cyjan rozpuszcza się w wodzie (4,5 objętości w 1 objętości wody w temp. 20°C) i w al¬ 
koholu (23 objętości w 1 objętości alkoholu w temp. 20°ę). Podobnie jak halogeny, re¬ 
aguje z roztworem wodorotlenku potasowego w myśl następującej reakcji: 

C 2 N 2 + 2KOH - KCNO + KCN + H 2 0 

W kwaśnym roztworze hydrolizuje, tworząc amid kwasu szczawiowego: 

CN + 2H 2 0 = 0:C • NH 2 

I I - . 

CN 0:C* NH 2 

a redukowany tworzy etylenodwuaminę. Dwie ostatnie reakcje wskazują, że atomy węgla 
są połączone między sobą. Cyjan pali się charakterystycznym niebieskawym płomieniem 
z czerwoną otoczką, a mieszanina równych objętości cyjanu i tlenu eksploduje pod wpły¬ 
wem iskry elektrycznej. 

Ciepło tworzenia cząsteczki C 2 N 2 z pierwiastków w warunkach normalnych wynosi 
+71 kcal/mol, a ciepło tworzenia z atomów —495 kcal/mol. Ciepło tworzenia grupy 

C-^-N z atomów wynosi —207 kcal/mol. Cyjan jest jednak wyjątkowo odporny na dzia¬ 
łanie ciepła. Nie rozkłada się poniżej temp. 1000°C, w wyższych temperaturach zaczyna 
dysocjować na tak trwałe rodniki CN, że można je wykryć nawet w widmach gwiazd. 
Stosując metodę dyfrakcji elektronów stwierdzono, że cząsteczka cyjanu ma budowę 
liniową. Odległość N—C wynosi 1,16 A, co jest odległością normalną dla wiązania po¬ 
trójnego, lecz odległość C—C jest mniejsza od normalnej, wynosi tylko 1,37 A. Wskazuje 
to na istnienie wspólnego dla całej cząsteczki układu wiązań tx. 

Cyjanowodór, HCN, stanowi bezbarwną, bardzo lotną ciecz (tt.13,4°C, tw. 25,6°C). 
Jest silnie trujący. Można go otrzymać następującymi metodami: 

1) ogrzewanie mrówczanu amonowego z pięciotlenkiem fosforu 

HCOONH 4 - HCN -1- 2H 2 (5 

2) destylacja cyjanku potasowego lub żelazocyjanku potasowego z dość stężonym 
kwasem siarkowym 

2 K4[Fe(CN) 6 ] + 3H 2 SQ 4 - 6HCN .+ FeK 2 [Fe(CN) 6 ] + 2K 2 S0 4 

3) przepuszczanie siarkowodoru przez rurę, zawierającą cyjanek rtęci(II) ogrzany 
do temp. 30°C 

H 2 S + Hg(CN) 2 - HgS + 2HCN 

Bezwodny kwas cyjanowodorowy otrzymuje się (operacja ta jest niebezpieczna) wkrapla- 
jąc zimny 50%-owy kwas siarkowy na kryształy cyjanku potasowego. 

Cyjanowodór pali się w powietrzu purpurowym płomieniem, a mieszanina jego z tle¬ 
nem wybucha. Łatwo rozpuszcza się w wodzie, dając lekko kwaśny roztwór (K ~ ■ 
= 4,9 • 10~ 10 ), hydrolizujący powoli do mrówczanu amonowego. 

Ciepło tworzenia cyjanowodoru z atomów wynosi +304 kcal/mol. Jego stała dielek¬ 
tryczna jest bardzo duża; wynosi ona 194,4 w temperaturze topnienia, a 116 w temp. 
25°C. Moment dipolowy w roztworze benzenowym równy jest 2,6 D, natomiast w stanie 
pary — 3,0 D. Cząsteczki krystaliczne ,nie wykazują rotacji, nawet w temperaturze top¬ 
nienia (do wodorków, wykazujących rotaoję w kryształach należą H 2 Se, HC1, HBr po¬ 
wyżej temp. — 170°C i AsH 3 powyżej temp. —250°C). 
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Cyjanowodór może tworzyć układ tautomeryczny 

H—C^-N^H— N—C 

71 71 

Nie są to foimy kanoniczne struktury rezonansowej, ponieważ jądra nie znajdują się 
w tym samym położeniu względem siebie. Badania spektroskopowe wskazują, że HCN 
zawiera 99% formy H—C = N.. 

Ligand CN występuje w wielu anionach kompleksowych tworzonych przez metale 
przejściowe, np. w solach: , 


K 2 [M(CN) 4 ] 

gdzie M = Ni(II), Pd(II), Pt(II), 

KJMCCN),,] 

M = Mn(TI), Fe(II), Co(TI), 

K 3 [M(CN) 6 ] 

M = Feail), Coan), Irail), 

K 2 [M(CN) 6 ] 

M = Os(TV), Ru(IV), Pt(IV), 

K 6 [M(CN) 8 ] 

M = MoaiD, 

K 4 [M(CN) 8 ] 

M = MoaV), W(IV), 

K 3 [M(CN) 8 ] 

M = Mo(V), W(V). 


Dokładne pomiary rentgenograficzne K 4 [Mo(CN) 8 ], K 4 [Fe(CN) 6 ], K 3 [Ag(CN) 4 ] wska¬ 
zują, że atom węgla w grupie CN jest związany bezpośrednio z atpmem metalu przejścio¬ 
wego. 

Cyjanki i izocyjanki alkilowe i arylowe. Cyjanki alkilowe otrzymuje się działając roz¬ 
tworem wodno-alkoholowym cyjanku potasowego na pochodne halogenowe odpowied¬ 
nich parafinów; cyjanki arylowe powstają w reakcji Sandmeyera. Izocyjanki alkilowe 
i arylowe otrzymuje się w wyniku działania chloroformem i wodnym roztworem wodoro¬ 
tlenku potasowego na odpowiednie aminy; izocyjanki alkilowe można też otrzymać 
z halogenków alkilowych stosując cyjanek srebrowy zamiast cyjanku potasowego. Cy¬ 
janki i izocyjanki zachowują się odmiennie podczas hydrolizy, co ilustrują następujące 
reakcje: 

Cyjanki: RCN + 2H a O = RCOOH + NH 3 (reakcja katalizowana przez kwasy i,zasady) 
Izocyjanki: RNC + 2H a O = RNH 2 + HCOOH (reakcja katalizowana jedynie przez kwasy) 

Izocyjanki łatwo przyłączają tlen lub siarkę, tworząc R • N—C—O i R ■ N—C—S. 
Oczywiście istnieją dwa różne związki H 3 C—C—N i H 3 C—N—C; oba zawierają dy- 

71 71 - 

gonalnie zhybrydyzowany atom węgla. Oba mają charakterystyczne linie ramanowskie: 
2245 cm -1 dla cyjanku i 2180 cm -1 dla izocyjanku. Moment dipolowy jP-dwuizocyjano- 

benzenu wynosi zero, co prowadzi do wniosku, że grupa C—N-^-C ma budowę liniową. 
Nie można odróżnić od siebie cyjanków' i izocyjanków metali, ponieważ w obu wystę¬ 
puje ten sam jon |c-^-n| . Kryształ cyjanku srebrowego zbudowany jest z łańcuchów 
Ag—C—N—Ag—C—N—Ag—C—N. 

Na podstawie rozważań termodynamicznych można przewidzieć, że HCN jest bar¬ 
dziej trwały niż HNC, i że cyjanki alkilowe są nieco bardziej trwałe niż izocyjanki. Iżo- 
cyjanki alkilowe, ogrzewane do temp. ok. 200°C przechodzą w cyjanki. Porównanie bu¬ 
dowy cyjanków alkilowych i tlenku węgla znajduje się na str. 666. 
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Kwas izocyjanowy i jego pochodne 1 ). Kwas izocyjanowy, H—N—C—O jest cieczą 

(tt. — 86,8°C, tw. 23,5°C); otrzymuje się go przepuszczając kwas cyjanurowy (str. 781) 
przez rozgrzaną rurę. Jest on związkiem nietrwałym, przechodzącym samorzutnie w kwas 
cyjanurowy. Rozpuszcza się w wodzie dając roztwór kwaśny (K = 12 • 10~ 5 ), lecz szybko 
hydrolizuje na amoniak i dwutlenek węgla. 

Izocyjaniany metali alkalicznych nie rozkładają się poniżej temperatury czerwonego 
żaru. Otrzymuje się je utleniając cyjanki lub żelazocyjanki tlenkiem lub dwutlenkiem 
ołowiu w temperaturze nieco niższej od temperatury czerwonego żaru. Roztwory wodne 
hydrolizują do węglanów i amoniaku. 

Niektóre własności izocyjanianów alkilowych i fenylowych zestawiono w tabl. 18.7. 

Tablica 18.7 


Niektóre alkilowe i arylowe pochodne cyjanu 



Temp. wrzenia, °C 

Moment dipolowy, D 

Ciepło spalania 
gazu, kcal/mol 

ch 3 cn 

81,6 


312 

c 2 h 5 cn 

98 

3,57*) 

471,5 

c 6 h 5 cn 

191 

3,94*) 


ch 3 nc 

59 


325,7 

c 2 h 5 nc 

79 

3,47**) 

487,1 

c 6 h 5 nc 

166 

3,53**) 


ch 3 nco 

44 



C 2 H 5 NCO 

60 



c 6 h 5 nco 

166 



CH 3 SCN 

132 



c 2 h 5 scn 

145 



CH 3 NCS 

118 



c 2 h 5 ncs 

V 

131 




*) Dodatni biegun dipola znajduje się przy atomie węgla. 
**) Dodatni biegun dipola znajduje się przy atomie azotu. 


Mocne zasady hydrolizują je z łatwością na aminy i dwutlenek węgla. Hydroliza kwasu 
izocyjanowego i jego estrów wskazuje, że atom wodoru lub grupa alkilowa związana 
jest z atomem azotu 

R—N—C—O + H 2 0 = RNH 2 + CO a 

Widma ramanowskie kwasu, jego estrów i niezdysocjowanych pochodnych srebrowych 
i rtęci(II) są do siebie podobne, a różnią się od widm soli potasowych, czterometyloamo- 
niowych i ołowiawych. Podobną zależność stwierdzono dla widm w ultrafiolecie. Na 
podstawie doświadczeń nad dyfrakcją elektronów stwierdzono, że grupa N—C—O 
ma budowę liniową, a'długość wiązania sugeruje rezonans między formami: 

R—N—C—-O i R—N-^-C—O 

71 71 

*) Wszystkie związki kowalentne o wzorze ogólnym XCNO mają budowę X—N—C—O. Cyjaniany, 
które powinny mieć budowę C—N—O—X, nie istnieją i nazwę „cyjaniany” stosuje się często do izocyja¬ 
nianów. . . , 
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Jon, który jest prawdopodobnie hybrydem rezonansowym N-^-C—O i N—C^O, ma 

też budowę liniową i jest izoelektronowy z jonem azydkowym (str. 779). Wiele własności 
fizycznych azydku potasu jest bardzo zbliżonych do własności cyjanianu potasowego. 

Kwas tiocyjanowy, HNCS, i jego pochodne. Kwas tiocyjanowy w temperaturze po¬ 
kojowej jest gazem. Oziębiony cieldym powietrzem staje się białym ciałem stałym o tt. 
— 110°C, lecz ciecz powyżej temp. — 90°C polimeryzuje. Gazowy kwas tiocyjanowy otrzy¬ 
muje się przez działanie kwaśnego siarczanu potasowego na tiocyjanian potasowy. W roz¬ 
tworze wodnym jest mocnym kwasem, a jego dobrze rozpuszczalne sole metali alkalicz¬ 
nych są mocnymi elektrolitami 1 ). 

Tiocyjanian (rodanek) żelazowy jest czerwony; występowanie czerwonego zabarwie¬ 
nia wykorzystywane jest jako reakcja charakterystyczna na jony żelazowe i jony tio- 
cyjanianowe (rodankowe). Kwas hydrolizuje pod wpływem 70%-owego kwasu siarko¬ 
wego w myśl równania 

H—N—C—S + H 2 0 - NH 3 + OCS 

Estry kwasu tiocyjanowego opisano w tabl. 18.7. Można otrzymać zarówno estry nor¬ 
malne, jak i izotiocyjanowe; te ostatnie są bardziej trwałe. Różnice między nimi można 
wykazać na drodze chemicznej poprzez redukcję 

N~C—S—CH 3 + H a - HCN + HSCH 3 

CH 3 —N—C—S + 3H 2 = CH 3 NH 2 + CH 3 SH 

Jon NCS“ ma budowę liniową. Widmo Ramana wskazuje, że występuje on w postaci 

Jn-^-C— sj , ponieważ obserwuje się linię odpowiadającą wiązaniu potrójnemu, nato¬ 
miast brak linii wiązania podwójnego. Estry występują w obu formach: 

CH 3 —N—C—S i N~C—S—CH 3 

Widmo Ramana roztworu kwasu w czterochlorku węgla jest podobne do widma estru 
CH 3 —N—C—S, a więc kwas również musi mieć budowę H—N—C—S. Podana wyżej 
reakcja hydrolizy potwierdza tę budowę. 

Halogenowe związki cyjanu, czyli cyjanki halogenów, są bezbarwnymi lub białymi 
substancjami łzawiącymi. Własności ich podano w tabl. 18.8. Widma tych związków 
są podobne do siebie. Z widm absorpcyjnych można wyznaczyć ciepło dysocjacji odpo¬ 
wiadające budowie liniowej Cl—C-^-N i F—C-^-N, w której atom halogenu jest bez¬ 
pośrednio związany z atomem węgla; budowę tę potwierdzają reakcje chemiczne. Między 

obydwiema formami Cl—C—N i Cl—C-^-N może występować rezonans. 

Tlenek węgla, CO, jest trującym bezbarwnym gazem, pozbawionym zapachu (tt. 
—-205,1°C, tw. — 190°C). Bardzo czysty tlenek węgla otrzymuje się drogą rozkładu ter- 

c 

x ) W roztworach kwaśnych zachodzi utlenianie 

2SCN- = (SCN) 2 + 2e 

i 

a w roztworze alkalicznym przebiega reakcja: 

SCN- + 4H 2 0 - SOr + CN- + 8H+ + 6e 
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Tablica 18.8 


Halogenki*) cyjanu 


1 


Cl—C—N 

71 

Br—C^N . 

TC 

J—CA-N 

n 

. / 

' 

Temp. wrzenia, °C 

13 

61,3 

sublimacja w temp. 
topnienia 


Temp. topnienia, °C 

-6,9 

51,3 

146 


Rozpuszczalność 
w wodzie 

Długość wiązania 

łatwo rozpuszczalny 

■ 

, 

rozpuszczalny 

słabo rozpuszczalny 


x—c, A 

1,67 

1,79 

1,96 


Metody otrzymywania 

Cl 2 -f NaCN w obecności małej 
ilości wody i CCh lub przepusz¬ 
czanie Cl 2 przez wodny roztwór 
HCN 

Br a +KCN 

1 

I’- • . i 

1 

Js+KCN 


Reakcje charakterys¬ 

z KOH daje KC1+KNC0+H 2 0 



. ■ .“I 

tyczne 

z NH 3 daje H Z N. CN 
samorzutna polimeryzacja chlor¬ 
ku cyjanurowego (str. 781) 


i 

1 

1 


*) Stwierdzono-istnienie fluorku cyjanu, lecz późniejsze próby otrzymania go w ilościach makrosko¬ 
powych nie powiodły się (E. E. A y n s 1 e y, R. E. Dodd, R. L i 111 e, Proc. Chem. Soc ., 1959, 265). 
Fluorek cyjanu został wykryty spektroskopowo wśród produktów fluorowania cyjanu w niskiej tem¬ 
peraturze. 

micznego węglika niklu w temp. 200°C. Czysty tlenek węgla można otrzymać, ogrzewając 
do temp. 700—750 o C węglan wapniowy z dwa razy większą od stechiometrycznej ilością 
cynku. Węglan barowy nie reaguje w ten sposób. Zazwyczaj tlenek węgla otrzymuje się 
w wyniku redukcji dwutlenku węgla węglem w temp. 1000°C lub przez odwodnienie 
kwasu mrówkowego. 

Tlenek węgla jest słabo rozpuszczalny w wodzie. Absorbuje się w roztworze chlorku 
miedziawego w kwasie solnym, a z powstałego w ten sposób roztworu mogą krystali¬ 
zować białe kryształy o składzie CuC1,C0,H 2 0. Absorbuje się też w roztworze chlorku 
miedziawego w amoniaku. Tlenek węgla jest trucizną; łącząc się z hemoglobiną tworzy 
nie rozkładającą się pod wpływem działania tlenu karboksyhemoglobinę. Hemoglobina, 
na którą oddziaływał tlenek węgla, nie może dalej spełniać swej roli przenośnika tlenu. 
Tlenek węgla pali się w powietrzu niebieskim płomieniem. Inne reakcje tlenku węgla 
podano w tabl. 18.9. 

Tlenek węgla stanowi ligand w niektórych kompleksach obojętnych łub anionach 
kompleksowych platyny i palladu. 

OC Cl Cl Cl NH 3 r Cl Cl -i- 


Pt 

"ci^ ^co 


Tlenek węgla tworzy szereg ważnych związków z metalami przejściowymi (por. rozdz. 25). 

' Struktura tlenku węgla. Tlenek węgla ma wzór cząsteczkowy CO. Poniżej omówiono 
jego strukturę orbitalową w ujęciu teorii wiązań walencyjnych i teorii orbitalów moleku¬ 
larnych. 

Teoria wiązań walencyjnych. Zarówno atom węgla, jak i atom tlenu 
są zhybrydyzowane dygonalnie. Jeden z dygonalnych orbitalów atomu węgla łączy się 


664 





Tablica 18.9 


Reakcje tlenku węgla 


Reagent 

Warunki reakcji 

Produkt 

NaOH 

temp. 160°C pod zwiększonym ciśnieniem 

HCOONa 

CsOH 

temp. 350°C, 1 Atm 

HCOOCs (wydajność 92%) 

Cl* ' 

naświetlanie lub użycie katalizatora 

COCl 2 

HgF 2 


cof 2 

Ni 

temp. 80°C 

Ni(CO) 4 

Fe 

w temp. 200°C 

Fe(CO) s 

S 

reagent w stanie pary 

COS 

Ja0 5 

w temp. 90°C 

j 2 +co 2 

h 

w roztworze 0 pH 0—6, katalizator PdCl 2 

co 2 +hj 

Amoniakalny roztwór 


• ' 

AgNO a 

temperatura pokojowa 

Ag 

Cu 2 Cl 2 w HC1 

temperatura pokojowa 

CuQ,ĆO s 2H a O 

NaNH 2 

ogrzewanie 

NaCN+NH 3 +NaOH 

B 2 Hg 

W temp. 100°C 

oc- bh 3 


z dygonalnym orbitalem atomu tlenu, tworząc wiązanie a, a drugi dygonalny orbital 
każdego z atomów zajęty jest przez wolną parę elektronów. Dwa orbitale p każdego 
atomu przenikają się, tworząc dwa wiązania rc. Strukturę tę przedstawia się następująco : 


:C^O: 


Rozkład elektronów wymaga przeniesienia jednego elektronu od atomu tlenu do atomu 

—+ 

węgla, co sugeruje formalny rozkład ładunku CO, jednak porównanie elektroujemności 


tych pierwiastków (C — 2,5; O — 3,5) wskazywałoby na dążność do przeciwnego roz- 

H— 

łożenia ładunku CO. Moment dipolowy tlenku węgla (0,10 D) wskazuje, że te dwie przeciw¬ 
stawne sobie tendencje znoszą się niemal całkowicie. 

Teoria orbitalów molekularnych. Strukturę orbitalową tlenku węgla, 
zgodnie z teorią orbitalów molekularnych, najlepiej można przedstawić za pomocą wy¬ 
kresu orbitalowego, zbliżonego do odpowiedniego wykresu tlenku azotu (por. str. 150). 
Oto schemat orbitalowy tlenku węgla (z pominięciem orbitalów ais i or*ly) 


Orbitale atomoine 


Orbitale molekularne 


Orbitale atomowe 






Ze schematu wynika, że efektywnie wiążące jest jedno wiązanie a i dwa wiązania n. 
Pod tym względem struktura ta jest identyczna ze strukturą wyprowadzoną w oparciu 
o teorię wiązań walencyjnych. Również oczywiste jest przemieszczenie ładunku ujemnego 
od atomu tlenu do atomu węgla, ponieważ w cząsteczce tlenku węgla dziesięć elektronów 
(sześć pochodzących z atomu tlenu i cztery pochodzące z atomu węgla) rozłożone jest 
symetrycznie. Struktura wyprowadzona na podstawie tej teorii nie wyjaśnia jednak silnie 
zaznaczonych własności donorowych tlenku węgla, na co wskazuje istnienie wolnej pary 
elektronów przy atomie węgla. Coulson zaproponował pewne modyfikacje w rozpatry¬ 
waniu prostego orbitalu molekularnego, prowadzące do następującego schematu orbi- 
talowego: 
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Zakłada on, że atomy leżą na osi z. Orbitale 2s i 2 p z atomu węgla są zhybrydyzowane, 
dając dwa dygonalnie zhybrydyzowane orbitale skierowane wzdłuż osi z . Zhybrydyzo- 
wany orbital atomu węgla, leżący najbliżej atomu tlenu, tworzy z orbitalem 2 p 2 orbital 
molekularny a2p z . Zhybrydyzowany orbital leżący dalej od atomu tlenu zajmowany 
jest przez wolną parę elektronów. Orbitale tz 2p x i n2p y tworzą się tak jak poprzednio. 
Elektrony orbitalu 2 s atomu tlenu nie są wykorzystane i zachowują się jak para bierna. 
Strukturę tlenku węgla można przedstawić w postaci 

:C~Q 

n _ 

co wyjaśnia dobrze jego własności. x , 

Nie można jednak przypisać analogicznego wzoru cyjankowi R—C-^N i izocyjan- 

kowi R-—N-^-C. Przypisując coulsonowską strukturę cyjankom alkilowym należałoby 

założyć istnienie pary biernej przy atomie azotu, co pozostaje w sprzeczności z donoro¬ 
wymi własnościami cyjanków alkilowych, np. łatwość tworzenia się trwałych związków 
F 3 B • NC • CH 3 i C1 3 B • NC * CH 3 (str. 570). Struktury Coulsona nie można również 
przypisać izocyjankom, w których atom azotu tworzy cztery wiązania. 


666 









Podtlenek węgla, C 3 0 2 , jest gazem o nieprzyjemnym zapachu (tw. — 6,8 0 C). Otrzymuje 
się go ogrzewając kwas malonowy z nadmiarem P 2 O s w temp. 150—300°C 

H COOH 

\/ 

C , ~ 0=C=C=C=0 + 2H a O 

/ \ 

H COOH 

Związek ten pali się w powietrzu; charakter płomienia i produktów zależy od warunków 
spalania. Reaguje z wodą, chlorowodorem, amoniakiem i aminami, tworząc pochodne 
kwasu malonowego 

H CONHCH3 

V/ 

0=C=C=C=0 + 2CH3NH2 - c 

/ \ 

H CONHCH3 

Badania dyfrakcji elektronów prowadzą do wniosku, że cząsteczka podtlenku węgla 
ma budowę liniową (odległości C—O wynoszą 1,20 A, a C—C— 1,30 A). Odległość 
C—O jest odległością występującą normalnie w ketonach, natomiast długość wiązania 
C—C jest mniejsza od normalnej odległości C=C (1,33 A). Wyliczony stąd rząd wią¬ 
zania wynosi 2,15, co wskazuje na istnienie sprzężenia. Liniową budowę cząsteczki po¬ 
twierdzają badania widm w nadfiolecie, podczerwieni i widm Ramana. Cząsteczce można 

przypisać najprostszy wzór O—C—C—C—O , lecz istnieje z pewnością również inna 

- n n + 

forma kanoniczna :Q—C —C—C—O:. 

* * *JTt OTj 

Jednosiarczek węgla, CS. Wykrywalny spektroskopowo rodnik CS tworzy się w wy¬ 
niku fotolizy dwusiarczku węgla oraz w czasie wyładowań elektrycznych w parach dwu¬ 
siarczku węgla lub mieszaninie par siarki i parafinów. Okres jego półtrwania wynosi 
w temperaturze pokojowej 10 min, a 3 min w temp. 100°C. Skrapla się w temperaturze 
wrzenia ciekłego azotu, lecz nie kondensuje w — 110°C. 

W tej klasie pozostały jeszcze do omówienia związki węgla o wzorze ogólnym CX 2 , 
gdzie X jest pierwiastkiem grupy VI(r. Związki te i ich niektóre własności podano w tabl. 
18.10. 

Dwutlenek węgla, C0 2 , jest bezbarwnym gazem, łatwo skraplającym się pod zwięk¬ 
szonym ciśnieniem poniżej temperatury krytycznej 31°C. Zestalony, sublimuje pod ciśnie¬ 
niem 1 Atm w temp. —79°C. 

Dwutlenek węgla otrzymuje się spalając w niskiej temperaturze węgiel w nadmiarze 
powietrza, działając kwasami na węglany i ogrzewając wszystkie węglany z wyjątkiem 
węglanów metali alkalicznych. Wydziela się on również w czasie niektórych procesów 
fermentacyjnych i w wielu innych reakcjach. Rozpuszcza się w wodzie, prawdopodobnie 
tworząc bardzo słaby kwas (HO) 2 CO. Z roztworów wodnych można go usunąć przez 
gotowanie. Ciekły dwutlenek węgla niemal nie rozpuszcza.się w wodzie, natomiast mie¬ 
sza się z eterem, pentanem i benzenem. Mocne zasady absorbują go, tworząc węglany; 
z amidkiem sodowym tworzy on cyjanamid ,. . ‘ 

2NaNH 2 +' CO a - NH 2 CN + 2NaOH 

Dwutlenek węgla nie podtrzymuje palenia, natomiast Na, K i Mg spalają się w nim dając 
wolny węgiel, a w temp. 1000°C węgiel redukuje CO a do tlenku węgla. Dwutlenek węgla 



Tablica 18.10 


Związki zawierające zhybrydyzowany dygonalnie atom węgla i atomy pierwiastków grupy VIG 



Temp. top¬ 
nienia, °C 

Temp. wrzenia, 
°C 

Rozpuszczalność 

Trwałość 

co a 


—79 (sublimacja) 

1,713 obj. w 1 obj. wody w temp. 

trwały 

cs 2 

-109 

46,3 

0°C 

0,204 g w 100 ml wody w temp. 

trwały 

CSe 2 

-42 

125 

0°C 

nierozpuszczalny w wodzie 

rozkłada się powoli 

(CTe 2 nie można otrzymać metodami analogicznymi jak CSe^ 

— 

COS 

-138,8 

-50,2 

. 

rozkłada się powoli 

COSe 

-124,4 

-21,7 


bardzo nietrwały 

COTe*) 

CSSe 

-85 

84,5 

żółta oleista ciecz, nierozpusz- 

rozkłada się powoli 

bardzo nietrwały 

CSTe 

-54 

— 54 (rozkład) 

czalna w wodzie, rozpuszczalna 
w CS 2 


*).. Związku tego dotychczas nie otrzymano. 


reaguje ze związkami Grignarda tworząc kwasy tłuszczowe. Cząsteczka C0 2 ma budowę 
liniową; odległość C—O (1,15 A) jest mniejsza niż w ketonach (1,21 A). W myśl teorii 
wiązań walencyjnych istnieją trzy formy kanoniczne (oprócz form nie mających pełnego 
oktetu węglowego): 

.. + + .. 
o—c—o :o—C—o: :o—c—o: 

.'••• 3 ® . • , 31 7t .. 

We wszystkich tych formach atom węgla jest zhybrydyzowany dygonalnie. Obojętny 

atom tlenu jest zhybrydyzowany trygonalnie, atom O — dygonalnie, a atom O — tetra- 
edrycznie. Energia rezonansu wynosi 32 kcal/mol. Dwuimid węgla, HN—C—NH, odpo¬ 
wiadający dwutlenkowi węgla nie istnieje, gdyż izomeryczny cyjanamid H 2 N—Ć-^-N 

jest bardziej trwały. Znana jest natomiast pochodna fenylowa C(NC 6 H 5 ) 2 . 

Dwusiarczek węgla, CS 2 , jest bezbarwną ruchliwą cieczą (patrz tabl. 18.10). Otrzymuje 
się go bezpośrednio z pierwiastków w syntezie prowadzonej w wysokiej temperaturze. 
Reakcja, przebiegająca między pierwiastkami w stanie stałym, jest endotermiczna. 

Dwusiarczek węgla otrzymywany zwykłymi metodami odznacza się nieprzyjemnym 
zapachem, który zanika stopniowo w miarę dalszego oczyszczania. Jest on substancją 
trującą. Miesza się z alkoholem absolutnym, eterem, benzenem i olejami. Rozpuszcza 
w sobie siarkę, biały fosfor, gumę, kamforę i żywicę. Pali się łatwo w powietrzu; ma bar¬ 
dzo niską temperaturę zapłonu. Z powietrzem, tlenem i tlenkiem azotu tworzy miesza¬ 
niny wybuchowe 

2CS a .'+ 50 2 - 2CO + 4SO a 

W wodzie rozpuszcza się w niewielkim stopniu, natomiast rozpuszcza się w stężonych 
wodnych roztworach wodorotlenku sodowego, dając mieszaninę węglanu sodowego i tio- 
węglanu, a w wodnym roztworze siarczku sodowego rozpuszcza się, tworząc roztwór 
tiowęglanu sodowego, Na 2 CS 3 . Wolny kwas tiowęglowy, H 2 GS 8 , jest bardzo nietrwałą 
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oleistą cieczą, powstającą podczas działania stężonego kwasu solnego na kryształy tio- 
węglanu amonowego. Z amidkiem sodowym dwusiarczek węgla tworzy tiocyjanian so¬ 
dowy 

NaNH a + CS 2 = NaSCN + H 2 S 

Jeśli dwusiarczek węgla styka się przez kilka dni ze stężonym roztworem amoniaku, 
wówczas powstaje intensywnie czerwono zabarwiony roztwór tiowęglanu amonowego. 
Po odparowaniu tego roztworu, wytrącają się żółte kryształy. Podczas przepuszczania 
w temperaturze pokojowej suchego amoniaku przez rozcieńczony alkoholem etylowym 
dwusiarczek węgla zachodzą dwie reakcje: 

2CS 2 + 4NH 3 = NH 4 CS 2 NH 2 + NH 4 CNS + H 2 S 
2CS 2 + 4NH 3 = (NH 4 ) 2 CS 3 ;+ NH 4 CNS 

Dwusiarczek węgla ulega również następującym reakcjom: 

CS 2 + 4H 2 = CH 4 + 2H 2 S 

(podczas .przepuszczania par CS 2 i H 2 nad Pt lub Ni w temp. 450°C) 

CS 2 + 2H a O = CO a + 2H 2 S 
(pary CS 2 i para wodna w temp. 150°Cj 

CS 2 + 4K - C + 2K 2 S 
(w temperaturze czerwonego żaru) 

CS 2 + 4Cu = C + 2 Cu 2 S 
(w temperaturze czerwonego żaru) 

• • c 

CS 2 + 2H a O + 6Gu = CH 4 + 2 Cu 2 S + 2CuO 
(pary CS 2 i para wodna przepuszczane nad rozgrzaną do czerwoności miedzią) 

CS 2 + 2H 2 S + 8Cu = CH 4 .+ 4 Cu 2 S 
(pary CS 2 i H 2 S przepuszczane nad rozgrzaną do czerwoności miedzią) 

CS 2 + 3C1 2 = CC1 4 + S 2 C1 2 

(podczas przepuszczania Cl 2 przez wrzący CS 2 , zawierający nieco jodu) 

CS 2 + 3S0 3 = COS + 4S0 2 

Dwusiarczek węgla jest monomerem, a jego struktura orbitalowa odpowiada prawdo¬ 
podobnie strukturze dwutlenku węgla. Jeśli tak jest istotnie, to atom siarki łącząc się 
ż atome m węgla musi tworzyć wiązanie n. W SiS 2 , którego oba pierwiastki składowe 
należą do trzeciego okresu, nie występuje wiązanie, rc i związek ten ma budowę łańcuchową. 

Dwuselenek węgla, CSe 2 , powstaje z dobrą wydajnością w wyniku działania CH 2 C1 2 
na stopiony selen w temp. 550—600°C, Analogiczne reakcje nie dają„.CS 2 , CSSe, CTe 2 . 
Dwuselenek węgla jest żółtą cieczą, nie zwilżającą szkła, silnie załamującą światło. Pary 
dwuselenku węgla mają własności gazu łzawiącego i działają też drażniąco na płuca i nos. 
Dwuselenek węgla przechowywany dłużej ciemnieje i polimeryzuje. Miesza się on z tolu¬ 
enem, dwusiarczkiem i czterochlorkiem węgla; rozpuszcza się w niewielkich ilościach 
w alkoholu metylowym i etylowym, natomiast w wodzie jest nierozpuszczalny. Biały 
fosfor rozpuszcza się w CSe 2 . - . , 

Dwuselenek węgla reaguje powoli z kwasem azotowym i siarkowym, lecz nie reaguje 
z kwasem chlorowodorowym. Rozpuszcza się w wodnym, a jeszcze łatwiej w alkoholo- 
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wym roztworze wodorotlenku potasowego. Reaguje z chlorem dając SeCl 4 i inne pro¬ 
dukty, np. (CCl 3 ) 2 Sę. : 

Tlenosiarczek węgla, OCS, jest bezbarwnym i pozbawionym zapachu gazem. Otrzy¬ 
muje się go następującymi metodami: 

1) reakcja tlenku węgla z parą siarki, 

2) działanie dwutlenku siarki na węgiel w temperaturze czerwonego żaru, 

3) działanie trójtlenku siarki na dwusiarczek węgla 

3S0 3 + CS 2 = 4SO a + OCS 

4) hydroliza kwasu tiocyjanowego 70%-owym kwasem siarkowym 

HNCS + H a O = NH 3 + OCS 

5) rozkład soli potasowej tiowęglanu etylu rozcieńczonym kwasem solnym 

C 2 H s O * CSOK + HC1 - OCS + KC1 + C 2 H 5 OH 
W tej ostatniej reakcji otrzymuje się czysty tlenosiarczek węgla. 

Tlenosiarczek węgla rozkłada się w zetknięciu z gorącym drutem platynowym dając 
siarkę i tlenek węgla. Jest bardzo łatwo zapalny. W mieszaninie tlenosiarczku iskra ele¬ 
ktryczna wywołuje eksplozję. Związek ten rozpuszcza się w wodzie (100 ml w 100 g wody 
w temp. 20°C i pod ciśnieniem 1 Atm). Stężone roztwory mocnych zasad atakują go 
z trudem, lecz roztwory rozcieńczone działają nań w myśl równania 

OCS + 4KOH - K 2 C0 3 + K 2 S + 2H a O * 

nie wytwarzając jednak tiowęglanu potasowego. Z alkoholowym roztworem amoniaku 
tlenosiarczek węgla tworzy tiokarbanian amonowy 

OCS + 2NH 3 = NH 4 [C(NH 2 )OS] 

Obecność kwasu chlorowodorowego zmienia kierunek reakcji. 

Cząsteczka OCS ma budowę liniową. Jej struktura orbitalowa odpowiada strukturze 
dwutlenku węgla. Względne udziały każdej z form kanonicznych wynoszą w zaokrągleniu: 

, o~c—S o—C—S o~C—s 

7t 7t 7t 

58% 14% 28% 

Energia rezonansu wynosi 20 kcal/mol. 

Tlenoselenek węgla, OCSe, otrzymuje się przepuszczając chlorek karbonylu nad se- 
lenkiem glinowym w temp. 219°C z szybkością przepływu 1,75 1/godz 

Al 2 Se 3 + 3COCl 2 = 2A1C1 3 + 30CSe 

Wydajność reakcji wynosi 36%. Tlenoselenek 'węgla rozkłada się pod działaniem wody 
i światła. Moment dipolowy OCSe wynosi 0,59 D. 

Klasa 3. Związki zawierające trygonalnie 
zhybrydyzowany atom węgla 

Grafit 

Grafit jest czarną substancją krystaliczną o metalicznym połysku. Kryształy są mięk¬ 
kie i łatwo ulegają ścieraniu; ich temperatura topnienia wynosi ok. 3800°K. Grafit w tem¬ 
peraturze pokojowej jest trwałą' odmianą alotropową węgla. Bridgman stwierdził do- 
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świadczalnie, że w temp. 2000°C i pod ciśnieniem 30000 kg/cm 2 grafit i diament istnieją 
obok siebie w stanie równowagi trwałej, lecz pod niższym ciśnieniem diament zmienia 
się w grafit. Ciepło przemiany grafitu w diament w temp. 25°C i pod ciśnieniem 1 Atm 
wynosi 0,45 kcal/g-atom. Na podstawie tych danych można obliczyć, że stan równowagi 
między grafitem i diamentem osiąga się w temp. 300°K pod ciśnieniem 15000 Atm lub 
w temp. 1500°K pod ciśnieniem 40000 Atm. 

Ciepło sublimacji grafitu jest wielkością bardzo istotną przy obliczaniu ciepeł tworzenia 
związków węgla z atomów. Doświadczalne oznaczenie tej wielkości jest jednak bardzo 
trudne. Powszechnie przyjmuje się obecnie, że w temp. 0°K ciepło dysocjacji grafitu na 
atomy węgla wynosi 170,4 kcal/mol. Ciśnienie pary atomów węgla ponad grafitem w temp. 
2600°K jest rzędu 10 -6 Atm. Grafit tworzy mieszaninę azeotropową z siarczkiem manga- s 
nawym; obie substancje sublimują razem w temp. 1375°C. 

Kryształ grafitu ma budowę warstwową. Każda warstwa składa się z heksagonalnej 
sieci atomów węgla, oddalonych od siebie o 1,42 A. Odległość między warstwami (3,35 A) 
jest zbyt duża, by mogły istnieć między nimi wiązania chemiczne. Warstwy muszą więc 
być związane między sobą siłami van der Waalsa. Obliczono, że międzywarstwowa energia 
wiązania wynosi 3,99 kcal/mol. Własności elektryczne grafitu odpowiadają jego warstwo¬ 
wej budowie. Podatność magnetyczna w płaszczyźnie warstw wynosi —0,5 • 10 -6 , a prosto¬ 
padle do niej —22 • 10~ 6 . Oporność pojedynczego kryształu wynosi 10~ 4 Q cm w płasz¬ 
czyźnie warstw, a 2—3 Q cm prostopadle do płaszczyzny warstw. Grafit nie wykazuje 
nadprzewodnictwa. Według teorii wiązań walencyjnych, każdy atom w graficie jest zhy- 
brydyzowany trygonalnie, a atomy węgla w sześciobokaćh są połączone wiązaniem or. 
Czwarty elektron każdego atomu węgla bierze udział w uogólnionym układzie brbita- 
lowym. Orbitale uogólnione leżą powyżej i poniżej płaszczyzny zawierającej atomy węgla. 
Rząd wiązania wynosi 1,33 ; wartość tę obok długości wiązania 1,42 A zastosowano do 
wyznaczenia jednego z punktów krzywej na rys. 11.5. 

. Grafit jest bierny chemicznie, lecz istnienie zagęszczenia elektronów powyżej i po¬ 
niżej warstwy atomów węgla umożliwia powstawanie różnych jego związków z atomami 
lub cząsteczkami, które wbudowują się między warstwy atomów węgla. Powstawanie 
takich połączeń związane jest z przejściem elektronu z pasma przewodnictwa grafitu 
do jednego z atomów substancji reagującej lub odwrotnie. Grafit reaguje w ten sposób 
z potasem, chlorem, bromem, chlorkiem jodu(I), chlorkiem żelazowym, w pewnych wa¬ 
runkach z kwasami mineralnymi, silnymi środkami utleniającymi i fluorem, dając intere¬ 
sujące produkty, opisane w następnych punktach. 

„Stopy” potasu z grafitem. Ciekły potas zwilża grafit i powoduje jego pęcznienie. 
W czasie ogrzewania tak otrzymanego produktu oddestylowuje nadmiar potasu; pozo¬ 
stałość o składzie C 8 K ma kolor miedzi i jest piroforyczna. Nieco silniejsze ogrzanie po¬ 
woduję usunięcie dalszej części potasu, w wyniku czego powstaje stalowobłękitny pro¬ 
dukt o składzie C 16 K. Potas jest luźno związany i można go usunąć całkowicie ze „związku” 
z grafitem działaniem rtęci. Badania rentgenograficzne wskazują, że atomy potasu wbu¬ 
dowane są między typowe dla grafitu warstwy atomów węgla. W C 8 K jeden atom potasu 
przypadający na 8 atomów węgla obu warstw wbudowany jest między poszczególne warstwy 
węglowe; w C 16 K jeden atom potasu przypada na 8 atomów węgla każdej z warstw, mię¬ 
dzy którymi się znajduje. Zaobserwowano też inny sposób ułożenia atomów potasu w prze- 
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strzeni, a mianowicie jedna warstwa potasu przypada na pięć warstw grafitu, co odpo¬ 
wiada składowi c 60 k. 

Obecność atomów potasu zmniejsza podatność magnetyczną grafitu do ok. 6% war¬ 
tości początkowej, co wskazuje na zmniejszenie się zasięgu niezlokalizowanych wiązań n 
w graficie. Obecność atomów potasu zwiększa przewodnictwo sproszkowanego grafitu 
do wartości, odpowiadającej przewodnictwu elektrycznemu sproszkowanej miedzi. Wska¬ 
zuje to, że układ grafit-potas ma własności metaliczne; elektrony mogą przemieszczać 
się z warstwy do warstwy lub też poruszać się w obrębie danej warstwy. 

Związki grafitu z bromem. Pod wpływem działania nasyconej pary bromu na grafit 
tworzy się ciało stałe o składzie C 8 Br. Przyjmuje się, że brom w postaci atomowej lub 
jonowej wbudowuje się w sieć grafitu, zajmując takie same położenia jak atomy potasu 
w C 8 K. W wyniku zaabsorbowania bromu ulegają zwiększeniu odstępy między warstwami 
w graficie z 3,4 do 7,05 A. Po przepuszczeniu strumienia gazu nieczynnego lub wytwo- 
. rżeniu próżni przeważająca część bromu zostaje usunięta z grafitu; pozostaje tylko 13% 
pierwotnej ilości. Obecność bromu, podobnie jak i potasu, zmienia własności grafitu. 
Warstwa atomów węgla w graficie ma własności amfoteryczne — może pobierać elektrony 
z atomów potasu lub oddawać je atomom bromu. Ani potasowe, ani bromowe związki 
grafitu nie wykazują nadprzewodnictwa. 

Związki grafitu z chlorkiem żelazowym. Grafit absorbuje chlorek żelazowy w temp. 
180°C. Badania dyfrakcji promieni X wykazują, że między dwiema kolejnymi warstwami 
węgla znajduje się warstwa chlorku żelazowego. Usuwając stopniowo chlorek żelazowy, 
można zaobserwować trzy etapy tworzenia związków. W pierwszym etapie jedna cząstecz¬ 
ka FeCl 3 przypada na 6—9 atomów węgla. Z obliczeń wynika, że między warstwy węglo¬ 
we może się wbudować maksymalnie jedna cząsteczka chlorku żelazowego na sześć atomów 
węgla. Po odpompowaniu osiąga się drugi etap otrzymując związek o składzie FeCl 3 • 12C. 
Cząsteczka FeCl 3 jest tu związana bardzo silnie. Trzeci etap osiąga się, odparowując 
w temp. 300°C dalszą porcję FeCl 3 . Powyżej temp. 410°C pozostaje grafit. 

Chlorki wielu innych pierwiastków przejściowych w wyższych stopniach utlenienia 
i chlorki wszystkich pierwiastków trzeciej grupy tworzą połączenia z grafitem. 

Sole grafitowe. Jest to grupa soli o wzorze ogólnym (C 24 ) + , X~,2HX, gdzie X~ może 
być anionem HSO~, HSe0 4 , C10 4 , NO", H 2 PO", H 2 AsO~ lubyHaPgO^-. Sole te można 

otrzymać przez wytworzenie zawiesiny grafitu w odpowiednim kwasie w obecności małej 
ilości silnego utleniacza. Utleniając grafit w obecności bezwodnego HF otrzymano analo¬ 
giczny fluorek (C 24 ) + ,HF“,4HF. Odpowiedni, niebiesko zabarwiony związek kwasu siar¬ 
kowego trudno otrzymać w stanie czystym, ponieważ w czasie przemywania wodą część 
kwasu ulega wymyciu; po przemywaniu kwasem fosforowym produkt zawiera 0,32 gramów 
kwasu siarkowego na gram grafitu. Pod wpływem działania środków redukujących kwas 
zawarty w związku redukuje się małymi porcjami, co znajduje odbicie w stopniowym 
zmniejszaniu się odległości międzywarstwowych. Można z tego wnosić, że w każdym 
etapie usunięciu ulega jedna warstwa cząsteczek i jonów kwasu. Na rys. 18.4 przedsta¬ 
wiono zależność odległości międzywarstwowej od składu siarczanów grafitowych. Siar¬ 
czany te nie wykazują nadprzewodnictwa. 

Tlenek grafitu. Pod wpływem działania w ciągu kilku dni mieszaniny stężonego H 2 S0 4 , 
stężonego HNO a i stałego KC10 3 na grafit, otrzymuje się produkt znany jako tlenek (lub 
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wodorotlenek) grafitu. Można go przemyć wodą i wysuszyć w próżni nad P 2 O s w temp. 
7Ó°C. W wyniku tych operacji grafit traci charakter hydrofobowy i metaliczny połysk, 
zabarwiając się na kolor zielonkawobrązowy. Forma krystaliczna zostaje zachowana, 
lecz odległości międzywarstwowe wzrastają z 3,4 do 6,2 A. Nie wiadomo, czy substancja 
ta jest tlenkiem o składzie (C^O^), czy 'wodorotlenkiem o składzie C ;c (OH) z . 


A B C D 



Rys. 18.4. Wbudowywanie się jonów HSO 4 i cząsteczek H 2 S0 4 między warstwy grafitu. W kolumnie 
A pokazano niezakłócone warstwy grafitu, odległe o 3,35 A. Jeśli między każdą parę warstw grafitu wbu¬ 
duje się warstwa jonów HSO* lub cząsteczek H 2 S0 4 (kolumna B), wówczas odległość między warstwami 
grafitu wzrośnie do 7,98 A. Jeśli układ będzie się składał z powtarzających się ugrupowań: dwie warstwy 
grafitowe i jedna warstwa kwasu, to odległość między dwiema najbliższymi odpowiadającymi sobie war¬ 
stwami wynosi 11,33 A (kolumna C). W kolumnie D pokazano analogiczny układ o trzech warstwach 
grafitu przypadających na jedną warstwę kwasu 

Tlenek grafitu ogrzewany rozkłada się niemal wybuchowo, dając CO a i CO. H 2 S, 
SnCl 2 i hydroksyloamina redukują go do bardzo drobno ziarnistego grafitu, natomiast przy¬ 
łączony tlen opiera się działaniu HC1, HBr, HJ i NH 3 w temp. 70°C. Tlenek ma własności 
kwasowe. Na podstawie ilości zasady zobojętnianej przez 1 gram tlenku określono wzór 
empiryczny — C 6 O a OH. Odwodniony tlenek grafitu można metylować dwuazometanem 
(w czasie tej przemiany odległość międzywarstwowa zwiększa się z 6,3 do 8,5 A) i acetylo- 
wać. Pąnuje przekonanie, że atomy tlenu są rozmieszczone po obu stronach płasz¬ 
czyzny węglowej w graficie; odległość między płaszczyzną pierścienia a atomem tlenu 
wynosi 1,4 A. Możliwe jest, że sieć węgla ma charakter hydroaromatyćzny, a płaszczyzny 
są powyginane i odległość C—C wynosi 1,52 A; w tąkim przypadku budowa tlenku by¬ 
łaby podobna do budowy (CF) W . 

Tlenek grafitu może absorbować wodę (odległość międzywarstwowa rośnie do 
11,0 A) lub dioksan (odległość międzywarstwowa zwiększa się wówczas do 14,5 A). 
Pod wpływem działania rozcieńczonych zasad następuje peptyzacja uwodnionego 
tlenku, w wyniku czego powstaje roztwór koloidalny grafitu; prawdopodobnie zachodzi 
peptyzacja, gdy obie strony każdej warstwy grafitowej pokryte są jednocząsteczkową 
warstwą wody. 

Związki grafitu z fluorem. Czysty fluor reaguje z grafitem w temp. ok. 450°C. Obecność 
fluorowodoru ułatwia reakcję i pozwala na przeprowadzenie jej w temperaturze poko¬ 
jowej; szybkość reakcji jest proporcjonalna do ciśnienia cząstkowego fluorowodoru. 
Produktem reakcji prowadzonej w temperaturze pokojowej (lub poniżej 100°C) w obec¬ 
ności fluorowodoru jest (C 4 F) n . Badania rentgenograficzne wykazują obecność płaskich 
warstw grafitowych, odległych od siebie o 5,34 A. Stwierdzono, że atomy fluoru zajmują 
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w każdej warstwie pozycje trans-para . Substancja ta nie ulega zmianie przy ogrzewaniu 
do wrzenia z mocnymi zasadami lub rozcieńczonymi kwasami, nie wyłączając HJ. Charakter 
wiązań nie jest znany, ale mogą to być wiązania kowalentne. W wyższych temperaturach 
produktem reakcji jest szara hydrofobowa substancja o składzie (CF) W . Otrzymuje się 
ją działając fluorem na grafit w temperaturze do 500°C lub w czasie ogrzewania norytu 
(odmiana węgla o dobrze rozwiniętej orientacji krystalicznej) z fluorem pod ciśnieniem 
25 mm Hg w temp. 280°C. Obie te reakcje przebiegają bez zapalenia mieszaniny reak¬ 
cyjnej. Szare zabarwienie (CF) W może być wywołane niecałkowitą przemianą węgla w (CF) n ; 
potwierdza to fakt, że CF 0988 jest biały i przezroczysty, a jego oporność właściwa ma 
wartość 10 5 razy większą niż oporność grafitu. 

(CF) rt pod wpływem .ogrzewania rozkłada się wybuchowo, tworząc obok wolnego 
węgla pochodne grafitu: CF 4 i C 2 F 6 ; pochodne norytu tworzą jeszcze C 2 F 4 . 

(CF) n jest nierozpuszczalny w stosowanych zwykle rozpuszczalnikach. Nie atakują 
go również kwasy ani zasady. Pył cynkowy z kwasem octowym redukuje go do wyjściowej 
postaci węgla; z wodorem w temp. 400°C nie reaguje. Związek ten rozkłada się przy sta¬ 



pianiu z substancjami utleniającymi i w czasie ogrzewania z metalicznym sodem. Własności 
adsorpcyjne (CF) n są wielokrotnie słabsze niż grafitu; mocne zasady oddziałują pepty- 
zująco, z czego można wnosić, że powierzchnia wykazuje własności kwasowe. Na pod¬ 
stawie analizy rentgenograficznej stwierdzono, że odległość międzywarstwowa zawiera 
się w granicach od 6,9 do 8,17 A. Odległość między atomami węgla wynosi 1,54 A. Jak 
więc widać, znika grafitowy charakter węgla. W sieci krystalicznej pojawiają się pierścienie 
o budowie krzesełkowej, w których każdy atom węgla związany jest kowalentnie z jednym 
atomem fluoru. Atomy fluoru położone są na przemian nad lub pod płaszczyzną pierście¬ 
nia, jak to pokazano na rys. 18.6. 


Etylen i związki zawierające grupę karboliyIową 



O 


H H 

Etylen, , jest bezbarwnym gazem (tt. — 169°C, tw. —104°C). Charaktery- 

H H 

styczną cechą etylenu jest zdolność łączenia się z cząsteczkami nasyconymi. W reakcjach 
tych, które nie zachodzą w ośrodkach niepolarnych, atom węgla zmienia swój stan wa¬ 
lencyjny z trygonalnego na tetraedryczny. W obecności związków wykazujących charak- 
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ter biegunowy (wystarczają sole zawarte w szkle naczynia) ulega zakłóceniu symetria 
rozkładu ładunku w cząsteczce etylenu i zachodzi reakcja addycji w myśl równania 

8- 8+ +- + 

H a C-^CH 2 + HBr = H 3 C—CH a + Br = H 3 C—CH 2 Br 

Etylen reaguje ze związkami miedziawymi, związkami palladu, azotanem srebrowym 
i chlorkiem glinowym rozpuszczonym w benzenie, tworząc koordynacyjne połączenia 
addycyjne o nieustalonym składzie. 

Odległość C—C w etylenie wynosi 1,337 A. Pochodne etylenu, typu 

Ri R3 

V*/ 

/ c “ c \ 

R 2 r 4 

nie są czynne optycznie, a więc cząsteczka jest płaska. Pochodne typu: 

H H H CH 3 

,/ C \ / C \ 

ch 3 ch 3 ch 3 h 

są izomerami geometrycznymi. Jeśli nie występuje oddziaływanie między grupami, to obie 
formy nieznacznie różnią się poziomem energii (różnica ta jest rzędu jednej lub dwu kilo- 
kalorii na mol). Ciepło aktywacji przejścia z jednej do drugiej formy izomerycznej jest 
duże (30 do 40 kcal) i stanowi miarę energii potrzebnej do rozerwania wiązania n między 
dwoma atomami węgla. 

X . t 

Związki typu ^c—O. Istnieje cały szereg związków tego typu, m. in. aldehydy i ke¬ 


tony. Jako X może występować nie tylko wodór, rodnik alkilowy lub arylowy, lecz także 
elektroujemna grupa lub atom, np. OH, CN lub atom halogenu. Charakterystyczne re¬ 
akcje addycji aldehydów i ketonów określone są w poważnym stopniu rozkładem ła- 

8-f- 8— 

dunku w grupie karbonylowej, (CH 3 ) 2 C—O. Jeśli X jest grupą elektroujemną, wówczas 
związek taki nie daje reakcji charaktery stycznych, dla aldehydów i ketonów, a własności 
chemiczne takiej cząsteczki, np. Cl 2 CO, są związane z reaktywnością tych grup; w oma¬ 
wianym przypadku atomów chloru. Własności fizyczne niektórych związków o wzorze 
ogólnym X 2 CO, gdzie X jest pierwiastkiem elektroujemnym, podano w tabl. 18.11. 


Tablica 18.11 

Halogenki karbonylu 



Temp. topnienia, 
°C 

Temp. wrzenia, 

°C 

cof 2 

-114 

-83 . 

COCl 2 

-104 

+8,2 

COBr 2 


64,5 \ 

COJ 2 

COCJF 

CO(CN) 2 *) 

-37,9 

65,7 


*) Moment dipolowy CO(CN) 2 wynosi 1,35 D. 
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Fluorek karbonylu, COF 2 , otrzymuje się następującymi metodami: 

1) spalanie fluoru w tlenku węgla, 

2) działanie chlorku karbonylu na trójfluorek antymonu, 

3) przepuszczanie tlenku węgla nad AgF 2 . 

W reakcji 2) otrzymuje się również COC1F. 

Fluorek karbonylu hydrolizuje pod wpływem działania wody. Związek ten działa 
na szkło, natomiast kwarc jest odporny na jego działanie. Z alkoholem lub aminami 
pierwszo- i drugorzędowymi reaguje w myśl następujących równań: 

COF 2 rh 2C 2 H s OH = CQ(OC 2 H 5 ) 2 + 2HF 

COF 2 4- 2IJN(CH 3 ) 2 = CO[N(CH 3 ) 2 ] 2 + 2HF 

Chlorofluorek karbonylu, COC1F, stanowi produkt przejściowy w reakcji otrzymy¬ 
wania COF 2 (patrz wyżej). Pod wpływem działania alkoholu lub amin atom chloru ulega 
podstawieniu 

COC1F 4- C 2 H 5 OH = CO(OC 2 H 5 )F + HC1 

COC1F + HN(CH 3 ) 2 .=* CON(CH 3 ) 2 F +' HC1 * 

Chlorek karbonylu (fosgen), COCl 2 , otrzymuje się działając, bezpośrednio tlenkiem 
węgla na chlor (reakcję katalizuje węgiel aktywny lub promieniowanie słoneczne). Chlorek 
karbonylu reaguje powoli z wodą dając dwutlenek węgla i kwas chlorowodorowy. Z alko¬ 
holem tworzy chloromrówczan etylu, C1C00C 2 H 5 , lub ester dwuetylowy kwasu węglo¬ 
wego, C 2 H 5 Q • CO • OC 2 H 5 . W reakcji z amoniakiem daje mocznik. Jest on substancją 
trującą. 

Jak stwierdzono, krystaliczny chlorek karbonylu ma budowę tetragonalną; długości 

wiązań wynoszą 1,74 A dla C—Cl; 1,15 A dla C—O; zaś <£C1CC1 = 111,0°. Chlorek 
karbonylu, jako związek o budowie kowalentnej, nie powinien ulegać rozpadowi na jony 
C0 2 +(C1~) 2 czy (COCl+)Cl~, 

Bromek karbonylu, COBr 2 , otrzymuje się następującymi metodami: 

1) reakcja tlenku węgla z parą bromu, 

2) wkraplanie stężonego kwasu siarkowego do czterobromku węgla w temp. 160°C 

CBr 4 4-H 2 S0 4 == COBr 2 4-S0 3 + 2HBr 

Kwasy tlenowe węgla. Węgiel nie tworzy kwasu C(OH) 4 ani jonu (C0 4 “). Istnieją 
jednak dobrze zbadane estry tego kwasu (patrz str. 680). 

Typową grupą kwasową zawierającą atom węgla jest grupa karboksylowa —COOH, 
a najprostszym kwasem tego typu — kwas mrówkowy. Cząsteczkę kwasu mrówkowego 
zawierającą zhybrydyzowany trygonalnie atom węgla można przedstawić w postaci dwu 
form kanonicznych, pozostających w rezonansie 1 ): 

O—H O—H 


x ) Niekiedy rezonans ten przedstawia się następująco: 


n O 


O 


H—Cy H “ C \-b 

O—H O—H 

Nie można jednak przyjąć tej formy zapisu, ponieważ wymaga ona zmiany hybrydyzacji atomu tlenu 
w grupie OH z trygonalńej na tetraedryczną i odpowiedniego przesunięcia atomu wodoru. Te dwie struk¬ 
tury byłyby odmianami tautomeryćznymi, a nie rezonansowymi formami kanonicznymi. 
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W temperaturze pokojowej 90% cząsteczek kwasu mrówkowego w stanie pary wystę¬ 
puje w postaci dimerów. Do określenia budowy cząsteczek monomerycznych i dimerów 
zastosowano metody spektroskopowe i metody oparte na dyfrakcji elektronów. Stwier¬ 
dzono następującą budowę cząsteczek: 



Atom wodoru w cząsteczce RCOOH związany jest z jednym, wyróżnionym atomem 
tlenu i nie można osiągnąć symetrycznego ułożenia atomów 

, : ■ V° \ 

H—,H 
O 

Układ taki zostaje jednak osiągnięty w przypadku jonów 



W mrówczanie sodowym odległość C—O wynosi 1,27 A. 

Kwas węglowy ma budowę kwasu mrówkowego, w którym w miejsce wodoru pod¬ 
stawiona została grupa OH. Kwas ten ma następujące formy kanoniczne: 




Długość wiązania C—O w węglanie wynosi ok. 1,27 A; kąt między wiązaniami — 120°. 
Rezonans dotyczy tylko wiązania C—O, a więc zmiany wiązania semipolamego w wią¬ 
zanie kowalentne. 

Energia rezonansowa jest tak mała, że nie może stabilizować nietrwałej cząsteczki 
kwasu węglowego. Rozkłada się on tak łatwo, że po zagotowaniu roztworu wodnego 
wydziela się całkowita stechiometryczna ilość dwutlenku węgla. Kwas węglowy jest kwa¬ 
sem dwuzasadowym, K x — 4,4* 10 -7 w temp. 25°C i K % — 4,01 • 10" 11 w temp. 18°C. 

Węglany mają dobrze zdefiniowaną budowę. Oprócz węglanów potasu, rubidu i cezu 
wszystkie rozkładają się na gorąco — węglany metali ciężkich bardzo łatwo — węglany 
sodu, litu i baru powoli. Większa trwałość jonu węglanowego niż kwasu węglowego może 
być wywołana większymi możliwościami rezonansowymi w jonie węglanowym.' 
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Benzen jest typowym przykładem związku zawierającego trygonalnie zhybrydyzo- 
wane atomy węgla, których orbitale p tworzą niezlokalizowany układ wiązań ń. Struk¬ 
turę takiego układu omówiono na str. 190. 


Trójfenylometyl i jego pochodne 

Do najbardziej interesujących związków, zawierających atomy węgla w trygonalnym 
stanie walencyjnym, należy trójfenylometyl, C(C 6 H 5 ) 3 , i jego liczne pochodne. Trójfenylo¬ 
metyl powstaje w wyniku dysocjacji sześciofenyloetanu, (C 6 H 5 ) 3 C—C(C 6 H 5 ) 3 , rozpusz¬ 
czonego w benzenie. Sześciofenyloetan stanowi bezbarwny związek i jak można było 
przypuszczać — bierny chemicznie. .JJego roztwór benzenowy jest jednak żółty; przy 
dostępie powietrza tworzy nadtlenek (C 6 H 5 ) 3 C—O—O—C(C 6 H 5 ) 3 , a w wyniku reakcji 
z bromem daje (C 6 H 5 ) 3 CBr. Zachowanie to można wyjaśnić istnieniem równowagi przed¬ 
stawionej równaniem 

(C 6 H 5 ) 3 C—C(Ć 6 H 5 ) 3 = 2(C 6 H 5 ) 3 C AH = -fil kcal 

Dimer jest zdysocjowany w 2,8% 1 ). Stopień dysocjacji dimeru (w %) można zmierzyć 
doświadczalnie za pomocą szeregu metod. Istnieje wiele prac na temat trójfenylometylu 
i jego związków, lecz brak miejsca nie pozwala na bardziej szczegółowe omówienie tych 
badań. Stwierdzono, że dysocjacja dimeru sześciofenyloetanu i podobnych związków 
wywołana jest następującymi czynnikami: ' ' , 

-a) mała moc wiązania C—C łączącego dwie grupy trójfenylometylowe, 

b) znaczna trwałość rodnika C(C 6 H 5 ) 3 , 

c) efekt steryczny trzech wielkich grup, związanych z jednym atomem węgla, co prawdo¬ 
podobnie uniemożliwia rekombinację rodników. 

Stwierdzono, że energia wiązania etanowego C—C w sześciofenyloetanie wynosi 
44,6 kcal, podczas gdy energia wiązania C—C w etanie 83 kcal. Trwałość rodnika trój¬ 
fenylometylo wego , w myśl teorii wiązań walencyjnych, zależy prawdopodobnie od liczby 
form kanonicznych, wynikających z jego budowy, i od „wielkości” sprzężenia w każdej 
z tych form. Zależność między dysocjacją dimeru na rodniki a wielkością sprzężenia 
w rodniku przedstawiono poniżej na przykładzie trzech związków tworzących dimery. 
Każdą postać pierścienia benzenowego, podaną przez Kekulego, uważa się za formę 
kanoniczną; pomija się jednak struktury zaproponowane przez Dewara. 

Teoria orbitalów niezlokalizowańych wyjaśnia trwałość form monomerycznych two¬ 
rzeniem orbitalów niezlokalizowańych, obejmujących całą cząsteczkę. Z wartości mo¬ 
mentu dipolowego można wnioskować, że w cząsteczkach typu trójfenylometylu pod¬ 
stawniki położone są w jednej płaszczyźnie. Jeżeli centralny atom węgla jest zhybrydyzo- 
wany trygonalnie w^płaszczyźnie ^j, to zawiera on jeden elektron w orbitalu p g9 nie należą¬ 
cym do orbitalów zhybrydyzowanych, sp x p y . Zatem orbital p z i układ orbitalów niezlokali- 
zowanych pierścieni aromatycznych przenikają się nawzajem. Każdy z tych układów 
zawiera dwa obszary o maksymalnej gęstości ładunku, położone równolegle poniżej i po¬ 
wyżej płaszczyzny pierścienia. 

W związkach podobnych do trójfenylometylu orbitale niezlokalizowane powodują 
wystąpienie deficytu elektronowegOi Dla takiego układu orbitalów cząsteczki możliwe 

x ) Wartość tę znaleziono dla 0,03 molowego roztworu w toluenie w temp. 20°C. 
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Rodnik 

Wzór 

Stopień 

dysocjacji 

dimeru 

% 

Liczba 

form 

kanonicz¬ 

nych 

rodnika 

Lięzba całkowicie skoniu- 
gowanych wiązań podwój¬ 
nych w rodniku 

Trójfenylometyl 


2,8 

' 

44 

9 w 36 formach 

Fenylodwufenyleno- 

n n. 

0 

29 

9 w 27 formach 

metyl 


■ 

• 

. • - ■ , 

Trójfenylodwufenyle- 


100 

104 

6 w grupie dwufenyleno- 

noetyl 




wej i 3 w każdej grupie fe¬ 


1 



nylowej w 104 formach 


CfiO 





jest trwale występowanie braku jednego z elektronów, koniecznych do wypełnienia 
wszystkich orbitalów molekularnych układu. Im silniejszy jest rezonans układu orbitalów, 
tym łatwiej „tolerowany” jest deficyt elektronowy, czyli, innymi słowy, rodnik jest bar¬ 
dziej trwały. , 


Klasa 4. Związki zawierające tetraedrycznie 
zhybrydyzowany atom węgla 


Do związków zawierających zhybrydyzowany tetraedrycznie atom węgla należy olbrzy¬ 
mia liczba organicznych związków alifatycznych. W związkach tych tetraedrycznie zhybry¬ 
dyzowany atom węgla związany jest z innymi atomami węgla lub z atomami wodoru, 
halogenów czy też z jednowartościowymi grupami, jak np. OH, OCH 3 , COOH, NH 2 . 

Należy zauważyć, że niektóre połączenia atomu węgla z czterema identycznymi gru¬ 
pami są nietrwale i nie można ich wyodrębnić. 



Związki trwałe 
CH 4 
C(CH 8 ) 4 
C(OCH3) 4 

cf 4 

ĆC1 4 


Związki nie istniejące 
C(OH) 4 
C(NH 2 ) 4 
C(COOH) 4 
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Choć nie istnieje kwas ortowęglowy C(OH) 4 , dobrze znane są jego estry; można je otrzy¬ 
mywać działając alkoholanami sodu na chloropikrynę CC1 3 N0 2 . Ester etylowy (tw. 158°C) 
i ester propylowy (tw. 220°C) są bezbarwnymi oleistymi cieczami o silnym zapachu; 
hydrolizują pod wpływem działania wodorotlenku sodowego dając węglan sodowy i al¬ 
kohol. 

Brak miejsca nie pozwala na ogólne omówienie związków organicznych. Czterofluorek 
i czterochlorek węgla, jak również kilka innych chlorowcowych połączeń węgla omówiono 
w rozdziale o halogenach. Następne strony poświęcono rozpatrzeniu diamentu i niektó¬ 
rych węglików. 

Diament. Kryształ diamentu jest cząsteczką olbrzymem, w której długość wiązania 
C—C wynosi 1,54 A (koordynacja 4 : 4). Przyjmuje się, że każdy atom węgla jest zhybry- 
dyzowany tetraedrycznie i łączy się czterema wiązaniami kowalentnymi z atomami 
sąsiednimi. Rozłożenie atomów węgla w sieci krystalicznej odpowiada położeniom ato¬ 
mów (zarówno Zn, jak i S) w wurcycie (por. str. 384). Sieć diamentu nie jest gęsto upako¬ 
wana; zespół atomów o takiej strukturze regularnej lub heksagonalnej nie może pomieścić 
atomów o tym samym promieniu w tetraedrycznych lukach (por. str. 378). 

Diament wykazuje bardzo duży współczynnik załamania światła (2,4) i jest najtwardszą 
z dotychczas odkrytych substancji. Bierny chemicznie, spala się w tlenie w temp. 700°C 
dając dwutlenek węgla; w atmosferze fluoru tworzy w tej samej temperaturze cztero¬ 
fluorek węgla. Nie atakują go kwasy, zasady ani stopiony chloran potasowy. 

Węglik krzemu (karboruiBd), SiC. Sieć węglika krzemu składa się z atomów węgla 
umieszczonych w węzłach gęsto upakowanej, zewnętrznie centrowanej sieci regularnej 
lub heksagonalnej i atomów krzemu zajmujących połowę tetraedrycznych luk między 
atomami węgla. Karborund występuje w trzech odmianach, które odpowiadają różnym 
kombinacjom „warstw” o budowie typu blendy cynkowej i wurcytu: 

karborund I aaa bb 

II aaa bbb a re P rezentu J e warstwę typu blendy cynkowej, a b — warstwę typu 

III aa bb 

Karborund otrzymuje się ogrzewając w piecu elektrycznym węgiel z krzemem lub krze¬ 
mionką. Jest on bardżo twardy, nie rozkłada się poniżej temp. 2200°C, a związki chemiczne 
oddziaływają na niego jedynie w wysokich temperaturach. Pod wpływem działania sto¬ 
pionego wodorotlenku sodowego' i powietrza utlenia się on w myśl równania 
20 2 + SiC + 4NaOH = Na 2 CO s + Na 2 Si0 3 + 2H a O 
Innymi węglikami, które nie są acetylenkami, jest metanek berylu, Be 2 C (por. str. 473), 
i węglik glinu, A1 4 C 3 (por. str. 603), które pod wpływem działania wody lub rozcieńczo¬ 
nych kwasów dają metan, oraz węglik magnezu, Mg 2 C 3 (por. str. 492), dający z wodą 
allilen. W Be 2 C, o strukturze typu antyfluorytu, atom węgla wykazuje liczbę koordyna¬ 
cyjną 8. 

W następnych punktach omówiono dwa dalsze typy węglików: 1) węgliki wewnętrzno- 
sieciowe, tworzone przez metale przejściowe, których promienie atomowe są wystarcza¬ 
jąco duże, aby pomieścić atomy węgla w oktaedrycznych lukach gęsto upakowanej sieci, 
2) węgliki Cr, Mn, Fe, Co, Ni, których atomy mają zbyt małe promienie atomowe, aby 
mogły tworzyć się węgliki wewnętrznosieciowe. Budowa węglików drugiego typu nie 
jest znana. 
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Węgliki wewnętrznosieciowe. Kryształy niektórych metali przejściowych mogą absor¬ 
bować atomy węgla, tworząc produkty o składzie MC lub M a C. Stwierdzono, że bez 
względu na strukturę kryształu metalu otrzymany węglik ma budowę typu chlorku so¬ 
dowego. Atomy metalu są gęsto upakowane, a atomy węgla wbudowują się w oktaędrycz- 
ne luki między atomami metalu. Istotnym czynnikiem jest tu stosunek wielkości atomu 
węgla do atomów metalu; stosunek promieni atomu metalu do promienia atomu nie¬ 
metalu może wynosić 1 : 0,41—0,59. Oznacza to, że jeżeli metal ma występować w takim 
układzie, jego promień atomowy musi być zawarty między 1,3 a 1,9 A 1 ). W tabl. 18.12 

Tablica 18.12 


Węgliki wewnętrznosieciowe 


Metal 

Promień atomowy, A 

Temp. 
topnie¬ 
nia, °K 

Węglik 

Temp. 
topnie¬ 
nia, °K 

Twardość 
w skali 
Mohsa 

Struktura*) 

krystaliczna 

metalu 

dla liczby 
koordynacyj¬ 
nej 6 

dla liczby 
koordynacyj¬ 
nej 12 

Ti 

1,41 

1,47 

2073 

TiC 

3410 

8—9 

I i II 

Zr 

1,54 

1,60 

2173 

ZrC 

3805 

8—9 

I i II 

Hf 

1,53 

1,59 

1973 

HfC 

4160 


I i II 

V 


1,35 

2000 

YC 

3023 







V 2 C 




Nb 

1,41 

1,47 

2773 

NbC 

3770 


I 

Ta 

1,41 

!,47 

3273 

TaC 

4150 


I 

W 

1,35 

1,41 

3643 

| w 2 c 

3130 

9—10 

I 





|wc 

3130 


I 





i Mo 2 C 

2600 


I i H 

Mo 

1,34 

1,40 

2953 

{ MoC 

2840 


I i H 


*) I oznacza sieć regularną wewnętrznie centrowaną, zaś II gęsto upakowaną sieć heksagonalną. 


wymieniono metale przejściowe o promieniach atomowych większych od 1,3 A, podano 
też temperatury topnienia metali i wywodzących się z nich węglików oraz typ sieci krysta¬ 
licznej metalu. 

Węgliki wewnętrznosieciowe otrzymuje się ogrzewając węgiel i sproszkowany metal 
do temperatury ok. 2200°C. Produkt mający postać proszku można oczyścić prasując 
go w pręty i wygrzewając w temperaturze bliskiej temperatury topnienia. W wyniku takich 
operacji wszystkie zanieczyszczenia ulatniają się. Węgliki można również otrzymać przez 
elektryczne ogrzewanie drutu z odpowiedniego metalu w atmosferze metanu pod nie¬ 
wielkim ciśnieniem, bowiem przy zbyt dużym ciśnieniu metanu na powierzchni metalu 
osadza się warstwa grafitu. Pewną odmianą tej metody jest zastosowanie drutu wolfra¬ 
mowego, ogrzewanego w atmosferze mieszaniny metanu i lotnego chlorku metalu, któ-. 
rego węglik chcemy otrzymać. Metan i węgiel osadzają się na wolframie, gdzie reagują 

x ) Jest to słuszne przy założeniu, że atom węgla jest zhybrydyzowany tetraedrycznie i jego promień 
atomowy równa się 0,771 A. Jeśli atom tworzy jedno wiązanie a i dwa wiązania n, to według Paulinga 
jego promień powinien być równy 0,602 A. W tym przypadku graniczna wielkość promienia metalu wy¬ 
nosi 1,0—1,67 A. 





ze sobą, tworząc węglik; następnie wolfram usuwa się przez odparowanie. Istnienie węgli¬ 
ków W 2 C, WC, Mo 2 C i MoC zostało dowiedzione. Związki typu M 2 C można przedstawić 
również w postaci MC 1/2 i można przyjąć, że atomy węgla zajmują jedynie połowę okta- 
edrycznych luk między atomami metalu. 

Wszystkie węgliki z wyjątkiem 1 węglików wolframu i molibdenu topią się w tempera¬ 
turach wyższych niż tworzące je metale. Węgiel można topić i odparowywać w tyglach 
wykonanych z węglika tantalu. Badano układy dwuskładnikowe niektórych węglików 
wewnętrznosieciowych i stwierdzono, że w układzie węglik tantalu/węglik cyrkonu 
istnieje faza stała o składzie 4TaC,ZrC, topiąca się w temp. 4215°K. Jest to najwyższa tem¬ 
peratura topnienia, jaką stwierdzono dla jakiejkolwiek substancji. 

Jedynie węgliki molibdenu i wolframu są nieco bardziej aktywne chemicznie niż me¬ 
tale, z których się wywodzą; pozostałe węgliki są mniej aktywne niż metale macierzyste. 
Węglik tytanu nie rozpuszcza się w stopionym wodorotlenku potasowym; nie działa na 
niego ani chlorowodór, ani para wodna w temp. 600°C. Węglik wanadu nie ulega dzia¬ 
łaniu chloru ani siarki poniżej temperatury czerwonego żaru. Zimny kwas azotowy ata¬ 
kuje go powoli. Węgliki najłatwiej ulegają działaniu czynników utleniających. 

Własności fizyczne węglików zbliżone są do własności metali. Są one nieprzezroczyste, 
mają duże przewodnictwo elektryczne, zmniejszające się ze wzrostem temperatury, wy¬ 
kazują zjawisko nadprzewodnictwa, są słabo paramagnetyczne, a podatność magne¬ 
tyczna zmienia się niewiele ze zmianą temperatury. 

Jak wynika z własności sieci krystalicznej chlorku sodowego, która jest charaktery¬ 
styczna dla węglików, każdy atom węgla w węglikach musi wykazywać liczbę koordyna¬ 
cyjną 6. Atomu węgla nie możną opisać przez hybrydyzację oktaedryczną d 2 sp z . Jeśli 
jednak atom jest zhybrydyzowany dygonalnie i do tworzenia wiązań wykorzystane są 
dwa niezhybrydyzowane orbitale p (prostopadłe wzajemnie i do osi liniowej), to wówczas 
otrzymuje się pseudooktaedryczny układ wiązań. Gdy układ znajduje się w rezonansie, 
wszystkie wiązania są równocenne. Układ ten może być zajmowany przez osiem elektronów, 
a więc rząd wiązania wynosi 4/6. Odpowiada to wiązaniu silniejszemu niż np. wiązanie 
występujące w metalicznym tantalu, w przypadku którego — o ile liczba elektronów wa¬ 
lencyjnych jest równa cztery — rząd wiązania wynosić będzie 4/8. Oznacza to, że jedynymi 
pierwiastkami, tworzącymi z metalami tzw. związki wewnętrznosieciowe są: B, C, N i O, 
tj. pierwiastki, które w odpowiednich warunkach mogą tworzyć wiązania n. 


Tablica 18.13 

Promienie atomowe metali przejściowych o małych promieniach atomowych 


Metal 

Cr 

Mn 

Fe 

Co 

Ni 

Promień atomowy dla liczby koordynacyjnej 

12, A 

1,29 

1,37 

1,26 

■ 

1,25 

1,25 

9 

Promień atomowy dla liczby koordynacyjnej 

6, A 

1,24 

1,31 

1,21 

. 

1,20 1 

1,20 


3 


Węgliki niektórych metali przejściowych o małym promieniu atomowym. W tabl. 18.13 
podano promienie atomowe Cr, Mn, Fe, Co i Ni. Z wyjątkiem manganu, promienie dla 
liczby koordynacyjnej 6 są zbyt małe, aby metale te mogły tworzyć węgliki wewnętrzno¬ 
sieciowe. Poniżej rozpatrzono węgliki chromu, manganu i żelaza. 
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Węglik chromu, Cr 3 C 2 , otrzymuje się ogrzewając Cr 2 0 3 i węgiel w piecu elektrycznym. 
Węglik ten jest bierny chemicznie (odporny na działanie kwasów i mocnych zasad). Pod 
względem budowy, krystalicznej stanowi on odrębną klasę. W stanie krystalicznym sześć 
atomów chromu znajduje się w narożach bipiramidy trygonalnej, w której środku po¬ 
łożony jest atom węgla. Układ atomów węgla, oddalonych od siebie zaledwie o 1,665 A, 
można uważać za łańcuch węglowodorowy pozbawiony atomów wodoru. Innymi przy¬ 
kładami związków, zawierających związane ze sobą atomy węgla wbudowane w sieć 
metaliczną, są acetylenki metali i związki potasu z grafitem. 

Węglik manganu, Mn 3 C, tworzy się podczas ogrzewania Mn 3 0 4 z węglem lub acety- 
lenkiem wapnia. Reaguje on z wodą dając gaz zawierający 75% wodoru, a ponadto głównie 
metan i etan. 

Cementyt, Fe 3 C, łatwo rozkłada się pod wpływem działania wody dając wolny węgiel, 
etan, etylen i inne bardziej złożone węglowodory. Ni 3 C jest jeszcze mniej trwały niż cemen¬ 
tyt. Istnienie Co 3 C stwierdzono jedynie na podstawie analizy termicznej układu Co—C. 


KRZEM 

Krzem otrzymuje.się następującymi metodami: 

1) redukcja krzemionki w wysokiej temperaturze za pomocą węgla, magnezu, węglika 
wapnia lub mieszaniny glinu i siarki (reakcja z magnezem przebiega gwałtownie), 

2) redukcja fluorokrzemianu sodowego Na 2 SiF 6 , czterofluorku lub czterochlorku 
krzemu za. pomocą Na, K lub Al, 

3) przepuszczanie mieszaniny wodoru i trójchlorosilanu, SiHCl 3 , nad krzemionką 
w temp. 950°C. 

Krzem jest niezbyt aktywny chemicznie. Łączy się z wieloma pierwiastkami w wyso¬ 
kich temperaturach; reaguje on z mocnymi zasadami i halogenami, lecz nie reaguje z 
kwasami z wyjątkiem kwasu fluorowodorowego. Niektóre reakcje krzemu podano w tabl. 
18.14. 

Tablica 18.14 


Reakcje krzemu 


Reagent 

Warunki reakcji 

Produkt 

Tlen 

spalanie 

Si0 2 

Siarka 

przepuszczanie par nad ogrzanym Si 

SiS 2 

f 2 

zapala się samorzutnie 

SiF 4 

Cl 2 

przepuszczanie nad ogrzanym Si 

SiCU 

Br 2 

przepuszczanie nad ogrzanym Si 

. SiBr 4 

J 2 

przepuszczanie nad ogrzanym Si 

SiJ 4 

HC1 

przepuszczanie nad Si w temperaturze czerwonego żaru 

SiHCls 

HBr 

przepuszczanie nad Si w temperaturze czerwonego żaru 

SiHBr 3 

HJ 

przepuszczanie gazu zmieszanego z parami jodu nad Si w tem¬ 



peraturze czerwonego żaru 

SiHJg 

n 2 

w temp. 1350°C 

Si 3 N 4 

NaOH 

rozcieńczony roztwór wodny 

Na 2 SiO a i H 2 

Mg 

ogrzewanie mieszaniny Mg i Si w atmosferze H 2 

MgSi 
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ZWIĄZKI KRZEMU 

Krzem jest następnym po węglu przedstawicielem pierwiastków grupy IV G. Własności 
chemiczne krzemu można najlepiej przedstawić porównując je z lepiej znanymi własnoś¬ 
ciami węgla. 

Powłoka walencyjna atomu krzemu zawiera orbitale d ; orbitale p tej powłoki (n = 3) 
nie biorą udziału w tworzeniu wiązań tc. W powłoce walencyjnej atomu węgla (n — 2) 
nie ma orbitalów d; większość własności chemicznych węgla wynika ze zdolności two¬ 
rzenia wiązań Ti. Te poważne różnice w strukturze atomów węgla i krzemu wpływają 
w znacznym stopniu na własności chemiczne obu pierwiastków i ich związków. Niektóre 
z tych różnic podano niżej. 

1) Atom krzemu nigdy nie występuje w dygonalnym stanie walencyjnym, a więc nie 
istnieją wśród związków krzemu odpowiedniki CO a , CS 2 i C 2 H 2 . Wprawdzie dobrze znane 
są substancje o wzorach SiO a i SiS 2 , lecz tworzą one cząsteczki olbrzymy, w których atomy 
krzemu występują prawdopodobnie w tetraedrycznym stanie walencyjnym. Stałe związki 
Si0 2 i SiS 2 nie przypominają w niczym gazowych C0 2 i CS 2 . 

2) Atom krzemu nigdy nie przybiera trygonalnego stanu walencyjnego (str. 644), 
a więc nie tworzy związków odpowiadających C 2 H 4 , Cl 2 CO, benzenowi i grafitowi. Nie 
istnieją struktury sieciowe składające się wyłącznie z atomów krzemu. Warstwy atomów 
krzemu w wewnętrznosieciowym krzemku wapnia nie mają budowy płaskiej, lecz' po¬ 
wyginaną, co wskazuje na tetraedryczną hybrydyzację atomów Si. 

3) Wśród tlenowych związków krzemu nie istnieją odpowiedniki typowych dla węgla 
kwasów, jak kwas węglowy i alifatyczne kwasy karboksylowe (np. kwas octowy, 
CHgCOOH). Węglan CaC0 3 i krzemian CaSi0 3 mają podobne wzory, lecz jon węgla¬ 
nowy występuje jako indywidualna jednostka, natomiast grupa Si0 3 jest tylko formalną 
jednostką w nie kończącej się strukturze łańcuchowej tetraedrów Si0 4 (por. str. 688). 

4) Nie istnieją rodniki krzemowe, odpowiadające trójfenylometylowi, (C 6 H 5 ) 3 C. Znany 
jest związek (C 6 H 5 ) 3 Si—Si(C 6 H 5 ) 3 , lecz nie ulega on dysocjacji. 

Energia wiązania atomu krzemu z innymi atomami różni się znacznie od odpowied- 
„ nich energii wiązania tych atomów z atomami węgla. W tabl. 18.15 podano kilka wartości 


Tablica 18.15 

Energia niektórych wiązań krzemu i węgla, kcal , 


Si—Si 

Si—H 

Si—O 

Si—F 

C—C 

C-H 

C—O 

C—F 

! 42,5 

' 75,1 - 

89,3 | 

127,9 

83 

99,3 

80,2 

121 


liczbowych energii wiązania, wyrażonych w kcal/mol. Z wartości tych wynika, że łańcuchy 
atomów krzemu są prawdopodobnie mniej rozpowszechnione niż łańcuchy atomów węgla, 
i że wodorki krzemu (krzemowodory) są bardziej aktywne chemicznie niż węglowodory. 
Wielka aktywność, silanów (por. str. 693) jest jaskrawym przeciwieństwem bierności che¬ 
micznej alkanów. Dowodem znacznie większej mocy. wiązania Si—O w porównaniu 
z wiązaniem C—O jest istnienie wielu silikonów, które nie mają odpowiedników wśród 
związków węgla. 

Krzemiany również nie mają odpowiedników wśród związków węgla. Jednostką 
strukturalną krzemianów jest grupa Si0 4 o gęsto upakowanych atomach tlenu. Grupa ta 
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różni się od grupy węglanowej [CO3-], w której atom węgla tworzy jedno wiązaniem, 
i od grupy siarczanowej [SO^ - ], w której atom siarki uruchamia dwa wiązania nd. Brak 
jakiejkolwiek formy wiązania podwójnego w grupie Si0 4 określa prawdopodobnie cha¬ 
rakterystyczne jej własności. 


ZWIĄZKI ZAWIERAJĄCE KRZEM W DRUGIM STOPNIU UTLENIENIA 

Tlenek krzemu, SiO. Jedynym związkiem, w którym krzem jest dwuwartościowy,jest 
tlenek krzemu, SiO. Stanowi on bezpostaciowy, brązowy proszek zapalający się w po¬ 
wietrzu. Ta własność różni go od tlenku węgla, choć oba te tlenki są silnymi środkami 
redukującymi. SiO redukuje parę wodną w temp. 410°C, dwutlenek węgla — w temp. 
500°C, dwutlenek siarki — w temp. 800°C. W temp. 1350°C redukuje dolomit do metalu; 
podobnie redukuje Ta 2 0 5 i Nb 2 0 5 do odpowiednich metali. 

a Tlenek krzemu otrzymuje się w wyniku ogrzewania krzemu z krzemionką lub krze¬ 
mianami (pod zmniejszonym ciśnieniem) do temp. 1450°C. Krzem sublimuje jako tlenek, 
a kondensat ma skład SiO (temperatura wrzenia krzemu wynosi około 2500°C, a tem¬ 
peratura wrzenia Si0 2 — 2590°C). Istnienie SiO w stanie stałym nie jest ostatecznie usta¬ 
lone 1 ). Bezpostaciowy SiO utrzymywany przez godzinę w próżni w temp. 1000°C tworzy 
nie tracąc tlenu sieć regularną, zewnętrznie centrowaną — przemiana ta nie zachodzi 
w temp. 200°C. W temperaturach wyższych niż 1000°C otrzymuje się mieszaninę bez¬ 
postaciowej krzemionki i krystobalitu. Dowodem istnienia SiO w fazie gazowej jest sposób 
jego otrzymywania oraz dane widmowe. Stosując technikę efuzji 2 ) zmierzono prężność 
cząstkową SiO nad fazą stałą Si i SiO a w temp. 1050—1200°C i obliczono ciepło tworze¬ 
nia gazowego SiO; wynosi ono 26 kcal/mol w temp. 1125°C i 23,3 w temp. 25°C. 

Zidentyfikowano niektóre związki krzemu, będące prawdopodobnie polimerami: 

(SiH) n powstający w wyniku redukcji trójbromosilanu magnezem, 

(SiBr) n powstający w wyniku redukcji czterobromku krzemu magnezem, 

(SiBr 2 ) n powstający w wyniku redukcji czterobromku krzemu krzemem w temp. 1200°C. 

Dwubromek reaguje ze związkami Grignarda dając związki dwualkilowe, a w wyniku 
hydrolizy tworzy kwas podkrzemowy [Si(OH) 2 2 ] w . 


ZWIĄZKI ZAWIERAJĄCE KRZEM W CZWARTYM STOPNIU UTLENIENIA 

Klasa 1. Struktury wielkocząsteczkowe o wiązaniach mających 
charakter częściowo jonowy, a częściowo kowalentny 

Węglik krzemu, karborund, SiC, opisano na str. 680. 

Azotek krzemu, Si 3 N 4 , otrzymuje się w wyniku ogrzewania krzemu w atmosferze azo¬ 
tu do temp. 1350°C; ciepło tworzenia w temp. 25°C wynosi 143 kcal/mol. Azotek krzemu 
ma budowę typu fenakitu; jest on nadzwyczaj bierny chemicznie. * 

Dwutlenek krzemu (krzemionka), SiO a . Krzemionkę można otrzymywać w skali labora¬ 
toryjnej drogą hydrolizy czterochlorku lub czterofluorku krzemu wodą. Jako minerał 

0 Analiza termiczna nie daje dowodów jego istnienia. Ann . Reports , 54, 107 (1957). 

2 ) Metoda oparta na pomiarze wypływu gazu (przyp. red.). 
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występuje ona w trzech odmianach krystalicznych, których temperatury przejścia i cię- | 
żary właściwe podano poniżej: | 

Kwarce-870°C-^Trydymit^ 1470°C-^Krystobalit tt. 1710°C 1 

2,65 2,26 2,32 | 

Dwie ostatnie odmiany mogą istnieć nieskończenie długo w stanie niezrównoważonym J 
w temperaturze pokojowej; są one metastabilne. Każda z wymienionych wyżej odmian | 
polimorficznych krzemionki występuje w dwóch postaciach o następujących tempera- v; 
turach przemiany: J 

a- fi kwarc a- fi trydymit a- fi krystobalit I 

573°C 120—160°C 200—275°C j 

Forma a jest trwała w niskich temperaturach. W każdym przypadku odmiana a różni Ą 
się od j8 tylko niewielką zmianą rozkładu tetraedrów Si0 2 , natomiast nie ma różnic w spo- | 
sobie wzajemnego łączenia się tetraedrów. 

Krzemionka topi się w temp. 1710°C, a po ochłodzeniu krzepnie w postaci przezro- i 
czystego szkła. Szkło to ma bardzo mały współczynnik rozszerzalności, dzięki czemu 
wytrzymuje gwałtowne i duże zmiany temperatury. Jest ono dość odporne chemicznie, 
lecz mocne zasady i fluorowodór działają nań w myśl następujących równań: 

SiO a + 2NaOH = Na 3 Si0 3 + H a O '■} 

SiO, + 4HF = SiF 4 + 2H 2 0 

Szkło to w wyniku ogrzewania z metalami alkalicznymi, z metalami ziem alkalicznych 
lub z glinem ulega redukcji. Po zmieszaniu szkła z węglem i ogrzaniu z niektórymi metalami 
tworzą się krzemki metali. Szkło krzemowe jest związkiem niepolarnym i jest stosowane J 
do budowy aparatów, w których nie można używać związków polarnych lub katali¬ 
zatorów kwasowo-zasadowych. Nie pochłania ono promieniowania nadfioletowego. 

W temp. 1200°C szkło kwarcowe przechodzi powoli w krystobalit. 

Kryształy kwarcu, trydymitu i krystobalitu składają się z przestrzennej sieci tetra¬ 
edrów Si0 4 połączonych w ten sposób, że każdy atom tlenu jest wspólny dla dwu tetra¬ 
edrów. Różnice w budowie krystobalitu i trydymitu odpowiadają różnicom istniejącym 
między budową blendy cynkowej i wurcytu, choć ani krystobalit, ani trydymit nie mają 
struktury gęsto upakowanej; W blendzie cynkowej atomy S należące do ZnS są gęsto 
upakowane w układzie regularnym, a atomy Zn zajmują połowę tetraedrycznych luk 
między atomami siarki. W /?-krystobalicie atomy Si znajdują się w punktach odpowiada¬ 
jących gęstemu upakowaniu w układzie regularnym, a atomy O — we wszystkich punktach 
odpowiadających położeniom tetraedrycznych luk. W wurcycie atomy S układają się 
w gęsto upakowaną strukturę heksagonalną, a w trydymicie atomy Si znaleziono w odpo¬ 
wiadających tej strukturze położeniach. I w tym przypadku atomy tlenu zajmują luki 
tetraedryczne między atomami. 

W kwarcu tetraedry połączone są ze sobą w ten sposób, że tworzą formację spiralną; 
kryształ jest czynny optycznie. 

Krzemiany 

Tetraeder Si0 4 w krzemianach. Podstawową chemiczną jednostką krzemianu jest 
tetraeder 


O 

I 

Si 

/l\ 

O O O 
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Gdy powstaje on z wolnych atomów krzemu i tlenu, to musi przyłączyć cztery dodatkowe 
elektrony dla utworzenia oktetu elektronowego w powłoce walencyjnej każdego atomu. 
Te dodatkowe elektrony zostają dostarczone przez atomy metali, występujących w krze¬ 
mianach jako kationy. Aby obliczyć ilość dodatkowo przyjętych elektronów określają¬ 
cych ładunek ujemny anionu, zakłada się, że atomy krzemu są połączone z każdym atomem 
tlenu jednym wiązaniem kowalentnym; każdy atom tlenu, połączony z atomem krzemu, 
przyjmuje dodatkowo jeden elektron kompletując swój oktet. Jednostkowa komórka 
tetraedryczna jako całość ma cztery ładunki ujemne i zapisuje się ją w postaci (Si0 4 ) 4 ~. 

W większości krzemianów tetraeder Si0 4 nie występuje samodzielnie, lecz jako część 
większych układów, w których niektóre atomy tlenu są wspólne dla dwóch sąsiednich 
tetraedrów. Najprostszą jednostką tego rodzaju jest jon (Si 2 0 7 ) 6 -, zawierający dwa tetra¬ 
edry, mające jeden wspólny atom tlenu 



Wspólny atom tlenu tworzy dwa wiązania kowalentne, dzięki czemu może on skomple¬ 
tować swój oktet elektronowy. Każdy z pozostałych sześciu atomów tlenu przyjmuje 
jeden dodatkowy elektron, a zatem anion jako całość ma sześć jednostkowych ładunków 
ujemnych. Przypisując jednostkowy ładunek elektryczny każdemu atomowi tlenu, zwią¬ 
zanemu z jednym tylko atomem krzemu, można obliczyć wartościowość jonową jednostki 
strukturalnej. 

Atom krzemu łączy się z innym atomem krzemu, tworząc zawsze jedno tylko wią¬ 
zanie Si—O—Si. Tetraedry łączą się więc ze sobą tylko wierzchołkami, a nigdy krawę¬ 
dziami lub ścianami, co zgodne jest z tetraedryczną hybrydyzacją atomów tlenu. Kąt 
wiązania Si—O—Si wynosi 109°. Jeżeli dwa tetraedry miałyby wspólną krawędź, kąt 
powinien wynosić 71°. ' 

W oparciu o możliwe ułożenia tetraedrów Si0 4 można dokonać następującej klasy¬ 
fikacji krzemianów: 

1) Krzemiany zawierające pojedynczy anion 

a) ortokrzemiany: Be 2 Si0 4 (fenakit) i Mg 2 Si0 4 , 

b) tortwajtyt, Sc 2 (Si 2 0 7 ), hemimorfit 1 ), Zn 3 (Si 2 0 7 ),Zn(0H) 2 ,H 2 0, 

c) beryl, Be 3 Al 2 (Si 6 0 18 ). 

Anion berylu składa się z pierścienia zbudowanego z sześciu tetraedrów (czarne punkty 
na rysunku odpowiadają atomom Si). Jak wynika z omówionej już zasady, ładunek ujem- 



1 ) Tzw. galman krzemowy (jprzyp. red.). 
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ny tego anionu będzie równy ilości atomów tlenu związanych tylko z jednym atomem 
krzemu, a więc wyniesie 12. Ten ujemny ładunek zobojętniony jest przez 3Be 2+ i 2A1 3+ . 

2) Krzemiany o anionach tworzących długie łańcuchy. Do typu tego należą pirokseny 
i metakrzemiany, jak diopsyd (Mg,Ca)Si0 3 . 

Tetraedry ułożone są w następujący sposób: 



Struktura t^a może się rozciągać w nieskończoność i wzór odnosi się tylko do jednostki 
strukturalnej, podobnie jak strukturę kryształu opisuje się za pomocą komórki elemen¬ 
tarnej. Jednostka wydzielona liniami przerywanymi zawiera jeden atom krzemu, dwa 
atomy tlenu należące wyłącznie do jednostki i dwa atomy tlenu, które dzieli z jed¬ 
nostkami sąsiednimi. Wzór jednostki zapisuje się więc SiO a + O 2- = (Si0 3 ) 2 ~. 

Należy zauważyć, że chociaż w myśl takiego sposobu przedstawienia metakrzemia- 
nowi wapnia przypisuje się wzór, który zdaje się być analogiczny do wzoru węglanu wap¬ 
niowego, to nie istnieje żadne pokrewieństwo między tymi dwiema strukturami (por. 
str. 677, struktura węglanu). 

3) Krzemiany o amonach tworzących pasma. Do typu tego należą amfibole i tremolit, 
Ga(OH) 2 • CaMg 5 (Si 4 O n ) 2 . Tetraedry ułożone są w długie pasmo 



Jednostka anionowa składa się z czterech atomów krzemu, dziewięciu atomów tlenu, 
należących całkowicie do jednostki i czterech atomów tlenu, wchodzących również w skład 
sąsiednich jednostek. W jednostce znajduje się sześć atomów tlenu związanych tylko 
z jednym atomem krzemu; jednostkę tę zapisuje się więc jako (Si 4 0 1:I ) 6 -. 

4) Krzemiany o anionach tworzących płaską warstwę, (Si 2 0 5 ) 2 ~. Anion o składzie 
(SigOg-^ odpowiada płaszczyźnie tetraedrów Si0 4 , ułożonych wg wzoru, który jest dwu¬ 
kierunkowym nieskończonym rozwinięciem struktury typu fenakitu. Nie istnieją proste 
krzemiany o tej strukturze, natomiast występuje ona jako część składowa w złożonych 
strukturach kaolinu, talku i mik. 

5) Krzemiany o sieci trójwymiarowej. Przestrzenna sieć tetraedrów Si0 4 jest przyczyną 
wykazywania zerowej wartościowości przez zespół (Si0 2 ) 0 . Sieć ta odpowiada w istocie 
strukturze krzemionki. Ponieważ jest ona elektrycznie obojętna, więc nie może być anio¬ 
nem żadnej soli. Jeżeli jednak w krysztale krzemionki jeden z atomów krzemu, zastąpić 
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atomem glinu, to zmieniony tetraeder Si0 4 ma o jeden elektron mniej, ponieważ liczba 
atomowa glinu jest mniejsza^ o 1 od liczby atomowej krzemu. Strata jednego elektronu 
może być wyrównana przez przyjęcie jednego elektronu z metalu, który w ten sposób 
staje się kationem, a struktura krzemianowa — anionem jednoujemnym. Wzór 
[AlSi m 0 2(1 odpowiada strukturze krzemianu składającego się z jednego atomu 

glinu i m atomów krzemu. Przy dalszym zastępowaniu atomów krzemu atomami glinu, 
gdy struktura zawiera n atomów glinu i m atomów krzemu, wzór ma postać 
[Al„Si m 0 2(w+W2) ]"~. Jeśli n = 1 i m = 3, otrzymujemy wzór (AISigOg) 1 -, który jest anionem 
ortoklazu, K(AłSi 3 Og). 

Budowa krystaliczna krzemianów 

Zasadniczą jednostką krystalograficzną krzemianów jest tetraeder Si0 4 , lecz dla 
wyjaśnienia budowy kryształów rozpatruje się wszystkie atomy jako jony. Centralnym 
jonem tetraedru jest jon Si 4+ , a w narożach znajdują się jony O 2- . Liczba koordynacyjna 
Si 4+ wynosi 4, co zgadza się ze stosunkiem wielkości promieni Si 4 +/0 2 “ (por. tabl. 12.2). 
Promień jonu Si, 4+ (0,50 A) jest tak mały, że jony O 2- w tetraedrze są gęsto upakowane. 
Jony metali, zapewniające elektryczną obojętność struktury i jony krzemu znajdują się 
w tetraedrycznych lub oktaedrycznych lukach między jonami tlenu. 

Zastosowanie powyższego ogólnego stwierdzenia do konkretnych krzemianów można 
zilustrować na przykładzie ortokrzemianu berylu, Be 2 Si0 4 i ortokrzemianu magnezu, 
Mg 2 Si0 4 . W kryształach tych krzemianów jony tlenu tworzą gęsto upakowaną strukturę 
heksagonalną (por. rys. 12.4, str. 377). Komórka elementarna zawiera sześć jonów tlenu, 

sześć luk tetraedrycznych i sześć oktaedrycznych. Jony Si 4+ zajmują ly luk tetraedrycz¬ 
nych w komórce elementarnej. Jony SiO 4 - są elektrycznie zobojętniane kationami 
2(Be 2+ ) lub 2(Mg 2+ ). Dane zawarte w tabl. 12.7 pozwalają wnioskować, że jony Be 2+ 
mogą się zmieścić w lukach tetraedrycznych, a więc w każdej komórce elementarnej 

Be 2 Si0 4 jony Be 2+ zajmują trzy luki tetraedryczne, a 1 y luk pozostaje wolnych. Jony Mg 2+ 

(r = 0,71 A) są zbyt duże, by mogły zajmować luki tetraedryczne, natomiast mieszczą się 
w lukach oktaedrycznych. W komórce elementarnej Mg 2 Si0 4 trzy oktaedryczne luki są 
zajęte przez jony Mg 2+ . Jony Na + i Ca 2+ są tak duże, że nie mieszczą się nawet w lukach 
oktaedrycznych; nie mogą więc istnieć krzemiany o wzorach: Na 2 Si0 4 lub Ca 2 Si0 4 . 

Zamiana jednego z atomów w krysztale 

Budowa sieci gęsto upakowanych jonów tlenu z jonami dodatnimi znajdującymi się 
w tetraedrycznych lub oktaedrycznych* lukach pozwala na zamianę jednego jonu drugim, 
o ile ich promienie jonowe nie różnią się znacznie. Ze względu na tę zmienność składu, 
struktury krzemianu — choć oparta jest ona na prostych zasadach krystalograficznych — 
nie można zidentyfikować na podstawie znajomości składu krzemianu określonego me¬ 
todami analizy chemicznej. 

Istnieją dwa możliwe typy podstawienia w sieci: 

Zastąpienie jednego kationu metalu drugim. Przykładem może 
być oiiwin, który można uważać za ortokrzemian magnezu, w którym około 10% jonów 

44 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 


689 



Mg 2+ zastąpiono jonami Fe 2+ ; skład jego można przedstawić w postaci (Mg,Fe) 2 Si0 4 . 
Ten typ podstawienia można porównać z zamianą jednego metalu alkalicznego na inny 
w ałunach. 

Wprowadzenie tlenku, wodorotlenku lub fluorku metalu 
d o siec i. Budowa krzemianów oparta jest na gęstym upakowaniu jonów tlenu. Takie 
ułożenie atomów można rozpatrywać jako szereg warstw ułożonych jedna na drugiej. 
Każdy związek, którego budowa oparta jest na gęstym upakowaniu jonów tlenu, można 
również uważać za składający się z takich samych warstw ułożonych w dokładnie ten 
sam sposób. Szereg warstw niektórych tlenków lub wodorotlenków metali można wpro¬ 
wadzić między warstwy struktury krzemianowej, nie naruszając zależności, jakie istnieją 
między atomami czy jonami w obu związkach. Prostym tego przykładem jest pokrewień¬ 
stwo między budową minerału chondrodytu, wzór ogólny (Mg 2 Si0 4 ) w [Mg(0H) 2 ] m , i bu¬ 
dową ortokrzemianu magnezu. Na rys. 18.7 przedstawiono rzut struktury Mg 2 Si0 4 , a na 
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Rys. 18.7. Rzut struktury Mg 3 Si0 4 . Małe czarne 
kółka przedstawiają atomy Si, zakreskowane — 
atomy Mg, a białe — atomy O. Cieńszą i grubszą 
linią wyróżniono tetraedry Si0 4 znajdujące się 
na różnej wysokości 


Rys. 18.8. Rzut struktury Mg(OH) 2 . Kółka za¬ 
kreskowane przedstawiają atomy Mg, a białe — 
atomy O. Pokazano powiązanie atomu Mg 
z sześcioma najbliższymi atomami tlenu 


rys. 18.8 — rzut struktury Mg(OH) 2 . Pokazano dwie luki oktaedryczne zawierające jony 
Mg. Na. rys. 18.9 przedstawiono rzut struktury chondrodytu. Z porównania rys. 18.9 
i 18.7 widać, jak zmieniła się struktura Mg 2 Si0 4 przez wprowadzenie warstwy jonów 
Mg 2+ i jonów OH~. W powstałej strukturze jony Si 4+ znajdują się w lukach tetraedrycz- 
nych, a jony Mg 2+ — w lukach oktaedrycznych. Na rysunku pokazano jedną lukę okta- 
edryczną; widać, że wśród otaczających ją jonów O a ~ cztery należą do tetraedru (Si0 4 ) 4- , 
a dalsze dwa do jonów OH~. 



Rys. 18.9. Rzut struktury chondrodytu. Zaznaczono jedną lukę oktaedryczną, zajętą przez atom Mg 
(rys. 18,7, 18.8 i 18.9 podano zą A.F. Wells, Structural Inorganic Chemistry, 2 wydanie, 1950, 

Oxford Uniyersity Press) 
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Można przeprowadzić dalszą modyfikację ortokrzemianu magnezu przez zastą¬ 
pienie niektórych jonów OH~ jonami F~. W wyniku tej operacji otrzymuje się 
(Mg 2 Si 04 )JMg( 0 H) 2 F 2 ] w . Należy zauważyć, że choć zarówno jony ÓH", jak i F~ mpgą 
zastępować’O a “ w jednej z tych złożonych struktur, zawsze zastępowany jest jon 0 2 ~ 
w dodanym tlenku metalu, a nigdy w tetraedrze 1 ) (SiO^ 4- . 

Innym przykładem krzemianu, który można rozpatrywać jako połączony układ tetra¬ 
edrów Si0 4 i struktury tlenku metalu, jest kaolin, Al 2 (0H) 4 Si 2 0 5 , związek o budowie 
warstwowej. Warstwy o składzie (Si 2 0 5 ) rt zbudowane są z tetraedrów Si0 4 , ułożenie któ¬ 
rych jest nieskończonym rozszerzeniem struktury berylu w dwóch wymiarach. Można 
sobie wyobrazić (rys. 18.10), że tetraedry ułożone w płaszczyźnie poziomej stykają się 
wierzchołkami w ten sposób, że wewnętrz¬ 
ne krawędzie tworzą szereg sześcioboków. 

Znajdujący się w każdym narożu atom tlenu 
jest wspólny dla dwu tetraedrów; naroża 
wszystkich tetraedrów skierowane są ku gó¬ 
rze. Strukturę kaolinu można sobie wyobra¬ 
zić jako szereg tetraedrów Si0 4 położonych 
na warstwie gibsytu (por. str. 605) w ten spo¬ 
sób, że niektóre atomy tlenu są wspólne dla 
grupy Si0 4 i warstwy gibsytu. W podobny 
sposób zbudowane są talk i mika. 

Duże znaczenie mają również struktury 
niektórych krzemianów, składające się z łań¬ 
cuchów lub warstw, które zbudowane są R ys . 18.10. Rzut struktury anionu (Si 2 O s )„ w 
z pierścieni zawierających sześć tetraedrów. kaolinie 

Pierścienie te odgrywają dużą rolę w struk¬ 
turze krzemianów, ponieważ wymiary ich pozwalają dokładnie na pomieszczenie w środ¬ 
ku jonu tlenu. Talk ma skład Mg 2 (Si 2 0 5 ) 2 * Mg(OH) a « Związek ten składa się z warstw 
pierścieni zbudowanych z sześciu tetraedrów. Centralny jon tlenu w każdej warstwie po¬ 
chodzi od jonu OH~ z Mg(OH) 2 . Tremolit zbudowany jest z łańcuchów pierścieni 
sześcioczłonowych, w tym przypadku centralny jon tlenu w każdym pierścieniu pocho¬ 
dzi od jonu OH~. 

Większość krzemianów, wśród których bardziej znane są beryl, skalenie, zeolity 
i ultramaryny, nie opiera się na sieci gęsto upakowanych jonów tlenu, lecz reprezentuje 
struktury bardziej otwarte. W berylu istńięje pojedynczy anion krzemianowy, zawierający 
sześć tetraedrów, ułożonych w pierścień, w którego środku nie ma jednak atomu tlenu. 
W strukturze krystalicznej berylu istnieją więc otwarte kanały o tak dużym przekroju, 
że kryształ może okludować atomy helu. 

Makroaniony skaleni mają budowę łańcuchową; ogniwami łańcuchów są pierścienie 
składające się z czterech tetraedrów. Typowymi wzorami skaleni są: Na(AlSi 3 0 8 ) 
i Ca(Si 2 Al 2 O s ). 

Zeolity [np. analcyt, Na(AlSi 2 0 6 ),H 2 0] mają jeszcze bardziej otwartą strukturę. Tetra¬ 
edry łączą się dając pierścienie cztero- i sześcioczłonowe, a te z kolei tworzą sieć przestrzeń- 

a ) Niemniej jednak Li 2 Mo0 4 , Li 2 W0 4 i Li 2 BeF 4 są izomorficzne z fenakitem, Be 2 Si0 4 , a NaF/BeF a 
służy jako model struktury CaO/Si0 2 . 
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ną. Woda lub roztwór wodny może przeciekać przez kanały, a więc kryształ bardzo łatwo § 
pobiera lub oddaje wodę. Kation kryształu może ulegać wymianie na kationy rozpuszczo-f 
nej soli. Np. w analcycie, pod wpływem działania roztworu azotanu srebrowego jon so¬ 
dowy ulega wymianie na jon Ag + . Proces wymiany kationu nazywany bywa niekiedy 
wymianą zasadową. 

Na występowaniu zjawiska wymiany zasadowej opiera się proces zmiękczania wody 
przy pomocy syntetycznego zeolitu, tzw. permutytu, o składzie Na 6 [Al 4 (OH) 12 * AigSigOuJ 1 ). 
Z działającego na permutyt roztworu siarczanu wapniowego wapń usuwany jest w myśl 
następującej reakcji: 

Na 6 [Al 6 Si 6 (OH)i 2 Ó 18 ] -j- 3CaS0 4 = 3Na 2 S0 4 -b Ca 3 [Al 6 Si6 (011X20x8] > 

Pod wpływem działania roztworu chlorku sodowego na zeolit wapniowy zachodzi wy¬ 
miana jonów w przeciwnym kierunku powodując regenerację zeolitu, który może być 
ponownie użyty do usuwania jonów wapniowych. 

Gazy przenikają przez kanały w krysztale zeolitu w wyniku procesu, który jest po¬ 
łączeniem dyfuzji i adsorpcji. Np. w mordenicie, zawierającym kationy sodowe, kanały ^ 
mają średnicę od 4,0 do 4,9 A. Substancja ta szybko okluduje azot i tlen (średnice cząste¬ 
czek wynoszą odpowiednio 3,0 i 2,8 A), a powoli metan i etan (średnica cząsteczki — 
4,0 A), lecz nie" okluduje węglowodorów, mających znacznie większą średnicę cząsteczki. 
Przy zastąpieniu kationów sodu w mordenicie kationami wapnia, średnia kanałów zmniej¬ 
szy się do 3,8 A, i substancja nie będzie absorbować metanu i etanu. Dobierając odpo¬ 
wiedni zeolit i właściwe warunki, można osiągnąć całkowite rozdzielenie gazów, które 
inaczej można rozdzielić jedynie drogą starannej destylacji frakcjonowanej. W ten sposób 
można oddzielić np. butan (tw. 1°C) od izobutanu (tw. — 10°C) 2 ). 

W i e I k o c z ą s t eczkowe związki krzemu zawierające siarkę 

Ultramaryny. Nazwa ta obejmuje grupę związków stosowanych jako pigmenty. Ultra¬ 
maryna, związek o głębokim niebieskim zabarwieniu, ma skład Na 8 (Al 6 Si 6 0 24 )S 2 . Należy 
• zauważyć, że grupa Na 8 (Al 6 Si 6 0 24 ) odpowiada całkowicie powiązanym tetraedrom, w któ¬ 
rym jonem centralnym może być Al 3+ lub Si 4+ . Tetraedry układają się w wielościenne jed¬ 
nostki o kształcie koszy. Powierzchnia „kosza” składa się z ośmiu pierścieni sześcio- 
członowych i sześciu czteroczłonowych. 

Ultramaryny różnią się od omówionych wyżej substancji obecnością jonu ujemnego 
(S 2 ~, Se 2 ", Te 2 ~; Cl" lub SO|~) w jednostce strukturalnej. Kationy sodu mogą być za¬ 
stąpione przez Li+, Tl + , Ca 2+ i Ag + . Substancje te mają rozmaite zabarwienie (od zupełnego 
braku barwy do koloru żółtego i od niebieskiego do fioletowego) w zależności od natury 
zawartych w nich jonów. 

Dwusiarczek krzemu, SiS 2 , otrzymuje się w wyniku ogrzewania mieszaniny pierwiastków 
składowych. Występujący w postaci bezbarwnych igieł związek nie zmienia się pod wpły¬ 
wem działania suchego powietrza, natomiast w wodzie ulega hydrolizie dając Si0 2 i H 2 S. 

ł ) W grupie Al 2 Si 6 Oi 8 istnieje rozbieżność między rzeczywistym stosunkiem (Al -f Si) : O = 8 : 18 
i wartością teoretyczną — 8 : 16. Prawdopodobnie rozbieżność ta spowodowana jest obecnością w zeolicie 
pojedynczych anionów lub niższych polimerów, co obniża stosunek (Al H- Si) : O, ponieważ nie wszystkie 
atomy tlenu są. połączone z dwoma atomami krzemu. 

2 ) Obszerniejsze Omówienie działania sit molekularnych podaje R. M. Barręr, Quart. Rev., 3, 
nr 4 (1949). 
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Struktura dwusiarczki! krzemu zawiera długie łańcuchy tetraedrów o wspólnych kra¬ 
wędziach 


S S S 
^Si^ ^Si^ ^Si^ 


Układ tetraedrów SiS 4 różni się znacznie od układu tetraedrów Si0 4 w krzemianach, 
w których tetraedry zawsze połączone są narożami. W SiS 2 zarówno w atomach Si, jak 
i w atomach S istnieją orbitale d , a więc kąty Si—S—Si i S—Si—S mogą być zbliżone 
do 90° na skutek występowania hybrydyzacji płaskiej. Istnienie tiokrzemianów wydaje 
się być mało prawdopodobne; nie ulega wątpliwości, że chemia grupy SiS 4 nie reprezen¬ 
tuje poziomu porównywalnego z chemią grupy Si0 4 . 


Klasy 2 i 3. Dygonalny i trygonalny stan walencyjny 

Istnieją trzy tlenowe związki krzemu, o których można powiedzieć, że w formie mono- 
merycznej zawierają atom krzemu w trygonalnym stanie walencyjnym. Są to: krzemowe 
odpowiedniki kwasu szczawiowego (HOOSi—SiOOH) tt i kwasu mezoszczawiowego 
(HOOSi—O—SiOOH) w oraz metakrzemian etylu, [(C 2 H 5 0)2Si0] /2 (tw. 233°C). Wszystkie 
te związki są jednak spolimeryzowane. • 

Krzemowy odpowiednik kwasu szczawiowego otrzymuje się w wyniku hydrolizy 
Si 2 Cl 6 . Stanowi on białe, nierozpuszczalne w wodzie ciało stałe, które nie wykazuje włas¬ 
ności kwasowych. Rozpuszcza się w mocnych zasadach z wydzieleniem wodoru, nie two¬ 
rzy soli ani estrów. Odpowiednik kwasu mezoszczawiowego otrzymuje się przez hydrolizę 
Si 3 Cl 8 . Własności jego zbliżone są do własności krzemowego kwasu szczawiowego. Meta¬ 
krzemian etylu otrzymuje się w wyniku działania alkoholu etylowego i małej ilości wody 
na czterochlorek krzemu. Nie jest on analogiem chlorku karbonylu, Cl 2 CO. 

Z powyższego wynika, że atom krzemu nie przybiera dygonalnego ani trygonalnego 
stanu walencyjnego. 

Klasa 4. Związki zawierające tetraedrycznie 
zhybrydyzowany atom krzemu 


Dotychczas omówiono krzem krystaliczny i cząsteczki olbrzymy — SiC,Si 3 N 4 , Si0 2 , 
krzemiany oraz SiS 2 . We wszystkich tych przypadkach atom krzemu występuje prawdo¬ 
podobnie w tetraedrycznym stanie walencyjnym. Obecnie opisane zostaną połączenia 
kowalentne, przypominające ogólnym charakterem odpowiednie związki węgla. 

Wodorki krzemu (silany). Istnieją następujące krzemowodory: SiH 4 , Si 2 H 6 , Si 3 H 8 , 
Si 4 H 10 , W temperaturze pokojowej dwa pierwsze są gazami, pozostałe dwa — cieczami; 
temperatury wrzenia i topnienia tych związków podano w tabł. 18.16. Po destylacji frakcjo¬ 
nowanej pozostają wodorki stałe, mające przypuszczalnie wzory: Si 5 H 12 , Si 6 H 14 ; inne ciało 
stałe, (SiH 2 )^, otrzymuje się w wyniku dżiałania kwasu octowego lodowatego lub alkoho¬ 
lowego roztworu HC1 na stop CaSi. 

Produktem reakcji zachodzącej między chlorowodorem i krzemkiem magnezu jest 
mieszanina wszystkich wodorków, z przewagą wodorków o mniejszej masie cząsteczkowej. 
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Tablica 18.16 

Temperatury topnienia i wrzenia niektórych wodorków krzemu 
oraz ich pochodnych alkilowych, arylowych i halogenowych 


Związek 

Temp, topnienia, 

\°C . 

Temp. wrzenia 

■ \ . °C 

SiH 4 

-185 

, ‘ —111,9 

Si 2 H 6 

-132,5 

-14,5 - 

Si 3 H 8 

\ -117 

+53 

Si 4 H 10 

-90 

+ 109 

SiF 4 

£ 

i. 

o 

ok. —70 

sic h 

-70 

-56,8 

SiBr 4 


+ 153 

SiJ 4 

+120,5 


SiHF 3 

-110 

-80,2 

SiHCl 3 

-134 

.. +32 

Si(CH 3 ) 4 

• . -99 

+27 ' 

Si(C G H 5 ) 4 

+238 

530 , 

Si(CH 3 ) 3 Cl 


+57,3 

Si(CH 3 ) 2 Cł 2 


+70 


Rozdziela się je drogą destylacji frakcjonowanej, prowadzonej w niskiej temperaturze. 
Silan, SiH 4 , najłatwiej otrzymuje się w bezpośredniej reakcji krzemku z bromkiem amo¬ 
nowym, reakcję prowadzi się w ciekłym amoniaku. Niska temperatura wrzenia silanu 
(— 112°C) pozwala na odparowanie go z roztworu. Czysty silan można również otrzymać 
przez Ogrzewanie krzemomrówczanu trójetylowego (który z kolei otrzymuje się działając 
trójchlorosilanem na etanolan sodowy) z sodem 

4SiH(OC 2 H 5 ) 3 = SiH 4 + 3Si(OC 2 H 5 ) 4 

lub traktując czterochlorek krzemu glinowodorkiem litowym. Krzemowodory rozkła¬ 
dają się w wyniku ogrzewania do temp. ok. 300°C i pod wpływem działania promieni 
nadfioletowych; w powietrzu zapalają się samorzutnie. W zetknięciu z halogenami w tem¬ 
peraturze pokojowej eksplodują, natomiast przy przepuszczaniu silanu nad krystalicznym 
bromem w temp. — 80°C otrzymuje się mieszaninę SiH 3 Br i SiH 2 Br 2 . Pod wpływem dzia¬ 
łania suchego chlorowodoru na silan w obecności chlorku glinowego tworzy się miesza¬ 
nina SiH 3 Cl (krzemochloroform) i SiH 2 Cl 2 w myśl równania 

SiH 4 + HC1 - $iH 3 Cl + h 2 

Krzemowodory mają silne własności redukujące, co ilustrują następujące reakcje: 

. SiH 4 + 2CuS0 4 = Cu 2 Si + 2H 2 S0 4 
SiH 4 + 4AgN0 3 = 4Ag + Si + 4HN0 3 

Woda zawierająca ślady wodorotlenku sodowego (lecz nie czysta woda) rozkłada wo¬ 
dorki krzemu, dając uwodnioną krzemionkę i wodór 
: ? Si 2 H 6 + 2H a O + 4NaOH — 2Na 2 Si0 3 + -7H 2 

Etan nie daje reakcji tego typu. Dwusilan i trójsilan reagują gwałtownie z czterochlorkiem 
węgla i z chloroformem w myśl równania 

Si 2 H 6 + 2CC1 4 = 2SiCl 4 + 2C + 3H 2 
Dwusilan rozpuszcza się w benzenie i dwusiarczku węgla. 
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Alkilowe i arylowe pochodne silanów. Czteroalkilosilan najłatwiej otrzymać można 
działając związkami Grignarda na czterochlorek krzemu; w miarę postępu reakcji zmniejsza 
się jej szybkość. Regulując proporcje reagentów można zastąpić 1, 2, 3 lub 4 atomy halo¬ 
genu w czterochlorku lub też otrzymać mieszaninę pochodnych. Ostatni atom chloru 
można podstawić dopiero w temp. 100°C. Pochodne czteroalkilowe, w przeciwieństwie do 
krzemowodorów, są bardzo trwałe. Nie działają na nie: powietrze, woda, stężony wodoro¬ 
tlenek potasowy i stężony kwas siarkowy w normalnej temperaturze. Reagują one po¬ 
woli z halogenami, które zastępują atomy wodoru w rodniku węglowym. Trwałe są także 
pochodne czteroarylowe. Wodór w temp. 450°C i pod ciśnieniem 75 Atm nie oddziałuje 
na nie. Brom i pięciochlorek fosforu reagują na gorąco, Odrywając grupy fenylowe. 
Kwas azotowy reaguje z pochodnymi czteroarylowymi, dając pochodne jednonitrowe 
(tj. każda grupa fenylowa staje się grupą jednonitrofenylową); w związkach tych grupa 
nitrowa zachowuje się tak samo jak w związkach organicznych. 

Pochodne silanu, zawierające w cząsteczce trzy grupy alkilowe, zachowują się podobnie 
jak pochodne czteroalkilowe — np. (C 2 H 5 ) 3 SiH jest odporny na działanie powietrza 
i stężonego kwasu siarkowego. Dymiący kwas siarkowy powoduje przemianę tęgo związku 
w eter, (C 2 H 5 ) 3 Si—O—Si(C 2 H 5 ) 3 . Pod wpływem działania bromu atom wodoru ulega 
podstawieniu atomem bromu, ą metylolit daje CH 3 Si(C 2 H 5 ) 3 i wodorek litu. Jeśli jednak 
cząsteczka zawiera, tylko jedną lub dwie grupy alkilowe, to związek jest niemal tak aktyw¬ 
ny chemicznie jak silan. ĆH 3 SiH 3 wytrząsany z rtęcią lub tlenem wybucha; jest on nie¬ 
rozpuszczalny w wodzie, lecz w obecności mocnych zasad zachowuje się jak silan 

CH 3 SiH 3 + 3H a O = CH 3 Si(OH) 3 + 3H 2 

Rodniki: (C 2 H 5 ) 3 Si— i (C 6 H 5 ) 3 Si— zachowują się jak jony słabo amfoteryczne, co zostało 
potwierdzone istnieniem LiSi(C 2 H 5 ) 3 i LiSi(C 6 H 5 ) 3 . Związki (C 2 H 5 ) 3 SiH i (C 6 H 5 ) 3 SiH re¬ 
agują w ciekłym amoniaku z amidkiem potasowym w myśl następującego równania 
2(C 2 H 5 ) 3 SiH + KNH 2 = 2H 2 + [(C 2 H 5 ) 3 Si] 2 NK 

sól potasową otrzymuje się w postaci bezbarwnych kryształów. Z drugiej strony 
(C 2 H 5 ) 3 SiH i (CH 3 ) 3 SiH reagują z oleum dając odpowiednio [(C 2 H 5 ) 3 Si] 2 S0 4 (tw. 170°C, 
12 mm Hg) i [(CH 3 ) 3 Si] 2 S0 4 (tt. 57°C). 


Halogenki krzemu 

Czterofluorek krzemu, SiF 4 , jest silnie dymiącym w wilgotnym powietrzu gazem, 
kondensującym na ciało stałe w temp. —97 G C pod ciśnieniem 1 Atm. Otrzymuje się go 
następującymi metodami: 

1) działanie fluoru na krzem (następuje natychmiastowe zapalenie), 

2) ogrzewanie mieszaniny CaF 2 ,SiO a i stężonego H 2 S0 4 ; przede wszystkim zachodzi 

reakcja ’ 

4HF + Si0 2 = SiF 4 + 2H a O 

3) wkraplanie roztworu krzemionki w 70%-owym HF do nadmiaru stężonego H 2 S0 4 

(modyfikacja reakcji 2); nadmiar HF usuwa się w postaci HS0 3 F, ' 

4) ogrzewanie BaSiF e 

• BaSiF 6 — BaF 2 -f- SiF 4 | 

Gaz zbiera się nad rtęcią; jeśli jest on zupełnie suchy, to nie oddziałuje na szkło. 
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Czterofluorek krzemu jest niepalny i gasi palącą się świecę. W wodzie hydrolizuje 
częściowo w myśl następujących równań: 

SiF 4 + 2H 2 0 = SiO a + 4HF 
SiF 4 + 2HF = H 2 SiF 6 

Ogrzewany z sodem lub z potasem pali się 

4K + 2SiF 4 = K 2 SiF 6 + 2KF 4 - Si 

Reakcja czterofluorku krzemu z CaO lub BaO przebiega z żarzeniem 

SiF 4 4- 2CaO = 2CaF 2 4- Si0 2 

Czterochlorek krzemu, SiCl 4 , jest bezbarwną, dymiącą cieczą. Otrzymuje się go w wy- 
niku przepuszczania chloru w podwyższonej temperaturze nad następującymi substancjami: 

1) bezpostaciowy krzem, 

2) żelazokrzem, 

3) mieszanina krzemionki i sproszkowanego magnezu, 

4) mieszanina krzemionki i węgla, * 

oraz przez przepuszczanie pary czterochlorku węgla nad ogrzaną krzemionką. Cztero¬ 
chlorek krzemu, aczkolwiek jest związkiem trwałym, reaguje gwałtownie z wodą. Z amo¬ 
niakiem daje dwuamidek, Si(NH) 2 , i NH 4 C1. 

Czterobromek krzemu otrzymuje się podobnymi metodami jak czterochlorek krzemu. 

Czterojodek krzemu otrzymuje się przez przepuszczanie pary jodu nad gorącym 
krzemem. 

Sześciohalogenkowe pochodne krzemu. Si 2 F 6 , białe ciało stałe, otrzymuje się w wyniku 
ogrzewania Si 2 Cl 6 z fluorkiem cynkowym. Hydrolizuje on pod wpływem działania wil¬ 
goci zawartej w powietrzu, tworząc krzemowy odpowiednik kwasu szczawiowego, ciało 
stałe o własnościach wybuchowych (por. str. 693). 

Si 2 Cl 6 , bezbarwna ciecz, powstaje obok SiCl 4 w czasie przepuszczania chloru nad 
ogrzanym krzemem, żelazokrzemem lub Si 2 J 6 . Związek ten najdogodniej otrzymuje się 
przez działanie chloru na krzemek wapnia. Ogrzewany do temp. 350°C rozkłada się z wy¬ 
dzieleniem Si i SiCl 4 . Pary tego związku ogrzewane w powietrzu zapalają się. Ciecz dymi 
w wilgotnym powietrzu, tworząc krzemowy kwas szczawiowy. 

Si 2 Br 6 , tworz> się w wyniku działania bromu na gorący krzem lub Si 2 J 6 , 

Si 2 J 6 tworzy się w wyniku reakcji czterojodku krzemu z rozdrobnionym srebrem 
w temp. 280°C zachodzącej w myśl równania 

2SiJ 4 4 - 2Ag ~ 2AgJ + J 3 Si ■ SiJ 3 

Halogenosilany. Istnieje szereg pochodnych silanów, w których niektóre atomy wo¬ 
doru zastąpiono atomami halogenu. Do związków tego typu należą m.in. dwie ważne 
pochodne: trójfluorosilan i trójchlorosilan (por. str. 694). Trójfluorosilan jest palnym 
gazem, tworzącym się w wyniku oddziaływania trój chlor osilanu na fluorek cynowy 

4SiHCl 3 4 - 3SnF 4 = 4SiHF 3 4 - SSnCl, 

Rozkłada się on podczas ogrzewania i reaguje z wodą w myśl równań: 

4SiHF 3 = 3SiF 4 4 - 2H 2 4 - Si i 2SiHF 3 4 - 2H 2 0 = Si0 2 4 - H 2 ŚiF 6 4 - 2H 2 

Hydroliza halogenosilanów. Można przypuszczać, że bezpośrednim skutkiem hydro¬ 
lizy powinno być zastąpienie atomu halogenu grupą OH 

SiH 3 Cl-» SiH 3 OH 
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SiH 2 Cl 2 -* SiH 2 (OH) 2 
SiHCl 3 -+ SiH(OH) 3 

Tendencja do tworzenia wiązania Si—O—Si jest jednak tak duża, że niemożna wyodrębnić 
nawet związku jednowodorotlenowego; produktem reakcji wody z SiH 3 Cl jest siloksan, 
H 3 Si—O—SiH 3 (patrz str. 699). Można się spodziewać, że diol będzie tworzył H 2 SiO, 
analog formaldehydu. Istotnie, otrzymano produkt o tym składzie, jednak związek ten 
polimeryzuje, co z pewnością jest związane z międzycząsteczkowym wydzielaniem wody 
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przy czym tworzy się H 2 (OH)Si—(OSiH 2 ) n —OSiH 2 (OH). Tworzenie polimerów tego 
typu wskazuje na: 1) dążność do wytworzenia wiązania Si—O—Si i 2) dążność atomu- 
krzemu do „uniknięcia” hybrydyzacji trygonalnej. 

Szereg ciekawych związków otrzymano w wyniku hydrolizy trójhalogenosilanów. 
Działanie lodowato zimnej wody na trójchlorosilan daje krystaliczny bezwodnik krzemo- 
mrówkowy [(HSiO) 2 0] rt . Można sobie wyobrazić następujący przebieg polimeryzacji: 


OH 

HSiCl 3 -»H—Si—OH- 

V 




O 
. 1 


Si 


1 

Si 

Si 

l\ . 

/IV /I 

H O 

o 

H 

O OH 

\ 

/ 


V/ 

Si 


Si 


\ 




H 


H | 

( 

) 


O 


H 


H 1 


/ 


\ 

S 

i 


Si 

/ 

\ 


/ \ 

H O 

O 

H 

O OH 

1/ 

\i/ \i 

Si 


Si 

i 

Si 



1 

O 



Budowa otrzymanego w ten sposób związku zbliżona jest do budowy miki. Związek za¬ 
wiera atomy wodoru związane bezpośrednio z atomami krzemu i wykazuje niektóre 
własności silanu. Jest silnym środkiem redukującym; podczas redukcji jeden atom wo¬ 
doru każdej z dwu sąsiadujących ze sobą cząsteczek zostaje zastąpiony jednym, wspólnym 
atomem tlenu. W ten sposób powstaje nowe wiązanie Si—O—Si 
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Podobny proces zachodzi podczas ogrzewania bezwodnika krzemomrówkowego do temp. 
507°C — z cząsteczki zostaje wówczas usunięty wodór i pozostaje tlenek (Si 2 0 3 )„. 

Silikony. Strukturę krzemionki (por. str. 685) przedstawia się jako układ przestrzenny 
atomów krzemu, połączonych atomami tlenu. Jeśli niektóre atomy tlenu zostaną usu¬ 
nięte lub zastąpione grupami alkilowymi czy arylowymi, połączonymi tylko z jednym 
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atomem krzemu, wówczas otrzymuje się strukturę silikonu. Istnieją trzy typy silikonów 
różniące się budową: silikony przestrzenne, pierścieniowe i łańcuchowe. Ponieważ trudno 
oddać na papierze przestrzenny układ tetraedrów Si0 4 , przeto dla uproszczenia przed¬ 
stawiono poniżej dwuwymiarowo strukturę krzemionki 


Si—O—Si—O—Si 

i I I 
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I I I. 

Si—o—Si—O-Si—O 
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Podobnie można przedstawić trzy typy silikonów: 

1) silikony o budowie przestrzennej (trójwymiarowe) 
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2) silikony pierścieniowe (płaskie) 
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3) silikony łańcuchowe (siloksany) 
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Silikonów nie otrzymuje się bezpośrednio z krzemionki, 6 lecz przez hydrolizę alkilo- lub 
arylohalogenosilanów; wynik hydrolizy ilustruje ńąjlepiej dążność atomu krzemu do 
„unikania” przyjęcia trygonalnego stanu walencyjnego. Dwuchlorodwumetylometan w cza¬ 
sie hydrolizy natychmiast wydziela z cząsteczki wodę, dając trygonalnie zhybrydyzowany 
atom węgla w cząsteczce acetonu 

CH 3 Cl CH S OH CH 3 

^c^ Nx c=o + h 2 o 

/ \ / \ / . 

ch 3 Cl ch 3 oh ch 3 
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lecz odpowiedni związek krzemowy tworzy silikony, w których atom krzemu w dalszym 
ciągu pozostaje zhybrydyzowany tetraedrycznie. Można przypuszczać, że rezultatem 
pierwszego etapu hydrolizy jest powstanie diolu silikonowego, % choć w przypadku po¬ 
chodnych alkilowych nie udało się go wyodrębnić 

ch 3 Cl ch 3 oh 
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Usunięcie wody z diolu silikonowego prowadzi (jak widać to na schemacie) do polimery¬ 
zacji, której ostatecznym produktem jest mieszanina liniowych cząsteczek HOSi(CH 3 ) 2 • 

• [0 2 Si(CH 3 ) 2 ]„ • Si(CH 3 ) 2 OH, i związków pierścieniowych powstających na skutek wy¬ 
dzielenia wody z grupy łańcuchów. Dążność do polimeryzacji tego typu jest tak duża, 
że nawet silanol łatwo kondensuje tworząc siloksan, • H 3 Si—O—SiH 3 , bezbarwny i po¬ 
zbawiony zapachu gaz o tt. —144°C i tw. — 15,2°C. Siloksan otrzymać można działając 
wodą na SiH 3 Br. Hydroliza związków krzemu zawierających grupę organiczną i trzy 
atomy halogenu prowadzi do utworzenia przestrzennych silikonów typu 1). 

Silikony znajdują zastosowanie przemysłowe — na ogół są odporne na działanie pod¬ 
wyższonej temperatury, są dobrymi izolatorami elektrycznymi, odznaczają się hydrofo- 
bowością i niewielką lotnością. Silikony o budowie przestrzennej mają własności zbliżone 
do kauczuku i zachowują elastyczność nawet w niskich temperaturach. Można otrzymać 
cały szereg silikonów o strukturze dwuwymiarowej, wykazujących różną, w zależności 
od długości łańcucha polimeru, lepkość, w niewielkim stopniu zależną od zmian tempe¬ 
ratury. Znajdują one zastosowanie w układach hydraulicznych i w kondensatorach elek¬ 
trycznych. . . 

Kontrolowanie stopnia polimeryzacji, niezbędne przy produkcji silikonów dla celów 
przemysłowych, można osiągnąć następującymi metodami: 

1) wprowadzenie przed hydrolizą pewnej ilości R 3 SiCl lub SiCl 4 ; pierwszy związek 
nie pozostawiając grup OH w położeniach krańcowych hamuje wzrost łańcucha, drugi 
tworzy pewną liczbę wiązań poprzecznych, 

2) kontrolowane utlenianie, co zwiększa liczbę wiązań poprzecznych dzięki wpro¬ 
wadzeniu —O— w miejsce usuwanej pary grup alkilowych lub arylowych, 

3) dodanie niewielkiej ilości stężonego H 2 S0 4 , co otwiera wiązania Si—O—Si two¬ 
rząc ulegające hydrolizie grupy Si • HS0 4 . Obecność grup Si(CH 3 ) 3 powoduje zakoń¬ 
czenie łańcucha. W ten sposób można zamienić silikony pierścieniowe w liniowe. 

Alkilowe i arylowe pochodne halogenosilanów. W tych pochodnych silanów pierwotne 
atomy wodoru cząsteczki silanu zostają zastąpione częściowo atomami halogenu, a czę¬ 
ściowo grupami alkilowymi i arylowymi. Kilka związków tego typu przedstawiono w tabl. 
18.16. Są to lotne substancje o niemiłym zapachu. 

Hydroliza alkilowych i arylowych pochodnych halogenosilanów; silikole. Alkilowe 
i arylowe pochodne halogenosilanów ulegają hydrolizie pod wpływem działania wody. 
Pochodne jednohalogenowe dają proste silikole 

(CH 3 ) 3 SiCl + H 2 0 = (CH 3 ) 3 SiOH -f HC1 
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które destylują bez rozkładu w temperaturach wrzenia, wynoszących dla pochodnych 
metylowych, etylowych i ^-propylowych odpowiednio: 98,6°C; 154°C i 207°C. Silikole 
reagują powoli z sodem, tworząc związki typu R 3 SiONa, które rozpuszczają się w eterze 
i w węglowodorach aromatycznych — mogą mieć więc charakter kowalentny. Z kwasami 
tworzą estry zmydlane szybko przez wodę. Przechowywane nad P 2 0 5 tracą wodę, dając 
siloksan w myśl równania 

(CH 3 ) 3 SiOH + HOSi(CH 3 ) 3 = (CH 3 ) 3 Si—O—Si (CH 3 ) 3 + H a O 

Sześcioetylosiloksan (tw. 231°C) otrzymuje się w wyniku reakcji między pięciotlenkiem 
fosforu i trójętylosilikolem, (C 2 H 5 ) 3 SiOH, lub pod wpływem działania dymiącego kwasu, 
siarkowego na trójetylosilan. 

Alkilowe pochodne dwuhalogenosilanów dają w wyniku hydrolizy silikony (pór., 
str. 697); dioli przejściowych nie otrzymano. Pochodne arylowe tworzą w wyniku hydro¬ 
lizy diole, np. (C 6 H 5 ) 2 Si(OH) 2 (tt. 139°C), natomiast ogrzewane powyżej temperatury 
topnienia tworzą silikony. W zależności od charakteru grupy alkilowej otrzymuje się; 
różne produkty hydrolizy. W wyniku hydrolizy pochodnej butylowej (III) trójhalogeno- 
silanu otrzymuje się interesujący związek - 
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Badania rentgenograficzne wskazują, że budowa jego jest zbliżona* do budowy sześcio- 
metylenoczteroaminy, adamantanu i tiozwiązku, który można traktować jako pochodną 
adamantanu (grupy metylenowe zastąpione atomami siarki) 
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szeiściometylenoczteroamina „sześciotiopochodna” adamantanu 
SMoaminy 1 ). Nie są znane pierwszo- i drugorzędowe sililoaminy, natomiast otrzy¬ 
mano związek trzeciorzędowy (SiH 3 ) 3 N. Wyniki badań dyfrakcji elektronów pozwalają 


Ó Grupa sililowa — SiH 3 odpowiada grupie metylowej — CH 3 . 


700 



wnosić, że cząstebzka trzeciorzędowej sililoaminy jest płaska, a zatem niezhybrydyzo- 
wany orbital p atomu azotu musi się łączyć z orbitalami d atomów krzemu, tworząc nie- 
złokałizowane orbitale nd. Niezwykle mała odległość Si—N w cząsteczce i brak charak¬ 
teru donorowego potwierdzają ten pogląd na budowę cząsteczki. Trzeciorzędowa sililo- 
amina nie reaguje z tak silnym akceptorem elektronów jak dwuborowodór i tworzy 
związek addycyjny z trójfluorkiem boru jedynie w zakresie temperatur od — 40°C do 
—80°C. 

W temp. — 80°C trzeciorzędowa sililoamina reaguje z bromodwuborowodorem w myśl 
równania 

2(SiH 3 ) 3 N + 2B 2 H 5 Br = 2(SiH 3 ) 2 NBH 2 + 2SiH 3 Br + B 2 H 6 

Produkt reakcji pod wpływem działania dwuborowodoru w niskiej temperaturze daje 
polimeryzujący związek (SiH 3 ) 2 NB 2 H 5 , analogiczny do N,N-dwumetyloaminodwuboro- 
wodoru (por. str. 588). Pochodne krzemu zawierające atomy boru zapalają się samo¬ 
rzutnie w powietrzu. 

Czterosililohydrazyna, (SiH 3 ) 2 N • N(SiH 3 ) 2 , podobnie jak trzeciorzędowa sililoamina, 
nie wykazuje dostrzegalnych własności akceptorowych lub donorowych. 

Klasa 6. Związki zawierające oktaedrycznie 
zhybrydyzowany atom krzemu 

Atom krzemu w oktaedrycznym stanie walencyjnym występuje w kompleksach /3- 
-dwuketonowych i w kompleksowych anionach fluorokrzemowych [SiFg~]. Kompleksy 
j8-dwuketonowe są kompleksami kationowymi, ponieważ atom krzemu* by móc uru¬ 
chomić trzy wiązania kowalentne i trzy wiązania jonowe, musi utracić jeden , elektron. 
Pochodna żw-acetyloacetonianowa ma więc budowę następującą: 



Związek ten otrzymuje się działając czterochlorkiem krzemu na acetyloąceton w roztwo¬ 
rze chloroformowym; wydzielający się w postaci ciała stałego związek ma wzór 
(A 3 Si)Cl,HCl. - 

Kwas fluorokrzemowy, H 2 SiF 6 , i fluorokrzemiany. Nie otrzymano czystego kwasu 
fluorokrzemowego; suchy czterofluorek krzemu i kwas fluorowodorowy nie reagują 
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ze sobą. Kwas fluorokrzemowy tworzy się w roztworze pod wpływem działania wodnego j 
roztworu kwasu fluorowodorowego na krzemionkę w myśl równania J 

SiO a + 6HF = H 2 SiF 6 + 2H 2 0 

HgSiFg powstaje również w wyniku reakcji czterofluorku krzemu z wodą 

3SiF 4 + 2H a O = 2H 2 SiF 6 -f Si0 2 

Można otrzymać stężony roztwór kwasu, lecz w czasie odparowywania następuje rozkład 
przebiegający w myśl następującego równania . 

H 2 SiF 6 = SiF 4 + 2HF 

Z roztworów wodnych krystalizują hydraty dwu- lub czterowodne. Kwas fluorowodoro- 
krzemowy jest mocnym kwasem; w wodzie jest on zjonizowany w tym samym stopniu, 
jak kwas siarkowy. Reaguje z mocnymi zasadami 

2NaOFI -}- FI 2 SiF 6 = Na 2 SiF 6 + 2II 2 0 

Na 2 SiF 6 + 4NaOH = 6NaF + SiO a + 2H a O / 

Punkt końcowy miareczkowania (wobec fenoloftaleiny) osiąga się dopiero po zakoń¬ 
czeniu reakcji opisanej drugim równaniem. 

Kwas fluorokrzemowy tworzy szereg "soli; solę metali silnie elektrododatnich (Na, 

K, Ba) są słabo rozpuszczalne, natomiast lepiej rozpuszczają się sole metali mniej elektro- ■ 
dodatnich (Li, Ca, Sr). Rozpuszczalności niektórych soli w temp. 17—20°C wynoszą: 

Na — 0,65;. K — 0,12; Rb — 0,16; Cs — 0,027; Ba — 0,027 g/100 ml wody. Anion 
[SiFg~] ma budowę oktaedryczną. Odpowiednie związki z chlorem, bromem i jodem nie 
są znane. 

GERMAN 

GERMAN WOLNY 


German jest szarawobiałym kruchym metalem, tworzącym ośmiościenne kryształy 
o sieci typu diamentu. Nie jest zbyt aktywny chemicznie, choć reaguje łatwiej niż krzem. 
Główne reakcje germanu przedstawiono w tabl. 18.17. 


Reakcje germanu 


Tab lica 18.17 


Reagent 

Warunki reakcji 

Przebieg i produkt reakcji 

Powietrze 

na zimno 

nie reaguje 


W temperaturze czeiwonego żaru 

Ge0 2 

Cl 2 

w temp. 100—180°C 

GeCl 4 (bardzo drobno sproszkowany 
metal zapala się samorzutnie) 

HC1 

gazowy nad gorącym metalem 

GeHCl s 


rozcieńczony lub stężony o temp. do 
90°C 

nie reaguje 

h 2 so 4 

rozcieńczony 

nie reaguje 


stężony 

rozpuszczanie 

hno 3 

stężony 

rozpuszczanie 

Woda 

na zimno 

nie reaguje 


w temp. powyżej 200°C 

reaguje 

KOH 

rozcieńczony roztwór 

reaguje tylko w obecności H 2 0 2 *) 


stopiony 

spalanie się białym płomieniem 


*) Roztwór wodorotlenku sodowego zawierający nadtlenek wodoru jest dobrym rozpuszczalnikiem 
germanu. 
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ZWIĄZKI GERMANU 

German jest mniej elektroujemny niż uprzednio omawiane pierwiastki i wykazuje 
więcej cech metalicznych niż węgiel lub krzem. Atom germanu jednak nie wykazuje ten¬ 
dencji do^. oddania swoich czterech elektronów walencyjnych i utworzenia jonu Ge 4+ < 
German znajduje się w grupie IYG układu okresowego między krzemem, który tworzy 
tylko jeden bliżej nie określony związek zawierający krzem dwuwartościowy — SiO, 
i cyną, która— znajdując się w drugim stopniu utlenienia—tworzy cały szereg związków 
określanych mianem cynawych. Nieliczne znane związki germanu dwuwartościowego 
omówiono poniżej. Wszystkie one są ciałami stałymi; brak jest dowodów na to, że 
atom germanu tworzy dwa wiązania kowalentne w cząsteczce. W większości związków 
german występuje jako pierwiastek czterowartościowy. 

Jedną z bardziej typowych własności krzemu jest silne wiąząnie Si—O—Si; istnienie 
tego wiązania przejawia się w dużej liczbie i trwałości krzemianów oraz w dążności hydro¬ 
ksylowych pochodnych krzemu (tworzonych w wyniku hydrolizy halogenosilanów, patrz 
str. 697) do kondensowania na siloksany i silikony. Wiązanie Ge—O jest natomiast sto¬ 
sunkowo słabe. W niektórych krzemianach grupa Ge0 4 może zastępować grupę Si0 4 , 
lecz nie można nawet porównać własności krzemianów i germanianów. Hydroliza halo- 
genogermanów prowadzi do GeO a , a nie do związków zawierających wiązania Ge—O—Ge. 
Wiązanie Ge—Ge, będące tak samo mocne jak wiązanie Si—Si (42,5 kcal), występuje 
w nietrwałych poligermanach i bardziej trwałych ich pochodnych alkilowych i arylowych. 

Struktura orbitalowa atomu germanu w różnych typach związków zasługuje na krótkie 
omówienie. Dwuwartościowy atom germanu musi zachować dwa elektrony w orbitalu 
atomowym 4s jako parę bierną, dwa elektrony 4 p mogą być usunięte, dając jon Ge 2+ , 
lub mogą ulec hybrydyzacji tworząc parę orbitalów zhybrydyzowanych, nie zawierają¬ 
cych elektronów s . Dwuwartościowy atom germanu nie może zawierać wolnej pary w jed¬ 
nym z trzech trygonalnie zhybrydyzowanych orbitalów, ponieważ istnieje pewność (patrz 
niżej), że atom germanu nie występuje nigdy w trygonalnym stanie hybrydyzacji. 

Podobnie jak krzem, german nie tworzy żadnych związków analogicznych do acety¬ 
lenu lub etylenu, dzięki czemu można było uzyskać pewność, że atom germanu nie może 
być zhybrydyzowany dygonalnie lub trygonalnie. Sześciofenylodwugerman nie dysocjuje 
na rodniki, a zatem nie istnieją związki germanu analogiczne do trójfenylometylu. Trygo- 
nalnej hybrydyzacji atomu germanu wymagałby związek Ge 6 (C 6 H 5 ) 6 (patrz str. 708), 
jeśli wzór jego sformułowano poprawnie — byłoby jednak dziwne, że german przyjmuje 
trygonalny stan walencyjny tylko w tym jednym związku, nie mającym analogów wśród 
związków krzemu lub cyny. 

German, podobnie jak węgiel i krzem, tworzy wiele związków, w których jego atom 
znajduje się w tetraedrycznym stanie walencyjnym. Przyjmuje też oktaedryczny stan wa¬ 
lencyjny, w którym tworzy jedynie kompleksy obojętne i anionowe, nie tworząc kom¬ 
pleksów kationowych. 

ZWIĄZKI ZAWIERAJĄCE GERMAN W DRUGIM STOPNIU UTLENIENIA 

Związki germanawe, zawierające german w drugim stopniu utlenienia, niewątpliwie 
występują w przyrodzie, w przeciwieństwie do tlenku krzemu, istnienie którego jest wątpli¬ 
we, lecz są mniej trwałe niż związki cynawe lub ołowiawe. Wszystkie związki germanawe, 
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do których należą: GeNH, GeO, GeS, halogenki typu GeX 2 i kilka kompleksów typu | 
Cs[GeCl 3 ], są ciałami stałymi. Siarczek germanawy ma zniekształconą strukturę typu 
chlorku sodowego, a jodek germanawy strukturę typu CdJ 2 . W obu przypadkach atom 
metalu ma liczbę koordynacyjną 6; w związkach tych atom Ge może też przybierać okta- 
edryczny stan walencyjny. Wydaje się być możliwe, że atom germanu w kompleksie ■ 
Cs[GeCl 3 ] występuje w tetraedrycznym stanie walencyjnym, mając jeden z orbitalów 
obsadzony przez wolną parę elektronową. 

Tlenek germanawy, GeO, otrzymuje się następującymi metodami: 

1) działanie wody ńa GeCl 2 , 

2) redukcja wodnego roztworu dwutlenku germanu kwasem podfosforawym, 

3) działanie wody lub amoniaku na GeHCl 3 , 

4) redukcja dwutlenku germanu germanem lub tlenkiem węgla w temp. 900°C, 

5) działanie dwutlenku węgla na german w temp. 700—900°C, w myśl równania 

Ge + CO a — GeO + CO 

Tlenek germanawy jest czarnym proszkiem, rozkładającym się w temp. 500°C z wytworze¬ 
niem Ge i Ge0 2 . Jest odporny na działanie powietrza w temperaturach normalnych, lecz 
po ogrzaniu utlenia się łatwo (podobnie działają pospolite środki utleniające). Jest niemal 
nierozpuszczalny w wodzie; w niewielkim stopniu ulega działaniu kwasów i mocnych 
zasad. ~ 

Pod wpływem działania mocnych zasad na GeHCl 3 powstaje żółta, uwodniona postać 
tlenku; ma on odczyn słabo kwaśny i przechodzi w germaniany. Jest on słabszym kwasem 
niż kwas octowy, lecz mocniejszym niż Sn(OH) 2 lub Pb(OH) 2 . Rozpuszcza się w gorą¬ 
cych roztworach zasad. 

Odległość Ge—O określona na podstawie badań widma tlenku germanawego w nad¬ 
fiolecie wynosi 1,65 A. 

Siarczek germanawy, GeS, otrzymuje się w wyniku redukcji dwusiarczku germanu, 
GeS 2 , za pomocą germanu, wodoru lub mieszaniny wodoru i siarkowodoru w wysokiej 
temperaturze. Siarczek germanawy jest czerwonym ciałem stałym o tt. 625°C; sublimują- 
cym w temp. 430°C. Ogrzewany w powietrzu utlenia się do Ge0 2 i SO a . Rozpuszcza 
się w gorących roztworach mocnych zasad dając czerwono zabarwiony roztwór. Forma 
bezpostaciowa jest łatwo rozpuszczalna w rozcieńczonym kwasie solnym. 

Siarczek germanawy wytrąca się podczas przepuszczania siarkowodoru przez nieco 
zakwaszony roztwór związków germanawych; osad jest rozpuszczalny w żółtym siarczku 
amonowym. Sieć krystaliczna odpowiada silnie zniekształconej sieci typu chlorku so¬ 
dowego. 

Halogenki germanawe. Własności halogenków germanu podano w tabl. 18.18. 

Chlorek germanawy reaguje z tlenem w temperaturze pokojowej, dając Ge0 2 i GeCl 4 ; 
reaguje również z wodą, w wyniku czego powstaje Ge(OH) 2 , natomiast podczas reakcji 
z chlorowodorem tworzy się GeHCl 3 . Analiza rentgenograficzna wskazuje, że GeJ 2 ma 
warstwową budowę typu CdJ 2 . Długość wiązania Ge—J wynosi 2,94 A. Jodek germa¬ 
nawy reaguje z ciekłym amoniakiem, dając imidek germanawy, GeNH, występujący w po¬ 
staci nierozpuszczalnego żółtego proszku. 

Otrzymano kompleksy typu Cs(GeCl 3 ). Są one higroskopijne i hydrolizują pod wpły¬ 
wem działania wody. Ćs(GeJ 3 ) otrzymuje się dodając CśJ do roztworu Ge(OH) 2 w HJ. 
Związek ten reaguje z NH 4 J dając NH 4 (GeJ 3 ). 
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Tablica 18.18 

Niektóre własności halogenków germanu 



GeF 2 

GeCl 2 

GeBr a 

GeJ 2 

Charakterystyka 

biały proszek 

bladożółte ciało 

bezbarwne ciało 

bladożółte ciało 

ogólna 


stałe 

stałe 

stałe 

Wynik działania 

sublimacja 

rozkład 

stopienie w temp. 

sublimacja i roz- 

ciepła 



122°C 

kład 

Temperatura roz¬ 

300 (z utworzeniem 

450 (z utworzeniem 

powyżej 122°C 


kładu, °C 

GeF 4 i Ge) 

GeCl 4 i Ge) 

. -i 


Metody otrzymy¬ 

przepuszczanie 

przepuszczanie 


reakcja HJ - 

wania 

GeF 4 nad Ge 

GeCl 4 lub GeHCl 3 


z GeH 4 


w temp. 250°C 

nad Ge w temp. 





430°C 




ZWIĄZKI ZAWIERAJĄCE GERMAN W CZWARTYM STOPNIU UTLENIENIA 

Klasa 1. Struktury wielkocząsteczkowe o wiązaniach mających 
charakter częściowo jonowy, a częściowo kowalentny 

Azotek germanu, Ge 3 N 4 (por. str. 710), ma budowę typu fenakitu (Be 2 SiC> 4 ). Jony 
azotu są gęsto upakowane, a jony germanu wypełniają 3/4 tetraedrycznych luk między 
atomami — struktura ta jest zbliżona do struktury azotku krzemu (por. str. 685). Fosforek 
germanu, GeP, ma jednak strukturę typu chlorku sodowego. 

Dwutlenek germanu, Ge0 2 , otrzymuje się następującymi metodami: 

1) utlenianie germanu, 

2) działanie kwasu azotowego na siarczek germanowy, 

3) działanie mocnych zasad na chlorek germanowy, GeCl 4 . 

Dwutlenek germanu występuje w dwu odmianach. Jedna o tt. 1086°C ma sieć typu ru- 
tylu i jest trwała poniżej temp. 1033°C, 4 a druga o tt. 1116°C ma strukturę typu kwarcu 
i jest trwała powyżej temp. 1033°C. Stwierdzono, że odmiana mająca strukturę typu kwarcu 
jest słabo rozpuszczalna w wodzie; natomiast druga odmiana jest nierozpuszczalna. 
Dwutlenek germanu reaguje gwałtownie z roztworem stężonego kwasu fluorowodoro¬ 
wego (por. str. 709). ' 

Wodorotlenek germanowy, Ge(OH) 4 , rozpuszczalny w gorącej wodzie, zachowuje się 
jak bardzo słaby kwas (K=2- 10~ 9 ). Wydziela się z roztworu w formie koloidalnej. 
W stanie czystym nie można go wyodrębnić i prawdopodobnie należy go uważać za uwod¬ 
nioną postać dwutlenku germanu. Rozpuszcza się łatwo w wodnych rożtworach wodoro¬ 
tlenków metali alkalicznych, tworząc rozpuszczalne germaniany. Czteroetylową pochodną 
wodorotlenku germanu, Ge(OC 2 H 5 ) 4 , można otrzymać w wyniku ogrzewania do wrzenia 
chlorku germanowego z etatiolanem sodowym w roztworze alkoholowym. Grupa Ge0 4 
może zastępować grupę Si0 4 w niektórych krzemianach; Be 2 Ge0 4 jest izomorficzny 
z Be 2 Si0 4 . 

Dwusiarczek germanu, GeS a , otrzymuje się następującymi metodami: 

1) działanie siarkowodoru na silnie kwaśny 1 ) (pH < 2) roztwór GeO a , 

*) Nie można stosować kwasu fluorowodorowego, ponieważ hamuje on wytrącanie GeS 2 , prawdo¬ 
podobnie przez tworzenie H 2 GeF 6 . 

45 Zarys wśpółcz. chemii nieorganicznej 
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2) ogrzewanie GeO a z siarką lub siarkowodorem w temp. 800°C, 

3) zakwaszanie roztworu tiogermanianu. 

Dwusiarczek germanu występuje w postaci białych lub bursztynowo zabarwionych 
kryształów. Topi się powyżej temp. 800°C dając ciemno zabarwioną ciecz; może ulegać 
sublimacji. W 100 g wody w temp. 20°C rozpuszcza się 0,455 g dwusiarczku germanu* 
lecz roztwór szybko hydrolizuje wydzielając siarkowodór. GeS 2 rozpuszcza się w roz¬ 
tworach siarczków metali alkalicznych, tworząc tiogermaniany. Kryształ dwusiarczku 
germanu zbudowany jest z czworościanów GeS 4 , analogicznie do kryształu kwarcu; 
<£S—Ge—S wynosi 103°, a odległość Ge—S — 2,19 A. 

Klasa 4 1 ). Związki zawierające tetfaedrycznie zhybrydyzowany atom germanu 

Do związków, w których german występuje w tetraedrycznym stanie walencyjnym, 
należą wodorki germanu, alkilo- i arylogermanowodory oraz mieszane pochodne tych 
związków. Wymieniono je, podając ich własności w tabl. 18.19, 18.20 i 18.21. We wszyst- 


Alkilo- i arylogermanowodory 


Tab lica 18.19 


Związek 

Temp. Top¬ 
nienia, °C 

Temp. wrze- 
nia, °C 

Budowa cząsteczkowa 

Germanowodory 

GeH 4 

-165 

-90 



Ge 2 H 6 

—109 

+29 

monomeryczna odległość*) 


Ge 3 H 8 

-106 

+ 110 

Ge—Ge 2,41 A 

Alkilogermanowodory 

Ge(CH 3 ) 4 

-88 

44 

monomeryczna w stanie pary 


Ge(C 2 H 5 ) 4 

-90 

164 

monomeryczna w stanie pary 





w temp. 220° i w roztworze 





benzenowym 


Ge 2 (C 2 H 5 ) 6 

s 

1 

V 

265 

monomeryczna w roztworze 





benzenowym 

Arylogermanowodory 

Ge(C 6 H 5 ) 4 

+233 




Ge 2 (C 6 H 5 ) 6 

340 


monomeryczna w roztworze 





benzenowym 


Ge 3 (C 6 H 5 ) 8 

247 


monomeryczna w roztworze 





benzenowym 

Germanowodory pier¬ 

Ge 4 (C 6 H 6 ) 8 

294 


monomeryczna w roztworze 

ścieniowe 




benzenowym 


Ge 6 (C 6 H 3 ) ę 



monomeryczna w roztworze 





benzenowym 

Związki mieszane 

GeHCCaH^s 


124,5 

monomeryczna w stanie pary 


GeH(QH 5 ) 3 

47 


(nietrwały monomer ma t.t. 





27°C) 


*) Termin monomeryczna wskazuje, że budowa cząsteczki odpowiada wzorowi podanemu w tablicy. 

0 Klasy 2 i 3 pominięto, ponieważ nie istnieją związki, w których atom germanu występowałby w dy- 
gonałnym i trygonalnym stanie walencyjnym. 
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kich typach związków występuje wiązanie Ge—Ge; pojawia się ono również często 
w pochodnych arylowych. Związki kompleksowe zawierające tetraedrycznie zhybrydyzo- 
wany atom germanu nie istnieją. 

Wodorki germanu. German tworzy gazowe germanowodory: GeH 4 , Ge 2 H 6 i Ge 3 H 8 
oraz stały wodorek (GeH 2 ) n . Mieszaninę wodorków gazowych otrzymuje się następu¬ 
jącymi metodami: 

1) działanie rozcieńczonego kwasu chlorowodorowego na germanek magnezu., Mg 2 Ge, 

2) redukcja katodowa *Ge0 2 w roztworze w stężonym kwasie siarkowym, przy za¬ 
stosowaniu elektrody z ołowiu w celu wykorzystania nadnapięcia, 

3) działanie bromku amonowego na Mg 2 Ge w ciekłym amoniaku (głównym produk¬ 
tem jest GeH 4 ). 

GeH 4 otrzymuje się najlepiej w wyniku redukcji GeCl 4 za pomocą LiAlH 4 w roz¬ 
tworze eterowym. 

Germanowodory rozkładają się łatwiej pod wpływem ogrzewania .niż silany, lecz 
wykazują 'mniejszą aktywność chemiczną wobec tlenu i wody. Jednogermanowo- 
d ó r, GeH 4 , nie reaguje z tlenem poniżej temp. 230°C, natomiast ogrzewany z tlenem 
eksploduje już poniżej temp. 330°C. Nie działają nań wodne roztwory zasad. Reaguje 
z sodem w roztworze ciekłego amoniaku, tworząc NaGeH 3 . W reakcji GeH 4 z jodo- 
wodorem jako końcowy produkt otrzymuje się GeJ 2 ; pod działaniem mocnych zasad 
jednogermanowodór wydziela wodór. 

Dwugermanowodór, Ge 2 H 6 , jest bardziej aktywny chemicznie. 

Wodorek (GeH 2 ) n otrzymuję się na drodze działania kwasu chlorowodorowego na 
CaGe: 

CaGe -f 2HCI = CaCl 2 + GeH 2 

Tworzy się on również w wyniku działania amoniaku na GeH 2 Cl 2 lub GeH 3 Cl. (GeH 2 ) w ma 
postać żółtego ciała stałego, reagującego w sposób wybuchowy z tlenem. Ogrzewany 
do temp. ok. 200°C wydziela wodór i gazowe germanowodory. Pod wpływem działania 
zasad daje germanin sodowy, Na 2 Ge0 2 , z jednoczesnym wydzieleniem wodoru i jedno- 
germanowodoru. Reaguje z bromem, tworząc GeBr 4 i HBr. 

Czteroalkilo- i czteroarylogermanowodory. Pochodne, czteroalkilowe germanu otrzymuje 
się następującymi metodami: 

1) działanie związku Grignarda na GeCl 4 (zastąpienie ostatniego atomu chloru jest 
trudne), 

2) działanie dwualkilocynku na GeCl 4 — reakcja ta prowadzi do bardziej zadowala¬ 
jących rezultatów niż 1), 

3) ogrzewanie germanu z halogenkiem alkilu w obecności miedzi. 

Czteroalkilogermanowodory są bezbarwnymi, nierozpuszczalnymi w wodzie cieczami 

o miłym zapachu. Są odporne na działanie wody i powietrza. 

Stężony kwas azotowy utlenia czterometylogermanowodór w normalnej temperaturze; 
związek czteroetylowy jest odporny na działanie gorącego, dymiącego kwasu azotowego, 
lecz reaguje z mieszaniną dymiącego kwasu azotowego i stężonego kwasu siarkowego. 
Związki czteroarylowe otrzymuje się analogicznymi metodami jak związki alkilowe sto¬ 
sując roztwór toluenowy, a nie jak poprzednio roztwór eterowy związku Grignarda. 

Ge(C 6 H 5 ) 4 przechodzi w stan gazowy bez rozkładu. Rozpuszcza się w zwykłych roz- 


45 * 
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puszczalnikach organicznych, lecz jest nierozpuszczalny w wodzie. Nie działają nań wrzą¬ 
ce roztwory zasad; reaguje z roztworem sodu w ciekłym amoniaku (por. str. 709). 

Alkilowe i arylowe pochodne germanowodorów. Wiązanie Ge—Ge jest wiązaniem 
słabym; w germanowodorach łatwo ulega ono zerwaniu na skutek działania halogenu 
lub metalu alkalicznego — cecha ta zbliża german do krzemu, a różni od węgla. 

(C 2 H 5 ) 3 Ge—Ge(C 2 H 5 ) 3 otrzymuje się w wyniku działania sodu na (C 2 H 5 ) 3 GeBr 
w ciągu 12 godz w temp. 210°C (nie stosuje się żadnego rozpuszczalnika). Produkt jest 
bezbarwną cieczą o przyjemnym zapachu, odporną na działanie powietrza aż do tempe¬ 
ratury wrzenia; z bromem tworzy (C 2 H 5 ) 3 GeBr, a z litem w roztworze etyloaminy daje 
(C 2 H 5 ) 3 GeLi (por. str. 709). 

(C 6 H 5 ) 3 Ge—Ge(C 6 H 5 ) 3 jest ciałem stałym, otrzymywanym następującymi metodami: 

1) ogrzewanie (C 6 H 5 ) 3 GeBr z sodem we wrzącym ksylenie, 

2) ogrzewanie GeCl 4 z bromkiem fenylomagńezowym w ciągu 60 godz. 

Rozpuszcza się on w benzenie; z roztworu tego krystalizuje z trzema cząsteczkami 

benzenu krystalizacyjnego, które odrywają się pod wpływem działania powietrza. Ba¬ 
dania temperatury krzepnięcia rozcieńczonego roztworu benzenowego tego związku, 
jego własności magnetycznych i reakcji chemicznych nie dają przekonujących dowodów 
jego dysocjacji. 

(C 6 H 5 ) 3 Ge—Ge(C 6 H 5 ) 2 —Ge(C 6 H 5 ) 3 . Związek ten otrzymuje się w wyniku następu¬ 
jącej reakcji: 

2(C 6 H 5 ) 3 GeNa + (C 6 H 5 ) 2 GeCl 2 - (C 6 H 5 ) 3 Ge—Ge(C 6 H 5 ) 2 —Ge(C 6 H 5 ) 3 + 2NaCl 

Jest on rozpuszczalny w benzenie; w roztworze tym występuje w postaci monome- 
rycznej. Jest odporny na działanie powietrza i wody. W reakcji z bromem ulegają zerwaniu 
oba wiązania Ge—Ge; produktami reakcji są (C 6 H 5 ) 2 GeBr 2 i (C 6 H 5 ) 3 GeBr o tt. 247°C. 

Ge 4 (C e H 5 ) 8 . Domniemanym produktem reakcji (C 6 H 5 ) 2 GeCl 2 z sodem w ksylenie 
jest związek o wzorze s 

C 6 H 5 c 6 h 5 

I I 

C 6 H 5 Ge-Ge—C 6 H 5 

I I 

C 6 H 5 Ge-Ge—C 6 H 5 

I I 

c 6 h 5 c 6 h 5 

Wzór cząsteczki określono w oparciu o pomiar temperatury wrzenia roztworu benzeno¬ 
wego. Związek ten reaguje z sodem w ciekłym amoniaku dając Na 2 Ge(C 6 H 5 ) 2 . 

Ge 6 (C 6 H 5 ) 6 otrzymuje się w wyniku działania potasu na (C 6 H 5 )GeCl 3 we wrzącym 
ksylenie w obecności dwutlenku węgla; w atmosferze argonu lub azotu reakcja nie zachodzi; 
w tlenie — przypuszczalnie wilgotnym — tworzy się (C 6 H 5 )GeO * OH. Związkowi temu 
przypisuje się następującą budowę: 



Stanowi on bezpostaciowe, białe ciało stałe, odporne na działanie czynników utleniają¬ 
cych. Rozpuszcza się w benzenie tworząc żółty roztwór, w którym występuje w postaci 
monomeru. Jedna jego cząsteczka przyłącza osiem atomów Br, co wskazuje, że brom, 
niezależnie od nasycenia wiązań podwójnych, rozrywa jedno wiązanie Ge—Ge. 

Alkilo- i arylogermanowe pochodne metali alkalicznych. Jednogermanowodór oraz 
jego pochodne alkilowe i arylowe reagują w określonych warunkach z metalami alka¬ 
licznymi, tworząc związki typu NaGe(G a H 5 ) 3 . Jeśli do roztworu sodu w ciekłym amo¬ 
niaku dodać jednogermanowodór lub czterofenylogermanowodór, to z roztworu krystali¬ 
zuje amoniakat NaGeH 3 ,6NH 3 lub NaGe(C 6 H 5 ) 3 ,3NH 3 . Pochodna sodowa jednogerma- 
nowodoru NaGeH 3 , ogrzewana powyżej temp. 100°C rozkłada się z wydzieleniem wo¬ 
doru i germanku sodu. Jeśli do roztworu litu lub potasu w ciekłej etyloaminie dodać 
Ge 2 (C 6 H 5 ) 6 , to otrzymuje się żółty roztwór zawierający prawdopodobnie LiGe(C a H 5 ) 3 
lub KGe(C a H 5 ) 3 . Roztwór ten reaguje z jodkiem etylu dając Ge(C a H 5 ) 4 . Odparowany, 
reaguje z rozpuszczalnikiem, w wyniku czego tworzy się trójetylogermanowodór 
LiGeCC^ + NH 2 C 2 H 5 = (C 2 H 5 ) 3 GeH + LiNHC 2 H 5 

Trójetylogermanowodór jest bezbarwną cieczą, która odbarwia brom i reaguje z roztworem 
potasu w ciekłym amoniaku z wydzieleniem wodoru. We Wspomnianych reakcjach rodnik 
(C a H 5 ) 3 Ge zachowuje się jak anion; w trójetylobromku germanu (por. str. 710) ten sam 
rodnik można uważać za kation. Rodnik (C a H 5 ) 3 Ge podobnie jak odpowiedni rodnik 
krzemowy (patrz str. 695), wykazuje charakter amfoteryczny. 

Czterohalogenki germanu. Metody otrzymywania i własności czterohalogenków ger¬ 
manu przedstawiono w tabl. 18.20. 


Tablica 18.20 


Czterohalogenki germanu 



GeF 4 

GeCl 4 

GeBr 4 

GeJ 4 

Charakterystyka 

bezbarwny gaz 

dymiąca, bezbarw- 

bezbarwna ciecz 

czerwone kryształy 

ogólna 

Temp. topnienia, °C 

(sublimacja) 

na ciecz 

-49,5 

26,1 

144 

Temp. wrzenia, °C 
Temp. rozkładu, °C 
Metody otrzymy¬ 

powyżej 1000 
ogrzewanie BaGeF 6 

86,5 

950 

przepuszczanie 

186,5 

powyżej 144 

1) reakcja jodu 

wania 

Odległość Ge—X, 

A 

do temp. 700°C 
BaGeF 6 = BaF 2 + 
+GeF 4 

chloru nad germa¬ 
nem w temp. 100— 
180°C 

2,10 (z pomiarów 
dyfrakcji elektro¬ 
nów) 

2,32 

z germanem 

2) działanie KJ na 
GeCl 4 

2,57 


Wszystkie halogenki germanowe hydrolizują pod wpływem wody, dając dwutlenek 
germanu i odpowiedni kwas halogenowodorowy. W przypadku czterofluorku germanu 
produktem końcowym jest kwas fluorogermanowy, H a GeF 6 ; zachodzą wówczas nastę¬ 
pujące reakcje: 

GeF 4 + 2H 2 0 — GeO a -f- 4HF 
GeF 4 + 2HF = H 2 GeF 8 
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Z roztworu otrzymanego przez rozpuszczenie dwutlenku germanu w stężonym kwasie 
fluorowodorowym krystalizuje trójwodny czterofluorek, GeF 4 ,3H 2 0 (patrz str. 705). 
Kryształy przy ogrzewaniu topią się i zachodzi hydroliza. Czterofluorek germanu w sta¬ 
nie suchym nie działa na szkło. 

Rozpuszczalność czterochlorku germanu w rozpuszczalnikach organicznych wskazuje 
na. jego charakter kowalentny. Nie rozpuszcza się on w stężonym kwasie chlorowodo¬ 
rowym i nie reaguje ze stężonym kwasem siarkowym. Czerwone zabarwienie czterojodku 
germanu znika przy oziębianiu; w temp. — 10°C jest on pomarańczowy, a w temp. 
— 185°C — jasnożółty. Czterojodek germanu jest izomorficzny z jodkiem cynowym. 
Budowa krystaliczna odpowiada gęstemu upakowaniu jonów jodu; jedna ósma tetra- 
edrycznych luk wypełniona jest jonami Ge, tworząc w ten sposób odrębne • cząsteczki 
GeJ 4 . Czterojodek germanu reaguje z ciekłym amoniakiem tworząc dwuimid germanu, 
Ge(NH) 2 . Związek ten, ogrzewany do temp. 150°C daje germanam, (GeN) 2 NH, a w temp. 
350°C azotek germanu, Ge 3 N 4 . 

Halogenowe pochodne gerraano wodoru. Istnieje, wiele pochodnych germanów, 
w których część atomów wodoru w cząsteczce jest zastąpiona atomami halogenu. Trój- 
chlorogermanowodór (germanochloroform), HGeCl 3 , bezbarwną ciecz, otrzymuje się 
przez przepuszczanie chlorowodoru nad następującymi substancjami: 

:■ .1) chlorek germanu (w temp. 40°C), 

2) metaliczny german (w podwyższonej temperaturze), 

3) siarczek germanu (w niskiej temperaturze). 

Germanochloroform łatwo ulega przemianie na inne pochodne germanawe. Nawet 
w temp. —30°C rozkłada się tworząc chlorek germanawy, GeCl 2 , i chlorowodór. Hydro¬ 
liza pod wpływem działania wody prowadzi do powstania tlenku germanu, GeO. Własności 
te różnią germanochloroform od krzemochloroformu, który z wodą daje polimeryzujący 
bezwodnik kwasu krzemomrówkowego (patrz str. 697). Pod wpływem działania powietrza 
germanochloroform rozkłada się, w wyniku czego powstaje woda, GeCl 4 i GeCl 2 . Brom 
i jod utleniają go do GeCl 2 Br 2 i GeCl 3 J. 

German ogrzewany z chlorowodorem w obecności chlorku glinowego tworzy miesza¬ 
ninę GeH 2 Cl 2 i GeH 3 Cl. Związki te rozkładają się samorzutnie (nawet w niskich tem¬ 
peraturach), z wodą dają GeO, HC1 i H 2 , a z amoniakiem — stały wodorek o składzie 
(GeH 2 ) n . German nie wykazuje tendencji tworzenia związków odpowiadających silo- 
ksanom. 

Halogenowe pochodne alkilo- i arylojednogermanowodorów. Istnieje szereg pochodnych 
jednogermanowodoru, w których wszystkie atomy wodoru zastąpiono grupami alkilowy¬ 
mi lub arylowymi i atomami halogenu. Kilka tych związków wymieniono w tabl. 18.21. 


Tablica 18.21 

Halogenowe pochodne alkilo- i arylogermanowodorów . 


(CIUGeCl 

tt. — 13°C, tw. 115°C 

(C 6 H 6 ) 3 GeCl 

tt. 111°C 

(C 2 H 5 ) 3 GeF 

tw. 149°C 

(C 2 H 5 ) 2 GeCl 2 

tt. —38°C, tw. 175°C 

(C 2 H 5 ) 3 GeCl 

176°C 



(GH^GeBf 

139°C 



(C 2 H 5 ) 3 GeJ 

157°C 

(C 2 H 5 )GeCl 3 

tw. 144°C 
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Pochodne alkilowe halogenogermanowodorów otrzymuje się następującymi metodami: 

1) działanie niewielkiej ilości odpowiedniego związku Grignarda ńa czterohalogenek 

germanu, v 

2) działanie bromu na czteroalkilojednogermanowodór, 

3) działanie czteroalkilojednogermanowodoru na bromowodór w obecności brom¬ 
ku glinowego w myśl równania 

Ge(CH 3 ) 4 + HBr = (CH 3 ) 3 GeBr + CH 4 

Analogicznymi metodami otrzymuje się pochodne arylowe. 


Klasa 6. Związki zawierające oktaedrycznie 
zhybrydyzowany atom germanu 


, German w oktaedrycznym stanie walencyjnym tworzy kompleksy obojętne i aniony 
kompleksowe. Obojętny kompleks z ^-dwuketoneni powstaje w wyniku działania cztero¬ 
chlorku germanu na /3-dwuketon rozpuszczony w chloroformie. Na przykład acetylo- 
aceton tworzy monomeryczny w roztworze benzenowym lub chloroformowym kompleks 
o wzorze 


CH 3 Cl 

\ | 

c-o o=c 


ch 3 


H—C 


// 


Ge 


Z \ 


\ / 

c=o 


\ # 

o—c 


C-H 


CH 3 Cl 


ch 3 


Jest to kompleks obojętny, a nie kationowy jak krzemowy związek acetyloacetonu. Po¬ 
chodnej krzemowej (patrz str. 701) odpowiada [A 3 Ge]CuCl 2 , produkt reakcji cztero¬ 
chlorku germanu z chlorkiem acetyloacetonianu miedzi. 

Kwaś fluorogermanowy, H 2 GeF 6 , i fluorogermaniany. Kwas f luorowodorogermanowy wy¬ 
stępuje jedynie w roztworach. Sól potasowa, K 2 (GeF 6 ), o tt. 730°C rozkłada się pod wpły¬ 
wem kwasu chlorowodorowego lub wody. Sól cezowa jest izomorficzna z chloroplaty- 
nianem potasowym, K 2 (PtCl 6 ). 

Chlorogermahiany. Sól cezową, Cs 2 (GeCl 6 ) otrzymuje się przez działanie stężonego 
kwasu chlorowodorowego na mieszaninę czterochlorku germanu i chlorku cezowego, 
w obecności alkoholu. Budowa krystaliczna tej soli zbliżona jest do budowy (NH^PtCle). 

CYNA 

■ CYNA WOLNA 

Cyna stanowi biały metal, który nie traci połysku pod wpływem działania powietrza 
i wilgoci. Wykazuje małą twardość i małą wytrzymałość na rozciąganie, lecz jest elastyczna 
i może być walcowana na folię. Zwykła cyna biała o sieci gęsto upakowanej zwiększa swą 
objętość i kruszy się przechodząc w trwałą poniżej temp. 13,2°C cynę szarą, o strukturze 
typu diamentu. Przemiana jest powolna i najszybciej przebiega w temp. — 50°C. 
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Reakcje cyny 


Tablica 18.22 


Reagent 

Warunki reakcji 

Produkt 

Powietrze 

na zimno 

brak 


w temp. 250°C 

. 

Sń0 3 (jako nalot na powierzchni me¬ 
talu) = 

- 

w temperaturze białego żaru 

SnO a 

Woda 

na zimno 

brak 

Para wodna 

w wysokiej temperaturze 

Sn0 2 i H 2 

Cl, 

na zimno 

SnCl 4 

S 

ogrzewanie 

SnS lub SnS 2 

HC1 

rozcieńczony 

brak 


gorący, stężony 

SnCl 2 i H 2 

h 2 so 4 

rozcieńczony 

brak 


gorący, stężony 

SnS0 4 , S0 2 i H 2 0 

hno 3 

rozcieńczony 

Sn(N0 3 ) 2 i NH 4 N0 3 


stężony, zawierający ślady wody 

kwas metacynowy (H 2 Sn 5 On); po 
prażeniu SnO a 

Woda królewska 


SnCl 4 

NaOH 

wrzący, stężony, roztwór wodny 

brak 


ZWIĄZKI CYNY 

Powłoka walencyjna atomu cyny w stanie podstawowym ma konfigurację elektro¬ 
nową 5s 2 9 5p 2 . 

Cyna w związkach występuje w drugim lub czwartym stopniu utlenienia, w czym po¬ 
dobna jest do germanu, lecz liczba związków cynawych fSn(II)] znacznie przewyższa 
liczbę związków germanawych fGe(II)]. Cyna może występować w postaci jonu'cyna- 
wego, Sn 2+ , w azotanie i siarczanie cynawym. Imidek, tlenek, wodorotlenek, siarczek 
i halogenki cynawe tworzą cząsteczki olbrzymy. Istnieją połączenia alkilowe i arylowe 
cyny(II), chociaż wodorek pozostaje nieznany. O anionach kompleksowych zawierają¬ 
cych Sn(II) wspomniano na str. 715. Budowa krystaliczna i cząsteczkowa związków 
cynawych jest skomplikowana. Cząsteczki chlorku, bromku i jodku nie mają budowy 
liniowej; anion w K 2 SnCl 4 ,H 2 0 ma strukturę typu CdCl 2 , tlenek (podobnie jak PbO)— 
strukturę piramidy, a siarczek zniekształconą strukturę typu chlorku sodowego. Te skompli¬ 
kowane struktury wskazują, że wiązania w związkach cynawych nie wynikają z naj¬ 
prostszych typów hybrydyzacji, i że para elektronów 5s powłoki walencyjnej jest w drugim 
stopniu utlenienia parą bierną (por. str. 547). Dwa wiązania kowalentne, które tworzy 
atom cyny w związkach cynawych, muszą wynikać z obecności dwóch elektronów 5p 
powłoki walencyjnej. 

Istnieje wiele związków cyny w czwartym stopniu utlenienia, przeważnie przyjmują 
one wyższe stany hybrydyzacji. Prosty kation Sn 4+ nie istnieje; Sn0 2 i SnS 2 są związkami 
wielkocząsteczkowymi. Istnienie związków zawierających atom cyny [Sn(IV)] w dygo- 
nalnym stanie walencyjnym nie zostało potwierdzone. Cyna nie tworzy związków odpo¬ 
wiadających etylenowi, benzenowi lub <Ge 6 (C 6 H 5 ) 6 , a więc prawdopodobnie nie przyjmuje 
również trygonalnego stanu walencyjnego. Jeżeli związek (C 6 H 5 ) 3 SnF jest połączeniem 
jonowym (jest to ciało stałe o wysokiej temperaturze, topnienia, podczas gdy odpowied- 
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nie chlorki, bromki i jodki są cieczami), to atom cyny w tym związku znajduje się w try- 
gonalnym stanie walencyjnym. Bardziej prawdopodobna jest tetraedryczna hybrydyzacja 
atomu cyny, który tworzyłby cztery wiązania kowalentne, zaś własności związku określo¬ 
ne byłyby w dużej mierze jonowym charakterem wiązania Sn—F. 

Cyna tworzy liczne związki tetraedryczne i kilka tetraedrycznych anionów komplekso¬ 
wych. O dwóch kompleksach chelatowych, mających budowę piramidy trygonalnej wspom¬ 
niano w tabl. 18.1. Nie mają one odpowiedników wśród innych pierwiastków grupy 
lYG 5 . Kompleksy oktaedryczne o budowie niechelatowej są obojętne lub anionowe. Rodnik 
Sn(C 6 H 5 ) 3 nie istnieje. 


ZWIĄZKI ZAWIERAJĄCE CYNĘ W DRUGIM STOPNIU UTLENIENIA 

Sole cynawe. Znane są dwie sole cynawe: azotan, Sn(N0 3 ) 2 , i siarczan, SnS0 4 . Siarczan 
otrzymuje się w wyniku ogrzewania do wrzenia cyny w roztworze siarczanu miedzio¬ 
wego zakwaszonym kwasem siarkowym; zachodzi wówczas reakcja 

CuS0 4 +' Sn — SnS0 4 + Cu 

Powstałą miedź usuwa się z roztworu przez odsączenie. 

Imidek cynawy, SnNH, jest brązowo zabarwionym bezpostaciowym proszkiem. Otrzy¬ 
muje się go z pochodnej potasowej pod działaniem roztworu bromku amonowego w ciek¬ 
łym amoniaku w myśl równania 

KSnN + NH 4 Br = SnNH + KBr + NH 3 

Imidek cynawy daje następujące reakcje: 

‘ NH 3 + SnNH + 2KNH a == K 2 [Sn(NH 2 ) 4 ] 

SnNH + 2NH 4 CNS = Sn(CNS) 2 + 3NH 3 
SnNK + 3KNH 3 + J 2 = Sn(NK) 2 + 2KJ + 2NH 3 


W temp. 340°C traci on amoniak, w wyniku czego powstaje Sn 3 N 2 . 

Tlenek cynawy, SnO, otrzymuje się przez odwodnienie w temp. 100°C wytrąconego 

wodorotlenku cynawego (patrz niżej). Występuje on wówczas w postaci niebieskoczarnych 

kryształów lub brązowego proszku. Ogrzewany w powietrzu spala 

się, dając tlenek cyriowy, Sn0 2 . Ma on strukturę warstwową; dokoła 5? 

każdego atomu tlenu ułożone są tetraedrycznie cztery atomy cyny, /j' \\ 

z których każdy ma cztery atomy tlenu ułożone w podstawie pira- /X5—V---Y> 

midy tetragonalnej w sposób podany na rys. 18.11. Odległość Sn—O \ ^/ 

wynosi 2,21 A. 1D1i TTl . ■ 

' _ , . . t t . Rys. 18.11. Ułożenie 

Wodorotlenek cynawy wytrąca się pod wpływem działania amo- at0 mów w tlenku cy- 

niaku lub zasady na roztwór chlorku lub siarczanu cynawego. Sta- nawym, SnO 
nowi on osad występujący w postaci koloidalnej, nie mający okre¬ 
ślonego składu. Jest amfoteryczny; własności kwasowe i zasadowe są w przybliżeniu 
jednakowe. > 

Osad rozpuszcza się w kwasach dając roztwór soli cynawych i w mocnych zasadach 
tworząc cyniny, będące bardzo silnymi reduktorami. Z zasadowego roztworu wytrąca 
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się po upływie pewnego czasu tlenek cynawy. Bardzo stężone zasady powodują zdyspro 
porcjonowanie tlenku cynawego na cynę i cynian 

2SnO + 2KOH = Sn + K 2 SnG 3 + H a O 

Siarczek cynawy, SnS, otrzymywany w bezpośredniej reakcji między pierwiastkami, 
ma tt. ok. 1000°C i tw. ok. 1100°C. Związek ten powyżej temp. 265°C przechodzi powoli 
w mieszaninę siarczku cynowego, SnS 2 , i cyny. Chlorowodór (gazowy lub W roztworze) 
oddziałuje na siarczek cynawy, w wyniku czego powstaje siarkowodór i chlorek cy¬ 
nawy. Siarczek cynawy wytrąca się pod wpływem działania siarkowodoru na kwaśny 
roztwór chlorku cynawego; powstały osad jest nierozpuszczalny w wodnych roztworach 
siarczków metali alkalicznych, lecz rozpuszcza się w roztworze wielosiarczku amonowego, 
tworząc tiocynian amonowy, (NH^SnSg. Po zakwaszeniu tego roztworu wytrąca się 
siarczek cynowy. 

Kryształ SnS ma zniekształconą strukturę typu chlorku sodowego. Struktura krystali¬ 
czna siarczku cynawego jest więc zbliżona do struktury siarczku germanawego, a różni 
się od struktury siarczku ołowiawego. 

Halogenki cynawe. Niektóre własności halogenków cynawych zebrano w tabl. 18.23. 


Halogenki cynawe 


Tablica 18.23 



SnF 2 

SnCl 2 

SnBr 2 

SnJ 2 

Charakterystyka 

ogólna 

białe kryształy 

przezroczyste szkło 

żółte ciało stałe 

czerwone ciało 
stałe 

Temp. wrzenia, °C 


623 

620 

720 

Temp. topnienia, °C 
Metody otrzymywania 

rozpuszczanie me¬ 
talu lub Sn(OH) 2 
W roztworze HF, 

246 

przepuszczanie HC1 
nad ogrzaną cyną 

216. 

316 

Rozpuszczalność 

rozpuszczalny; 

bardzo dobrze roz¬ 

rozpuszczalny 

słabo rozpusz¬ 

w wodzie, g/100 g 

powstaje przejrzy¬ 

puszczalny 270 

85 (0°C) 

czalny 0,99 

Długość wiązania 

sty roztwór 

(15°C) 


(20°C) 

Sn—X, A 


2,42 

2,55 

2,73 


Bezwodny chlorek cynawy rozpuszcza się dobrze w wodzie, w acetonie (55,4 g/100 g 
w temp 1 . 18°C), w octanie etylu (4,46 g/100 g w temp. 18°C), w alkoholu i eterze. Stopiony 
chlorek cynawy jest elektrolitem, a jego para jest w pewiiym stopniu zasocjowana. Dwu¬ 
wodny chlorek, SnCl 2 ,2H a O (zwany „solą cynawą”) (tt. 40,5°C) otrzymuje się w wyniku 
rozpuszczania cyny w kwasie chlorowodorowym i krystalizacji. Kryształy oczyszcza się 
od kwasu drogą ogrzewania; w roztworach wodnych ulegają one hydrolizie. W dużym 
nadmiarze wody wytrąca się hydroksychlorek [Sn(0H)Cl] 2 ,H 2 0. W atmosferze powietrza 
obok hydrolizy zachodzi również utlenianie w myśl następującego równania: 

6SnCl 2 + 2H a O + O a = 2SnCl 4 + 4Sn(OH)Cl 


Przy dodawaniu stężonego kwasu chlorowodorowego do roztworu tworzą się kwasy 
HSnCl 3 i H 2 SnCl 4 ; pierwszy z nich krystalizuje jako HSnCl 3 ,3H 2 0. Znane są sole 
drugiego z tych kwasów: (NH^SnC^ i K 2 SnCl 4 ,H 2 0. Chlorek cynawy w roztworze 
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lcwa.su chlorowodorowego stanowi silny środek redukujący. Redukcja zachodzi prawdo- 
podobnie za pośrednictwem jonu [SnCl 4 ~] 

[SńCIM + 2Fe 3+ - SnCl 4 + 2Fe 2 + 

Dwuwodny jodek cynawy, SnJ 2 ,2H 2 0, krystalizuje po dodaniu jodku potasowego 
do roztworu chlorku cynawego. Jodek cynawy rozpuszcza się w roztworze jodowodoru 
tworząc HSnJ 3 . Badania dyfrakcji elektronów wskazują, że cząsteczka jego nie ma bu¬ 
dowy liniowej. 

Związki dwualkilowe i dwuarylowe cyny. Cyna i ołów tworzą związki typu Sn(CH 3 ) 2 
i Sn(C 6 H 5 } 2 , związki, których analogi nie są znane w przypadku germanu, krzemu i węgla. 
;Są to nietrwałe, silnie zabarwione ciecze lub ciała stałe, utleniające się szybko w powietrzu. 

Dwuetylocyna, Sn(C 2 H 5 ) 2 , jest jasnożółtą, oleistą cieczą, otrzymywaną następującymi 
metodami: \ 

1) działanie bromku etylomagnezowego na chlorek cynawy, 

2) działanie jodku etylu na stop cynowo-sodowy, 

3) redukcja Sn(C 2 H 5 ) 2 Cl 2 cynkiem. 

Otrzymany produkt prawdopodobnie nie jest czysty. Związek ten jest nierozpuszczalny 
w wodzie, natomiast rozpuszcza się w rozpuszczalnikach organicznych. Wykazuje silną 
tendencję do reagowania z wytworzeniem pochodnych cynowych. Wrze w temp. ok. 
150°C, rozkładając się przy tym na Sn(C 2 H 5 ) 4 i cynę. Powietrze utlenia go do Sn(C 2 H 5 ) 2 0; 
chlorek etylu reaguje z nim dając Sn(C 2 H 5 ) 3 Cl, a chlor — Sn(C 2 H 5 ) 2 Cl 2 . 

Dwufenylocyna, Sn(C 6 H 5 ) 2 , jest jasnożółtym proszkiem, topiącym się w temp. 130°C 
na czerwono zabarwioną ciecz. Otrzymuje się go w wyniku działania bromku fenylo- 
magnezowego na roztwór chlorku cynawego w eterze. Rozpuszcza się on w benzenie 
lub eterze, dając roztwór o czerwonym zabarwieniu; rozcieńczony roztwór benzenowy 
stopniowo zmienia kolor na żółty. Woda nie reaguje z dwufenylocyną, która utlenia 
się jednak tak łatwo, że trzeba ją przechowywać w atmosferze gazu obojętnego i chronić 
przed światłem. Reaguje z nadmiarem bromku fenylomagnezowego, dając (C 6 H 5 ) 3 Sn—- 
—Sn(C 6 H 5 ) 3 . W stanie stałym i w roztworze benzenowym wykazuje własności diamagne- 
tyczne. Temperatura krzepnięcia świeżo przyrządzonego roztworu odpowiada wystę¬ 
powaniu cząsteczek monomerycznych, lecz przechowywany roztwór stopniowo polimery¬ 
zuje. Moment dipolowy wynosi 1,10 D. 

Kompleksy zawierające cynę w drugim stopniu utlenienia* Na str. 714 wymieniono 
jony kwasów i soli: [SnCff], [SnJ“j, [SnCl|~] jako przykłady niechelatowych anionów 
kompleksowych. Anion w krysztale soli K 2 SnCl 4 ,H a O ma budowę łańcuchową, a ułoże¬ 
nie atomów odpowiada warstwie typu CdCl 2 ; w strukturze tej cyna wykazuje liczbę 
koordynacyjną 6. Mrówczan cynawy tworzy sole podwójne z mrówczanami metali 
alkalicznych, np. 2KHC0 2 ,Sn(HC0 2 ) 2 ; w soli tej prawdopodobnie występuje anion 
[Sn(HC0 2 ) 4 ] 2 ~. 

ZWIĄZKI ZAWIERAJĄCE CYNĘ W CZWARTYM STOPNIU UTLENIENIA 

Klasa 1. Struktury wielkocząsteczkowe o wiązaniach mających 
charakter częściowo jonowy, a częściowo kowalentny 

Dwoma najważniejszymi związkami tej klasy są: tlenek i siarczek cynowy. Tlenek 
cynowy, krystalizujący w sieci typu rutylu, jest prawdopodobnie związkiem, w którym 
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wszystkie elektrony w powłoce walencyjnej atomu cyny zostają wykorzystane do utwo¬ 
rzenia wiązań; siarczek cynowy ma strukturę typu CdJ 2 . Nie rozstrzygnięto, czy dwa, 
czy też cztery elektrony walencyjne atomu cyny zostają wykorzystane do utworzenia 
wiązań. 

Tlenek cynowy, Sn0 2 , występuje w przyrodzie jako kasyteryt, mający strukturę typu 
rutylu. Znane są również inne odmiany krystaliczne. Tlenek cynowy otrzymuje się labora¬ 
toryjnie przez rozpuszczanie cyny w kwasie azotowym i ogrzewanie produktu reakcji. 
Kasyteryt i sztucznie otrzymany tlenek są całkowicie nierozpuszczalne w wodzie; działają 
na nie jedynie stężone roztwory kwasów i zasad. Ze stopionymi wodorotlenkami metali 
alkalicznych tlenek cynowy daję cyniany, a w obecności siarki— tiocyniany. 

Wodorotlenek cynowy, Sn(OH) 4 , wytrąca, się w postaci koloidalnej z roztworu cynia- 
nów po dodaniu kwasu. Jest amfoteryczny, lecz wykazuje w większym stopniu własności, 
kwasowe niż zasadowe. ' * ■ 

Siarczek cynowy, SnS 2 , otrzymuje się w bezpośredniej reakcji między pierwiastkami 
lub przez działanie siarkowodoru na roztwór soli cynowych. Siarczek cynowy krystali¬ 
zuje w sieci typu CdJ 2 . Odmianę siarczku cynowego, zwaną złotem mozaikowym, otrzy¬ 
muje się w wyniku ogrzewania wiórków cynowych, siarki i chlorku amonowego; za¬ 
chodzi wówczas reakcja 

2Sn + 6 NH 4 CI -f 2S = SnS 2 -j- (NH 4 ) 2 SnCl 6 + 4NH 3 + 2H 2 
Złoto mozaikowe mające postać* złotożółtych blaszek znajduje zastosowanie jako pig¬ 
ment. Nie rozpuszcza się w kwasach (z wyjątkiem wody królewskiej), natomiast rozpusz¬ 
cza się w roztworach zasad. 

Osad otrzymany w wyniku działania siarkowodoru na roztwór soli cynowych roz¬ 
puszcza się w siarczkach metali alkalicznych, dając tiocyniany, które wytrącają się z roz¬ 
tworu po dodaniu alkoholu. Istnieją dwa typy tiocynianów: Na 2 SnS 3 i Na 4 SnS 4 . Hydroli- 
zują one pod wpływem działania wody; kwasy powodują ich rozkład. Znane, są nastę¬ 
pujące tioestry: 

Sn(SCH 3 ) 4 o tw. 81°C ( 0,001 mm Hg) i tt. 31°C 

Sn(SC 2 H 5 ) 4 o tw. 105°C (0,001 mm Hg) 

Klasa 4 1 ). Związki zawierające tetraedrycznie 
zhybrydyzowany atom cyny 

Typy, związków, tworzonych przez atom cyny w tetraedrycznym stanie walencyjnym* 
bardzo przypominają związki germanu. Do związków cyny tej klasy należą: cztero wodo¬ 
rek cyny oraz alkilowe, arylowe, halogenowe i mieszane pochodne cynowe. „ 

Czterowodorek cyny jest jedynym znanym cynowodorem. Choć nie otrzymano wielo- 
cyńowodorów, istnieją jednak liczne ich pochodne alkilowe i arylowe i sądzić można, 
że łańcuchy atomów cyny są bardziej trwałe niż łańcuchy atomów germanu. Jedynymi 
kompleksami, w których atom cyny(IV) występuje w tetraedrycznym stanie walencyjnym 
są sole typu Na[Sn(CH 3 ) 3 ]. 

Czterowodorek cyny, SnH 4 , otrzymuje się na drodze redukcji związków cynowych. 
Jedną z metod jest redukcja katodowa siarczanu cynowego w roztworze kwasu siarko- 

x ) Klasy 2 i 3 pominięto, ponieważ nie istnieją związki Sn(IV) w dygonalnym i trygonalnym stanie 
walencyjnym. 1 
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wego przy zastosowaniu katody ołowianej (w celu wykorzystania nadnapięcia), lecz 
wydajność procesu jest bardzo mała. Lepszą metodą jest prawdopodobnie redukcja 
chlorku cynowego glinowpdorkiem litowym. 

SnH 4 jest gazem o tw. — 52°C,. który rozkłada się szybko w temp. 150°C, lecz może 
być przechowywany przez szereg dni w naczyniach szklanych w temperaturze pokojowej. 
W zetknięciu z cyną, CaCl a lub P 2 O s rozkłada się on gwałtownie. Rozcieńczone roztwory 
kwasów i zasad nie oddziałują na SnH 4 , lecz absorbują go stężone roztwory tych 
substancji. Redukuje on roztwór azotanu srebrowego lub chlorku rtęci(II), nie redukując 
jednak ani chlorku żelazowego, ani siarczanu miedziowego. g 


Alkilowe i arylowe pochodne cynowodoru 


W tabl. 18.24 podano zestawienie niektórych alkilowych i arylowych pochodnych 
cynowodoru. 


Tablica 18.24 


Alkilo- i aryloćynowodorowy 


Związek 

Temp. topnie- 

Temp. wrzenia. 

Uwagi 



nia, °C 

5 °c ‘ 


Czterowodorocyna 


' ■■■ i 



(wodorek cyny) 

SnH 4 

-150 

-52 


Alkilocy nowo dory 

Sn(CH 3 ) 4 


78 



Sn(C 2 H 5 ) 4 


175 



Sn 2 (C 2 H 5 ) 6 


160 

Rozkłada się w temp. 
270°C 


Sn 2 (CH 3 ) 6 

SnHCCHA 

23 

60 

Z HC1 tworzy (CH 3 ) 3 SnCl, 
z Na — (CH 3 ) 3 SnNa 

Arylocynowodory 

Sn(C 6 H 5 ) 4 

225 




Sn 2 (C 6 H 5 )6 

233 


Rozkłada się w temp. 
250°C 


SnH(C 6 H 5 ) 3 


173 (6 mm Hg) 

Bezbarwny. W powietrzu 
utlenia się do (C 6 H 5 ) 6 Sn 2 . 

Z Na tworzy (C 6 H 5 ) 3 SnNa 


Alkilowe i arylowe pochodne jednocynowodoru. Czteroalkilocynę otrzymuje się na¬ 
stępującymi metodami: 

1) działanie związku Grignarda na chlorek cynowy, 

2) działanie dwualkilocynku na chlorek dwualkilocyny, np. 

Zn(C 2 H 5 ) 2 + (C 2 H 5 ) 2 SnCl 2 = (C 2 H 5 ) 4 Sn + ZnCl 2 

3) destylacja dwualkilocyny, np. 

2Sn(C 2 H 5 ) 2 - (C 2 H 5 ) 4 Sn + Sn 

4) działanie halogenku alkilu na metaliczną cynę lub na stop cynowo-sodowy. 

W metodach 1) i 2) powstają zawsze pewne ilości chlorku trójalkilocyny. Ilość tę można 
zmniejszyć przez zastosowanie nadmiaru związku Grignarda lub alkilocynku. 


717 




Przy przepuszczaniu amoniaku przez eterowy roztwór produktów powyższych re¬ 
akcji wytrąca się w postaci dwuamoniakatu pochodna jednohalogenowa (C 2 H 5 ) 3 SnCl,2NH 3 , 
którą można wyodrębnić. Czteroalkilocyny są to bezbarwne, nierozpuszczalne w wodzie 
ciecze o lekkim, przyjemnym zapachu. Rozpuszczają się one w rozpuszczalnikach or¬ 
ganicznych. Nie polimeryzują, nie tworzą połączeń koordynacyjnych ani też nie ulegają 
dysproporcjonowaniu. Są odporne na działanie wody i powietrza. Pod wpływem haloge¬ 
nów lub halogenowodorów grupy alkilowe zostają zastąpione atomami halogenu w wy¬ 
niku następujących reakcji: 

Sn(C 2 H 5 ) 4 + J 2 = Sn(C 2 H 6 ) 3 J + C 2 H 5 J 
Sn(C 2 H 5 ) 4 + HC1 = Sn(C 2 H 5 ) 3 Cl + C 2 H 6 

Często zostają usunięte dwie grupy alkilowe; w przypadku różnych grup alkilowych jod 
usuwa grupy najlżejsze. 

Czteroarylocyny otrzymuje się zwykle przez działanie odpowiedniego'związku Gri- 
gnarda na chlorek cynowy. 

Alkilowe i arylowe pochodne dwucynowe. Sześcioetylodwucynę otrzymuje się w wyniku 
działania sodu na (C 2 H 5 ) 3 SnCl w eterze, wrzącym ksylenie (pod zwiększonym ciśnieniem) 
lub najlepiej — w ciekłym amoniaku. Produkt poddaje się oczyszczeniu na drodze destyla¬ 
cji pod zmniejszonym ciśnieniem w atmosferze gazu obojętnego. Sześcioetylodwucyna 
jest bezbarwnym, łatwo topliwym ciałem stałym o przenikliwym i nieprzyjemnym zapa¬ 
chu. Miesza się z rozpuszczalnikami organicznymi; destyluje bez rozkładu. W powie¬ 
trzu utlenia się tworząc tlenek (C a H 5 ) 3 Sn—O—Sn(C 2 H 5 ) 3 . Redukuje halogeny i chlorek 
lub bromek rtęci(II) w myśl równania 

(C 2 H 5 ) 3 Sn—Sn (C 2 H 5 ) 3 + Br 2 = 2(C 2 H 5 ) 3 SnBr 

W wyniku reakcji z sodem tworzy ona (C 2 H 5 ) 3 SnNa. Z jodkiem etylu daje butan w myśl 
równania 

2C 2 H 5 J + (C 2 H 5 ) 3 Sn—Sn(C 2 H 5 ) 3 = 2(C 2 H 5 ) 3 SnJ + C 4 H 10 
natomiast z jodkiem metylu reaguje odmiennie 

ĆH 3 J + (C 2 H 5 ) 3 Śn—Sn (C 2 H 5 ) 3 = (C 2 H 5 ) 3 SnJ + Sn(C 2 H 5 ) 3 CH 3 
Sześciofeiiylodwucynę otrzymuje się w wyniku ogrzewania dwufenylocyny 

3(C 6 H 5 ) 2 Sn = (C 6 H 5 ) 3 Sn—Sn (QH 3 ) 3 + Sn 

lub przez redukcję trójfenylochlorocyny sodem we wrzącym ksylenie. Ten pozbawio¬ 
ny zapachu odporny na działanie powietrza związek jest jednak bardzo silnym reduk¬ 
torem. Redukuje brom w chloroformie w temp. — 30°C, a azotan srebrowy w alkoholu 
w temp. —75°C — do metalicznego srebra. 

Mierząc temperatury krzepnięcia i wrzenia roztworów, usiłowano określić, czy związ¬ 
ki te ulegają dysocjacji; badania te jednak prowadzą do sprzecznych rezultatów. 
Sześiciometylodwucyna i sześcio- o-tolilodwucyna są substancjami diamagnetycznymi 
w zakresie temperatur od 25 do 80°C,« co dowodzi, że nie dysocjują one na rodniki w tym 
zakresie temperatur. ‘ ■ 

Pochodne alkilowe wyższych wielocynowodorów. Znane są podstawione całkowicie gru¬ 
pami metylowymi łańcuchy atomów cyny, aż do Sn 5 : 
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(CH 3 ) 3 Sn—Sn(CH 3 ) 2 —Sn(CH 3 ) 3 jest bezbarwną cieczą, destylującą w temp. 100°C 
w wysokiej próżni. 

(CH 3 ) 3 Sn—Sn(CH 3 ) 2 —Sn(CH 3 ) 2 —Sn(CH 3 ) 3 jest bezbarwną lepką cieczą, która utlenia 
się na powietrzu dając białe ciało stałe. Roztwór benzenowy tego związku zawiera 
cząsteczki monomeryczne. 

(CH 3 ) 3 Sn—Sn(CH 3 ) 2 —Sn(CH 3 ) 2 —Sn(CH 3 ) 2 —Sn(CH 3 ) 3 jest bezbarwną, oleistą sub¬ 
stancją, występującą w postaci monomeru w roztworze benzenowym. 

Donoszono również o istnieniu aromatycznych analogów tych łańcuchowych związ¬ 
ków cyny. 

Pochodne arylo- i alkilocynowodorów zawierające atomy metali alkalicznych. Pochodne, 
powstające w wyniku podstawienia metalem alkalicznym związanego z cyną atomu w trój- 
alkilocynowodorach, np. (CH 3 ) 3 SnNa, są bardziej trwałe niż odpowiednie pochodne związ¬ 
ków germanu. Otrzymuje się je w roztworze ciekłego amoniaku w wyniku następujących 
reakcji: 

(CH 3 ) 3 SnCl + 2Na = (CH 3 ) 3 SnŃa + NaCl 
2(CH 3 ) 3 SnH + 2Na = 2(CH 3 ) 3 SnNa + H 2 
(CH 3 ) 3 Sn—Sn (CH 3 ) 3 + 2Na = 2(CH 3 ) 3 SnNa 
(CH 3 ) 3 Sn—Sn (CH 3 ) 3 ■+ NaNH 2 = (CH 3 ) 3 SnNa + (CH 3 ) 3 SnNH 2 


Trójmetylocynosód wydziela się z roztworu w postaci żółtych kryształów. Znane są 
też związki: Na 2 Sn(CH 3 ) 2 i Na(CH 3 ) 2 Sn—Sn(CH 3 ) 2 Na. 


Trójfenylocynosód jest bezpostaciowym żółtym proszkiem, który rozpuszcza się 
w ciekłym amoniaku tworząc żółto zabarwiony roztwór. Roztwór w temp. —33°C jest 
dobrym przewodnikiem elektryczności. Trójfenylocynosód jest bardzo aktywny che¬ 
micznie, pod wpływem działania powietrza utlenia się powoli dając Sn(C 6 H 5 ) 4 , NaOH 
i pewną ilość (C 6 H 5 ) 6 Sn 2 . 

Czterohalogenki cyny. Otrzymywanie i własności halogenków cynowych zebrano 
w tabl. 18.25. 


Halogenki cynowe 


Tablica 18.25 



SnF 4 

SnCl 4 

SnBr 4 

SnJ 4 

Charakterystyka 

bezbarwne, hi- 

bezbarwna, lotna, 

białe, dymiące 

żółte ciało stałe 

ogólna 

groskopijne cia¬ 
ło stałe 

dymiąca ciecz 

ciało stałe 


Temp. topnienia, °C 


—33 

30 

143,5 

Temp. wrzenia, °C 

705 

(sublimacja) 

114,1 

293 

343 

Gęstość 

4,78 

2,234 

3,340 

4,696 

Rozpuszczalność 

bardzo dobrze 

(hydroliza) 


(szybka hydroliza) 

w wodzie 

Hydraty 

rozpuszczalny 

(hydroliza) 

SnCl 4 ,5H 2 0 

SnBr 4 ,4H a O 


Metody otrzymywania 

działanie HF 

działanie Cl 2 na cy¬ 

działanie Br 2 na 

działanie J 2 na cynę 


na SnCl 4 

nę (na zimno) 

1 cynę 



Fluorek cynowy otrzymuje się działając fluorowodorem na chlorek cynowy tak długo? 
aż przestanie wydzielać się chlorowodór. Pozostałość ma skład SnCl 4 ,SnF 4 . Po ogrzaniu 
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dó temp. 220°C chlorek cynowy ulatnia się i pozostaje czysty fluorek cynowy. Musi on 
mieć wyraźny charakter jonowy, co znajduje odbicie w znacznych wartościach jego tem¬ 
peratury topnienia i gęstości w porównaniu z odpowiednimi danymi dla innych halogen¬ 
ków cynowych. 

Choć chlorek cynowy hydrolizuje powoli w roztworze wodnym, na drodze krystali¬ 
zacji można wydzielić hydrat, tzw, „masło cynowe”, SnCl 4 ,5H 2 0. Chlorowodór w temp. 
0°C reaguje z tym związkiem, tworząc hydrat kwasu chlorocynowego H 2 SnCl 6 ,6H 2 0. 
Cząsteczka chlorku cynowego ma własności akceptorowe. Łączy się w sposób bezpośredni 
z chlorkami metali alkalicznych, tworząc chlorocyniany, jak np. Na 2 SnCl 6 i przyjmuje 
elektrony od donorów zawierających atom tlenu, jak np. alkohole, etery, aldehydy, ketony, 
kwasy, estry i amidy, tworząc związki typu Sn(Cl 4 )(OR) 2 . Własności akceptorowe zmniej¬ 
szają się znacznie przy zastąpieniu grupą alkilową jednego z atomów chloru w SnCl 4 ; 
jeśli podstawi się dwa lub więcej atomów chloru, własności akceptorowe zanikają zu¬ 
pełnie, można to wyjaśnić efektem elektromerycznym 

CP- CH 3 5 + 

5 ~C1—Sn—Cl 5- *+CH 3 —Sn—CH/+ 

Cl*- (W+ 

Chlorek cynowy tworzy też kompleksy ze związkami azotu. Reaguje z amoniakiem nie 
dając jednak produktów addycji i należy wątpić, czy istnieje związek o wzorze SnCl 4 ,2NH 3 . 
Ż cząsteczką SnCl 4 , podobnie jak z RSnCl 3 i R 2 SnCl 2 , łączą się dwie cząsteczki pirydyny, 
lecz tylko jedna cząsteczka pirydyny może połączyć się z R 3 SnCl, a ze związkiem R 4 Sn 
pirydyna nie łączy się wcale. I w tym przypadku dobrze widać wyraźny wpływ obecności 
grup alkilowych. 

Jodek cynowy ma budowę krystaliczną podobną do budowy czterojodku germanu 
(por. str. 709); zarówno para, jak i kryształ jodku cynowego mają strukturę tetrąedryczną. 

Halogenowe pochodne alkilo- i arylocynowe. Istnieje wiele związków cyny, wywodzą¬ 
cych się z SnH 4 przez zastąpienie atomu wodoru grupami alkilowymi, arylowymi 
lub atomami halogenów. Kilka takich związków wymieniono w tabl. 18.26. Jak wynika 

Tablica 18.26 

Halogenowe pochodne alkilo- i arylocyny 


Związek 

Temp. top¬ 
nienia, °C 

Temp. wrze¬ 
nia, °C 

Związek 

Temp. top¬ 
nienia, °C 

Temp. wrze¬ 
nia, °C 

Sn(CH 3 ) 3 F 

ok. 360*) 


Sn(C 6 H 5 ) 2 F 2 

360 


Sn(CH 3 ) 3 Cl 

37 


Sn(C 6 H 5 ) 2 Cl 2 

42 

337 

Sn(CH 3 ) 3 Br 

27 

165 

Sn(C 6 H 5 ) 2 Br 2 

38 

230 

SnCCIW 

3,4 

170 

Sn(C 6 H 5 ) 2 J 2 

71 

180 

, Sn(C 6 H 5 ) 3 F 

357 


Sn(CH 3 )F 3 



Sn(C 6 H 5 ) 3 Cl 

106 

240 

Sn(CH 3 )Cl 3 

43 


Sn(C 6 H 3 ) 3 Br 

121 

249 

Sn(CH 3 )Br 3 

54 

210 

Sn(C 6 H 6 ) 3 J 

121 

253 

Sn(CH 3 )J 3 

87 


Sn ęCtł 3 ) 2 F 2 



Sn(C 6 H 5 )F 3 



Sn(CH 3 ) 2 Cl 2 

85 

220 

Sn(C 6 H 3 )Cl 3 


142 

SnCCH^Brj 

63 

232 

Sn(C e H 5 )Br 3 


182 

Sn(CH ;i ) 2 J 2 

45 

240 ' 

Sn(CoH 6 )J 3 




*) Rozkłada się w temperaturze, topnienia. 
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z tablicy, we wszystkich przypadkach pochodne fluorowe różnią się od innych pochod¬ 
nych halogenowych. Związki fluoru są ciałami stałymi o wysokiej temperaturze topnienia, 
rozkładającymi się zazwyczaj poniżej swej temperatury topnienia; na ogół nie rozpusz¬ 
czają się one w rozpuszczalnikach organicznych. Związki innych halogenów są lotnymi, 
łatwo rozpuszczalnymi w rozpuszczalnikach organicznych cieczami 4 o niskich tempera¬ 
turach topnienia. 

Sn(CH 3 ) 3 F otrzymuje się następującymi metodami: 

1) działanie wodnego roztworu kwasu fluorowodorowego na Sn(CH 3 ) 3 OH, 

2) działanie fluorku potasowegp na roztwór Sn(CH 3 ) 3 Cl. Związek ten rozpuszcza 
się w alkoholu, z którego można go wydzielić przez krystalizację. Nie drażni on oczu ani 
płuc, w przeciwieństwie do mających odpychający zapach chlorków, bromków i jodków, 
które otrzymuje się następująco: 

1) działanie odpowiednim halogenem na czteromętylocynę, 

2) działanie metaliczną cyną lub stopem sodu z cyną na halogenek metylu. 

Trójfenylofluorocynę otrzymuje się w wyniku działania fluorkiem potasowym na go¬ 
rący roztwór alkoholowy chlorku; z roztworu wytrąca się ilościowo trójfenylofluoro- 
cyna. . 

Klasa 5. Związki zawierające atom cyny wykazujący 
hybrydyzację bipiramidy trygonalnej 

Znamy dwa związki należące do tej klasy: 



kompleks o-acetylofenolu metylosalicylan 

Atom cyny znajduje się w tym przypadku w stanie walencyjnym bipiramidy trygonalnej; 
wielkość kąta między równikowymi wiązaniami walencyjnymi pozwala, by atom cyny 
zamykał pierścienie sześcioczłonowe bez powstawania naprężeń. Jeden atom chloru znaj¬ 
duje się w płaszczyźnie pierścienia, a inne umieszczone są prostopadle do płaszczyzny, 
pod i nad atomem cyny, jak to pokazano na schemacie po prawej stronie rysunku. 

Klasa 6. Związki zawierające oktaedrycznie 
zhybrydyzowany atom cyny 

Jedynymi związkami zawierającymi atom cyny zhybrydyzowany oktaedrycznie są 
obojętne, niechelatowe kompleksy typu SnCl 4 ,(C a H 5 OH) 2 i niechelatowe aniony kom¬ 
pleksowe występujące np. w kwasie chlorocynowym i jego pochodnych. 

Istnieją liczne związki o wzorze ogólnym SnCl 4 ,(RO) a ; tworzą je niemal wszystkie 
typy związków organicznych, zawierających tlen. Związki, w których atom występuje 

40 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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w kompleksie anionowym można uważać za pochodne hipotetycznego kwasu cynowego 
o wzorze H 2 [Sn(OH) 6 ]. Sól potasowa, K 2 [Sn(OH) 6 ] jest izomorficzna z K 2 [Pb(OH) 6 ] 
i K 2 [Pt(OH) 6 ]. Budowa sieci tej soli zbliżona jest do sieci K 2 PtCl 6 , lecz wykazuje zniek¬ 
ształcenie spowodowane oddziaływaniem między grupami wodorotlenowymi. Cyniany 
metali alkalicznych w temp. ok. 150°C tracą wodę i zmieniają skład. Po takiej dehydra- 
tacji sól sodowa staje się nierozpuszczalna. 

Znane są pochodne kwasu cynowego, w których grupy wodorotlenowe zastąpiono 
atomami fluoru, chloru, bromu lub jodu, grupami alkoksy, jak OC 2 H 5 , lub grupami 
alkilowymi. Kwas chlorocynowy, który można wyodrębnić jako H 2 SnCl 6 ,6H 2 0, otrzy¬ 
muje się przez nasycenie chlprowodorem stężonego roztworu chlorku cynowego. Tworzy 
on wiele trwałych soli, np. (NH 4 ) 2 SnCl 6 , znaną jako różowa sól, nie rozkładająca się we 
wrzącej wodzie. Stwierdzono doświadczalnie, że chlorocyniany metali alkalicznych mają 
strukturę krystaliczną typu antyfluorytu (patrz str. 385). Pojedyncze oktaedryczne aniony 
[SnClg~] są umieszczone w położeniach, odpowiadających węzłom sieci regularnej, ze¬ 
wnętrznie centrowanej. Jony K + znajdują się w punktach, odpowiadających ośmiu lukom 
tetraedry cznym. 

Do pochodnych kwasu cynowego zawierających grupy organiczne należą związki : 
K 2 [Sn(OC 2 H 5 ) 6 ], K 2 [SnF 4 (C 2 H 5 ) 2 ] i K 2 [SnCl 5 (C 2 H 5 )],aq. Związek K 2 [SnF 4 (C 2 H 5 ) 2 ] otrzy¬ 
muje się w wyniku działania fluorku potasowego (użytego w nadmiarze w stosunku do 
lości stechiometrycznej) na dwuetylodwufluorocynę. 

OŁÓW 

OŁÓW WOLNY 

Ołów jest: miękkim, szarym metalem, dającym po przecięciu jasną i połyskliwą po¬ 
wierzchnię. Można go walcować i odkuwać. W stanie dużego rozdrobnienia jest piro¬ 
foryczny, natomiast występujący w większych kawałkach pokrywa się warstwą tlenku 
lub węglanu i tak wolno ulega działaniu czynników atmosferycznych, że jest używany 


Tablica 18.27 


Reakcje ołowiu 


Reagent 

Warunki reakcji 

Produkt 

Powietrze 

na zimno 

tlenek lub węglan, tworzenie którego 


. , - 

hamuje dalsze działanie powietrza 


w temp. 800°C 

PbO 

Wodą 

j 

bez dostępu tlenu 

brak 


i 

w obecności tlenu 

Pb(OH) a 

c 

] 


brak 

n 2 


ogrzewanie ' \ ' 

brak 

s 



PbS 

Cl 2 

J 


PbCl 2 

HC1 

rozcieńczony lub stężony 

PbCl 2 (tworzy się bardzo powoli) 

h 2 so 4 

stężenie powyżej 79% i temp. powyżej 

PbS0 4 


200°C 


hno 3 

.rozcieńczony lub stężony 

Pb(N0 3 ) 2 
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do krycia dachów. Kwas solny atakuje go powoli; ołów nie reaguje z kwasem siarkowym 
o stężeniu niższym niż 79%, lecz szybko rozpuszcza się w kwasie azotowym. Działanie 
kwasu siarkowego lub azotowego prowadzi do wytworzenia soli ołowiawych. 

ZWIĄZKI OŁOWIU 

Powłoka walencyjna atomu ołowiu w stanie podstawowym ma konfigurację 6s*6p 2 . 

Najbardziej rozpowszechnione są związki ołowiu w drugim stopniu utlenienia, w któ¬ 
rych elektrony s są bierne; rzadziej spotyka się związki ołowiu(IV), w których wszystkie 
elektrony powłoki walencyjnej atomu zostają wykorzystane do tworzenia wiązań. Ołów(II) 
tworzy sole (ołowiawe), jak np. Pb(N0 3 ) 2 , tlenek PbO i siarczek, PbS; dwa ostatnie na¬ 
leżą do klasy cząsteczek olbrzymów. Ołów tworzy również połączenia kowalentne, jak 
Pb(CH 3 ) 2 i Pb(C 2 H 5 S) 2 oraz kompleksy obojętne, anionowe i kationowe. Nie istnieją 
związki — podobnie jak w przypadku cyny — w których atom ołowiu występowałby 
w dygonalnym lub trygonalnym stanie walencyjnym. Związki zawierające zhybrydyzo- 
wany tetraedrycznie atom ołowiu są mniej trwałe niż odpowiednie związki cyny. Różnica 
między własnościami chemicznymi ołowiu i cyny jest kontynuacją ogólnej prawidłowości 
stwierdzonej dla pierwiastków leżących między węglem i cyną. Poznano tylko jeden wo¬ 
dorek ołowiu: PbH 4 i tylko jeden związek halogenowy: PbCl 4 , natomiast nie stwierdzono 
występowania PbF 4 , PbBr 4 i PbJ 4 . Istnieje jednak wiele pochodnych alkilowych i arylo- 
wych ołowiu(IV); należą do nich takie związki, jak Pb 2 (C 6 H 5 ) 6 , w których występuje wią¬ 
zanie Pb—Pb. Wiązanie to nie dysocjuje i nie można otrzymać rodnika Pb(C 6 H 5 ) 3 . War¬ 
tość momentu magnetycznego Pb 2 (C 6 H 5 ) 6 w stanie stałym i w roztworze benzenowym po¬ 
zwala wnioskować, że stopień dysocjacji jest mniejszy od 0,01. 

Atom ołowiu — w przeciwieństwie do atomu cyny — nie występuje w stanie walen¬ 
cyjnym bipiramidy trygonalnej. Związki zawierające ołów w oktaedrycznym stanie wa¬ 
lencyjnym nie wymagają specjalnego omówienia. Ołów jest jedynym pierwiastkiem grupy 
IVG, którego atom w niektórych związkach, np. w K 3 H(PbF 8 ) jest zhybrydyzowany dode- 
kaedrycznie. 

ZWIĄZKI ZAWIERAJĄCE OŁÓW W DRUGIM STOPNIU UTLENIENIA 

Sole ołowiawe. Azotan ołowiawy, Pb(N0 3 ) 2 , otrzymuje się w wyniku roz¬ 
puszczania ołowiu oraz tlenku lub węglanu ołowiu w rozcieńczonym kwasie azotowym. 
Związek ten, tworzący bezwodne kryształy, izomorficzne z azotanem baru, rozpuszcza 
się bardzo dobrze w wodzie (56,5 g w 100 g wody w temp. 20°C). Wytrąca się on z roz¬ 
tworów pod wpływem działania stężonego kwasu azotowego. Azotan ołowiawy rozkła¬ 
da się przy ogrzewaniu dając dwutlenek azotu i tlen. 

Siarczan ołowiawy, PbS0 4 , występuje w postaci minerału znanego po3 nazwą 
anglezytu, izomorficznego z berylem i celestynem. Pod wpływem działania kwasu siar¬ 
kowego lub rozpuszczalnych siarczanów wytrąca się on z roztworu soli ołowiu. Jest trudno 
rozpuszczalny w wodzie (0,04 g/l w temp. 15°C), a jeszcze trudniej w rozcieńczonym kwasie 
siarkowym (0,004 g/l 0,5%-owego kwasu w temp. 15°C). W odróżnieniu od BaS0 4 roz¬ 
puszcza się on w gorącym roztworze octanu amonowego, prawdopodobnie na skutek nie¬ 
jonowego charakteru octanu ołowiawego. Rozpuszczą się również w gorącym stężonym 
kwasie siarkowym. 
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Chromian ołowiawy, PbCr0 4 , wytrąca się w postaci żółtego osadu po 
dodaniu chromianu potasowego do roztworu azotanu ołowiawego. Osad ten jest nie¬ 
rozpuszczalny w wodzie, wytrąca się nawet w obecności octanu amonowego. Po dodaniu 
dwuchromianu potasowego do wodnego roztworu azotanu ołowiawego ustala się rów¬ 
nowaga opisywana następującym równaniem: 

K 2 Cr 2 0 7 + H a O + Pb(N0 3 ) 2 ^ 2KN0 3 + PbCr0 4 + H 2 Cr0 4 

Przy zmniejszeniu kwasowości roztworu przez dodanie octanu amonowego, reakcja prze¬ 
biega stechiometrycznie. Chromian ołowiawy jest nierozpuszczalny w rozcieńczonym kwa¬ 
sie azotowym, natomiast rozpuszcza się w stężonym HN0 3 . Stężony roztwór wodoro¬ 
tlenku sodowego Rozpuszcza chromian ołowiawy; w wyniku tej reakcji powstaje ołowin 
sodowy 

PbCr0 4 + 4NaOH = Na 2 Pb0 2 -f Na 2 Cr0 4 + 2H a O 

Rozcieńczony wodorotlenek sodowy reaguje z chromianem ołowiawym dając chromiany 
zasadowe, stosowane jako barwniki. 

Tlenek ołowiawy (glejta), PbO. Ogrzewając ołów w atmosferze powietrza, otrzymuje 
się żółty proszek, zwany potocznie masy ko tern; po stopieniu zmienia on kolor na czerwony. 
Związek ten znany jest pod nazwą glejta. Tlenek ołowiawy występuję w dwu odmianach 
krystalicznych: 

a < -temp. przemiany ok. 500°C- 

czerwona żółta 

tetraedryczna ortorombowa 

o strukturze typu tlenku cynawego 
rozpuszczalność w wodzie 

0,0504 g/l w temp. 25°C k 0,1065 g/l 

Wodorotlenek ołowiawy wytrąca się po dodaniu ługu do roztworu azotanu ołowiawego. 
Osad nie ma określonego składu; w temp. 145°C traci wodę, tworząc tlenek ołowiawy. 
Wodorotlenek ołowiawy jest amfoteryczny, lecz ma mniej kwasowy charakter niż wodoro¬ 
tlenek cynawy. Wartości kwasowych i zasadowych stałych dysocjacji wynoszą: K kw = 8 • 

* 10~ 12 , JT zas — 1 * 10~ 3 . Wodorotlenek ołowiawy rozpuszcza się w wodzie, przy czym 
roztwór zabarwia lakmus na czerwono. Rozpuszcza się w kwasach, dając sole ołowiawe^ 
a w nadmiarze zasad — ołowiny w myśl równania 

Pb(OH) 2 + 2KOH - K 2 Pb0 2 + 2H 2 0 

lecz nie rozpuszcza się w amoniaku. Magnetoołowin, PbO • 6Fe 2 0 3 , składa się z magne¬ 
tytu (Fe 3 0 4 o strukturze spinelu), w sieć którego wbudowane są jony Pb 2+ . 

Siarczek ołowiawy, PbS, o tt. ok. 1100°C, można otrzymać spalając ołów w parach 
siarki. Występuje on w postaci minerału (galena), który ma blękitnoczarne zabarwienie 
o metalicznym połysku. Wytrąca się w postaci czarnego osadu w wyniku przepuszczania 
siarkowodoru przez roztwór chlorku ołowiawego. PbS, PbSe i PbTe mają strukturę typu 
chlorku sodowego, co wskazuje na bardzo wyraźny charakter jonowy ich kryształów 
(wyraźniejszy niż w przypadku siarczku cynawego). Podwójny siarczek PbSnS 2 ma struk¬ 
turę typu siarczku cynawego. 

Halogenki ołowiawe. Niektóre ^własności halogenków ołowiawych podano w tabl. 
18.28. Chlorek i fluorek ołowiawy hydrolizują pod wpływem działania wody tworząc sole 
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Tablica 18.28 


Halogenki ołowiawe 



PbF a 

PbCl 2 

PbBr 2 

PbJ 2 

Charakterystyka ogólna 

bezbarwne kry- 

białe kryształy 

bezbarwne 

żółte kryształy 


ształy 

» 

kryształy 


Temp. topnienia, °C 

835 

498 

373 

400 

Temp. wrzenia, °C 

1290 

956 

916 

950 

Rozpuszczalność w wodzie, 





g/100 g 





w temp. 0°C 

1 0,064 ( 

0,67 

0,455 

0,044 

w temp. 100°C 

J (w temp. 20°Q 1 

3,2 

4,71 

0,41 

Typ struktury krystalicznej 

fluorytowa 

specyficzna 

specyficzna 

CdJ 2 

Metody otrzymywania 

dodawanie wodnego roztworu kwasu halogenowodorowego lub jego 


soli potasowej do wodnego roztworu azotanu ołowiawego 


zasadowe: Pb(OH)Cl i Pb(OH)F. Chlorek olowiawy rozpuszcza się w stężonym kwasie 
solnym, dając H 2 PbCl 4 . Jodek olowiawy rozpuszcza się w wodnym roztworzę jodku po¬ 
tasowego tworząc sól kompleksową KPbJ 3 , lecz w wyniku rozcieńczania z roztworu wy¬ 
padają ponownie kryształy jodku ołowiawego. Interesująca jest budowa krystaliczna 
halogenków ołowiawych. Fluorek ma strukturę typu fluorytu, co wskazuje na silny cha¬ 
rakter jonowy wiązań. Chlorek i bromek wykazują im tylko właściwą strukturę, w której 
każdy atom ołowiu jest otoczony dziewięcioma atomami halogenu. Jodek wykazuje struk¬ 
turę typu CdJ 2 , co wskazuje na istnienie wiązań kowalentnych. 

Znane są halogenki mieszane: PbFCl i PbFBr. Są one związkami nierozpuszczalnymi 
w wodzie, mającymi strukturę krystaliczną typu SbOCl (por. str. 859). Znane są też związki 
MPb 2 Cl 5 i MPb 2 Br 5 , gdzie M jest atomem potasu, rubidu lub grupą NH 4 . Są to związki 
wewnętrznosieciowe, a nie sole kompleksowe; struktura ich składa się z łańcuchów cząste¬ 
czek PbCl 2 lub PbBr 2 , w których w formie jonowej występują atomy metali alkalicznych 
i jedna piąta atomów bromu lub chloru. 

Merkaptany ołowiawe, Pb(SC 2 H 5 ) 2 o tt. 150°C i Pb(SBu) 2 o tt. 80°C, rozpuszczają 
się w chloroformie i benzenie. Na podstawie niskich temperatur topnienia i rozpusz¬ 
czalności wywnioskowano, że związki te zawierają ołów dwuwartościowy. 

Alkilowe i arylowe związki ołowiu(D[) są silnie zabarwionymi nietrwałymi substancjami 
szybko utleniającymi się w powietrzu. Żadnego ze związków dwualkiloołowiu nie udało 
się wyodrębnić w stanie czystym. Po dodaniu jodku metylomagnezowego do chlorku 
ołowiawego pojawia się czerwone zabarwienie, spowodowane prawdopodobnie obec¬ 
nością Pb(CH 3 ) 2 , jednak w miarę upływu czasu intensywność zabarwienia zmniejsza 
się i powstaje produkt będący mieszaniną Pb(CH 3 ) 4 i ołowiu. W czasie redukcji elektro¬ 
litycznej acetonu na katodzie ołowianej powstaje czerwona ciecz, której zabarwienie 
może być wywołane obecnością Pb[CH(CH 3 ) 2 ] 2 . Pod wpływem działania bromu wspom¬ 
niana czerwona ciecz tworzy dwubromek dwuizopropyloołowiu. 

Dwufenyloołów jest ciemnoczerwonym proszkiem, którego roztwory w benzenie 
i eterze mają kolor krwistoczerwony; pod działaniem alkoholu związek ten wytrąca się 
z roztworu. Otrzymuje się go przez działanie jodku fenylomagnezowego na chlorek oło- 
wiawy w temp. 0°C. Jest on trwały w absolutnej ciemności i bez dostępu powietrza, lecz 
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bardzo łatwo utlenia się w powietrzu i redukuje azotan srebrowy do srebra metalicznego. 
Z jodem, w wyniku reakcji addycji, tworzy Pb(C 6 H 5 ) 2 J 2 , a z nadmiarem odczynnika Grig- 
narda daje cztero- lub sześcioarylowe związki ołowiu—związki te powstają łatwiej niż 
odpowiednie związki cyny. 

Kompleksy zawierające ołów w drugim stopniu utlenienia. Ołów dwuwartościowy tworzy 
cały szereg związków kompleksowych, m. in. niechelatowe aniony kompleksowe oraz 
kompleksy chelatowe obojętne i anionowe. 

Ligandy mogą łączyć, się z atomem, ołowiu czterema lub sześcioma wiązaniami. Do 
soli, w których atom ołowiu występuje w anionie niechelatowym, należą mrówcżan oło- 
wiawo-potasowy, K 2 [Pb(HC0 2 ) 4 ] i chloroołowin potasowy, K 2 (PbCl 4 ). Fluoroołowin 
potasowy, otrzymywany w wyniku działania fluorku potasowego na chlorek ołowiawy 
ma wzór K 4 (PbF 6 ). Odpowiednie połączenia rubidu i cezu mają jednak strukturę typu 
perowskitu i wzór RbPbF 3 . Kompleks dwubenzoiloacetonianowy ma następującą bu¬ 
dowę: 

ch 3 c 6 h 5 

\ / 

c=o o—c 

/ \ / ^ 

H—C Pb C—H 


^ /. \ / 

c—o o=c 


/ 

c 6 H 5 


\ 

ch 3 


a szczawianoołowin potasowy ma wzór K 2 [Pb(C 2 0 4 ) 2 ]. W pochodnej tiomocznikowej, 
Pb[SC(NH 2 ) 2 ]Cl 2 , atom ołowiu zdaje, się występować w trzecim stopniu utlenienia. 

Struktura orbitalowa tych wszystkich połączeń nie jest dostatecznie poznana. W kom¬ 
pleksach ołów wykazuje liczbę koordynacyjną 4 lub 6, lecz atom (jeśli nie używa do two¬ 
rzenia wiązania pary elektronów 6^) może tworzyć hybrydy tetraedryczne jedynie z udzia¬ 
łem orbitalów 6p i Is, a hybrydy oktaedryczne tylko z udziałem orbitalów 6p, 6d i 7 s. Ba¬ 
dania doświadczalne wskazują, że kompleksy, w których ołów(II) jest czterokowalentny, 
mają budowę płaską. 


ZWIĄZKI ZAWIERAJĄCE OŁÓW W CZWARTYM STOPNIU UTLENIENIA 

, Klasa 1. Struktury wielkocząsteczkowe 

o wiązaniach mających charakter częściowo jonowy, 
a częściowo kowalentny 

Do tej nielicznej klasy należą: dwutlenek ołowiu, minia i związki typu PbP 2 0 7 (wszystkie 
te związki omówiono poniżej). Cząsteczki olbrzymy związków ołowiu zawsze zawierają 
tlen. Nie istnieje siarczek ołowiu PbS 2 . 

Dwutlenek ołowiu, Pb0 2 , otrzymuje się następującymi metodami: 

1) utlenianie tlenku ołowiawego na drodze stapiania go z chloranem i azotanem 
sodowym, 

2) utlenianie soli ołowiawej podchlorynem sodowym lub elektrolitycznie (utlenianie 
anodowe). Dwutlenek ołowiu można również wyodrębnić przez sączenie produktu 
otrzymanego, w wyniku działania kwasu azotowego na minię. 
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.Dwutlenek ołowiu ma ciemnobrązowe lub czarne zabarwienie i strukturę typu ru- 
tylu. Jest całkowicie nierozpuszczalny w wodzie, natomiast rozpuszcza się nieco w stę¬ 
żonym kwasie azotowym lub stężonym kwasie siarkowym. Dwutlenek ołowiu jest silnym 
środkiem utleniającym. Powoduje on wydzielanie chloru z gorącego kwasu chlorowodo¬ 
rowego; reaguje z dwutlenkiem siarki tworząc siarczan ołowiawy. Rozcierany z siarką 
zapala się i tworzy siarczek ołowiawy, PbS. W obecności kwasu azotowego utlenia siarczan 
manganawy do kwasu nadmanganowego w myśl równania 

2MnS0 4 + 5PbO a + 6 HNO 3 = 2HMn0 4 + 2PbS0 4 + 3Pb(NO s ) 2 + 2H 2 0 

a w obecności zasad utlenia wodorotlenek chromowy do chromianu potasowego 
2Cr(OH ) 3 + 10KOH + 3Pb0 2 - 2K 2 Cr0 4 + 3K 2 PbO a + 8 H a O 

Nie istnieje wodorotlenek Pb(OH) 4 , lecz dwutlenek ołowiu wykazuje pewne własności 
amfoteryczne. Ogrzewany z wapnem w powietrzu tworzy metaołowian wapnia (patrz 
str. 730), a ogrzewany z kwasem fosforowym, w temp" 300°C tworzy PbP 2 0 7 . 

Minię, Pb 3 0 4> otrzymuje się w wyniku ogrzewania glejty w powietrzu do temp. 400°C. 
Nie można w ten sposób osiągnąć wyższego stopnia utlenienia ołowiu, ponieważ w wyż¬ 
szej temperaturze minia ulega rozkładowi'. Struktura krystaliczna minii składa się z ośmio- 
ścianów Pb0 6 , zawierających Pb(IV) i piramid Pb0 3 , w których występuje Pb(II). Atomy 
tlenu są wspólne dla sąsiadujących ze sobą ośmiościanów lub piramid i ośmiościanów. 
Minia dysocjuje pod ciśnieniem 150 mm Hg w temp. 550°C; ciśnienie dysocjacji jest 
znacznie niższe niż w przypadku dwutlenku ołowiu. 

Klasa 4 1 ). Związki zawierające tetraedrycznie 
zhybrydyzowany atom ółowiu 

Do związków zawierających zhybrydyzowany tetraedrycznie atom ołowiu należą: 
PbH 4 , alkilowe i arylowe związki ołowiu(IV), które są zadziwiająco liczne i trwałe 
oraz halogenki ołowiowe i ich pochodne. 

Czterowodorek ołowiu (ołowiowodór), PbH 4 . Małe ilości ołowiowodoru, PbH 4 , otrzy¬ 
muje się przez redukcję elektrolityczną drobno sproszkowanego ołowiu. Proces ten reali¬ 
zuje się drogą wtryskiwania ołowiu (będącego katodą) do atmosfery wodoru ponad po¬ 
wierzchnią elektrolitu. Otrzymuje się wystarczającą ilość PbH 4 na to, aby go skroplić 
ciekłym powietrzem i odparować. PbH 4 w temperaturze pokojowej rozkłada się szybko. 
Oznaczono jego temperaturę wrzenia, wynosi ona — 13°C, lecz nie zbadano dokładnie 
wszystkich jego własności. Nie są znane wyższe wodorki ołowiu, lecz istnieją alkilowe 
i arylowe pochodne niektórych wodorków ołowiu. 

Alkilo- i arylowe pochodne PbH 4 . W tabl. 18.29 wymieniono niektóre alkilowe i ary¬ 
lowe pochodne PbH 4 . 

Związki cztero alkilowe otrzymuje się następującymi metodami: 

1) działanie alkilocynkiem lub związkiem Grignarda na chloroołowian amonowy, 
(NH 4 ) 2 PbCl 6 (patrz str. 730). 

2) działanie odpowiedniego chlorku alkilowego na ołów metaliczny lub chlorek oło- 

0 Klasy 2 i 3 pominięto, ponieważ nie istnieją związki, w których ołów(IV) występowałby w dygonal- 
nym lub trygonalnym stanie walencyjnym. 
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Tablica 18.29 


Alkilo- i aryloołowiowodory 


Związek 

Wzór 

Charakterystyka 

ogólna 

Temp. 
topnie¬ 
nia, °C 

Temp. wrze¬ 
nia, °C 

Zachowanie podczas 
ogrzewania 

. ■ , 

Cztero wodoroołó w 

PbH 4 

bezbarwny gaz 


ok. —13 

rozldada się w temp. 

(wodorek ołowiu) 
Czterometyloołów 

Pb(CH 2 ) 4 

bezbarwna 

-27,5 

110 

pokojowej 
można destylować 

Czteroetyloołów 

Pb(C 2 H 5 ) 4 

ciecz 

bezbarwna 


■ 

82 (13 mm 

do temp. 145°C; 
w wyższych tempe- 

Sześciometyloołów 

Pb 2 (CH 3 ) 6 

ciecz 

38 

Hg) 

raturach odrywają 
się rodniki CH 3 lub 

c 2 h 5 

rozldada się do 

Sześcioetyloołów 

Pb 2 (C 2 H 6 ) 6 

żółta oleista 

i 

36 

-100 (2 mm 

Pb(CH 3 ) 4 i Pb 

Sześciocykloheksylo- 

Pb 2 (C 6 H u ) 6 

ciecz 

jasnożółte 


Hg) t 

' 

czernieje podczas 

ołów 

■ /' i 

Czterofenyloołów 

Pb(CeH 5 )4 

kryształy 

białe ciało stałe 

225 

■ 

I 

t 

1 

240 (15 mm 

ogrzewania do 
temp. 195°C 
powyżej temp. 

Sześciofenyloołów 

Pb 2 (C 6 H 6 ) 6 

żółte kryształy 


Hg) 

270°C daje ołów 
i dwufenyl 


wiawy; otrzymuje się wówczas początkowo PbR 2 , który w podwyższonej temperaturze 
ulega zdysproporcjonowaniu, tworząc związek czteroalkilowy i ołów, 

3) działanie halogenkiem alkilowym na stop ołowiu zawierający 10% sodu w obec¬ 
ności dwuetyloaniliny lub pirydyny jako katalizatora (metoda ta stosowana jest w prze¬ 
myśle). 

Wyższe czteroalkilowodorki ołowiu są lotne z parą wodną. Związki zawierające pier- 
wszorzędową grupę alkilową są odporne na działanie powietrza, natomiast związki zawie-. 
rające grupy drugorzędowe łatwo się utleniają, a już zupełnie nie można otrzymać w stanie 
czystym związków, zawierających grupy trzeciorzędowe. Związki czteroalkilowe łatwo 
reagują z chlorem i chlorowodorem; gazowy chlorowodór reaguje w temp. 90°C z Pb(C 2 H 5 ) 4 
tworząc chlorek ołowiawy i dwuetylodwuehlorowodorek (C 2 H 5 ) 2 PbCl 2 . Czteroetylo- 
wodorek ołowiu jest trucizną o działaniu kumulującym. Działa on w sposób specyficzny, 
według innego mechanizmu niż ołów. 

Sześcioalkilodwuołowiowe pochodne otrzymuje się w wyniku dzia¬ 
łania odpowiedniego związku Grignarda na chlorek ołowiawy; np. jodek etylomagne- 
zowy reaguje z chlorkiem ołowiawym w myśl następującego równania: 

2(C 2 H 5 )MgJ -1- PbCl 2 = Pb(C 2 H 5 ) 2 +’ MgCl 2 + MgJ 2 
Dwuetyloołów ulega natychmiast dysproporcjonowaniu 

3Pb(C 2 H 5 ) 2 = Pb 2 (C 2 H 5 ) 6 + Pb 

Jeśli grupą alkilową w sześcioalkilodwuołowiu jest grupa etylowa lub wyższa, wówczas 
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związek ten jest trwały w temperaturze pokojowej. Sześciometylodwuołów rozkłada 
się w temperaturze pokojowej w myśl równania 

2Pb 2 (CH 3 ) 6 = 3Pb(CH 3 ) 4 + Pb 

Związki te można również otrzymać w wyniku działania w niskiej temperaturze odpo¬ 
wiedniego jodku alkilowego na stop sodowo-ołowiowy. Połączenia sześcioalkilowe łatwo< 
się utleniają, reagują też z chlorem i chlorowodorem. 

Czterofenyloołów otrzymuję się działając bromkiem fenylomagnezowym na chlorek, 
ołowiawy; tworzony początkowo dwufenyloołów ulega zdysproporcjonowaniu na cżte- 
rofenyloołów i ołów metaliczny. Czterofenyloołów rozpuszcza się w wielu rozpuszczal¬ 
nikach organicznych, reaguje z lodowatym kwasem octowym tworząc benzen i cztero- 
octan ołowiu. Sześciofenylodwuołów otrzymuje się z bromku fenylomagnezówego 
i chlorku ołowiawego. Po odparowaniu eteru pozostałość ekstrahuje się benzenem* 
wyodrębniając w ten sposób (C 6 H 6 ) 6 Pb 2 ,C 6 H 6 , natomiast z alkoholu można go wyod¬ 
rębnić bez krystalizacyjnej cząsteczki rozpuszczalnika. Nadmanganian potasowy utlenia 
sześciofenylodwuołów do (C 6 H 5 ) 3 PbOH. 

Trójfenyloołowiosód, NaPb(C 6 H 6 ) 3 otrzymuje się w wyniku działania metalicznego 
sodu na trójfenylochloroołów rozpuszczony w ciekłym amoniaku. Otrzymuje się 
bladożółty roztwór, z którego wytrącają się kremowe kryształy. Trójfenyloołowiosód. 
jest trwały w temperaturze pokojowej. Pod działaniem jodku etylu w ciekłym amoniaku 
tworzy on trójfenyloetyloołów. 

Czterohalogenki ołowiu. Otrzymano tylko jeden czterohalogenek ołowiu — jest nim 
czterochlorek ołowiu, PbCl 4 (żółta, lotna i dymiąca ciecz). Krzepnie tworząc żółte krysta¬ 
liczne ciało stałe, topiące się w temp. — 15°C. Ogrzewany wybucha w temp. 105°C. Cztero¬ 
chlorek ołowiu otrzymuje się w wyniku działania stężonego kwasu siarkowego na chloro- 
ołowian amonowy, (NH 4 ) a PbCl 6 . Czterochlorek ołowiu reaguje z małą ilością wody two¬ 
rząc nietrwały hydrat, natomiast w nadmiarze wody hydrolizuje, tworząc nierozpuszczal¬ 
ny dwutlenek ołowiu. Pod wpływem działania zimnego stężonego kwasu chlorowodoro¬ 
wego tworzy krystaliczny hydrat kwasu chloroołowiowego, 

Halogenowe pochodne alkilo- i aryloołowiu. Ołów, podobnie jak german, tworzy 
wiele związków, zawierających grupy alkilowe i arylowe oraz atomy halogenu zwią¬ 
zane bezpośrednio z atomem metalu. Typowe przykłady tych związków podano w tabL 
18.30. Tego rodzaju związki ołowiu są znacznie mniej trwałe od odpowiednich połączeń 
cyny. 

Tablica 18.30’ 

Halogenowe pochodne alkilo- i aryloołowiu 


Związek 

Temp. topnienia, °C j 

Związek 

Temp. topnienia, °C 

Pb(CH 3 ) 3 F*) 
Pb(CH) 3 Cl 
Pb(CH 3 ) 3 Br 
Pb(CH 3 ) 3 J 
' Pb(C 6 H 6 ) 3 F 
Pb(C 6 H 5 ) 3 Cl 
Pb(C 6 H 5 ) 3 Br 
Pb(C 6 H 5 ) 3 J 

(sublimacja) 

133 

"(sublimacja) 

206 

106 

(spieka się 142) 

Pb(CH 3 ) 2 F 2 
Pb(CH 3 ) 2 Cl 2 
- Pb(CH 3 ) 2 Br 2 ' 

Pb(CH 3 ) 2 J 2 
Pb(C 6 H 6 ) 2 F 2 
Pb(C 6 H 5 ) 2 Cl 2 
Pb(C 6 H 5 ) 2 Br 2 
Pb(C 6 H 5 ) 2 J 2 

(spieka się 155) 

| bardzo nietrwałe 

poniżej 300 

bardzo nietrwały 

102 


*y Bezbarwne kryształy, rozkładające się w temp. 305°C. 
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Fluorki trójalkiloofowiu są bezbarwnymi, krystalicznymi solami i są najbardziej 
trwałymi halogenowymi pochodnymi alkiloołowiowymi. Rozpuszczają się lepiej w wodzie 
niż w benzenie. Nie można ich otrzymać na drodze wytrącania z innych pochodnych 
halogenowych fluorkiem potasowym (metodę tę stosowano z powodzeniem do otrzy¬ 
mywania odpowiednich związków cyny); powstają one w wyniku reakcji wodorotle¬ 
nku trójalkiloołowiu z rozcieńczonym kwasem fluorowodorowym. Są one trujące. 
Pochodne metylowe i etylowe mają nieprzyjemny zapach. Własności tej nie stwierdzo¬ 
no dla pochodnych alkilowych o dłuższym łańcuchu węglowym, prawdopodobnie ze 
względu na ich znacznie mniejszą lotność. 

Chlorki trójalkiloołowiu otrzymuje się przez działanie odpowiednim czteroalkilo- 
ołowiem lub sześcioalkilodwuołowiem na chlorowodór lub chlor w temp. ok. —75°C. 
Trójalkilobromoołów i trójalkilojodoołów otrzymuje się w podobny sposób. Pochodne 
bromowe są bezbarwne, a jodowe żółte. Związki zawierające chlor mają odrażający 
zapach. Oddziałują gwałtownie na oczy i błony śluzowe. 

Halogenowe pochodne trójfenyloołowiu otrzymuje się w wyniku działania halogenu 
na czterofenyloołów lub sześciofenylodwuołów. Należy uważać, by reakcja nie zaszła 
zbyt daleko, dlatego też bardzo istotnym zagadnieniem jest odpowiedni dobór rozpusz¬ 
czalnika. Czterofenyloołów w roztworze pirydynowym reaguje z bromem tworząc 
trójfenylobromoołów, natomiast w eterze tworzy dwufenylodwubromoołów, Pb(C 6 H 5 ) 5 Br 2 ; 
sześciofenylodwuołów w rozwodnionym alkoholu lub w pirydynie daje z jodem trójfeny- 
lojodoołów; w wyniku reakcji prowadzonej w benzenie tworzy się dwufenylodwujodo- 
ołów. Trójfenylobromoołów w wyniku reakcji z fluorkiem potasowym tworzy Pb(C 6 H 5 ) 3 F, 
a z jodkiem potasowym — Pb(C 6 H 5 ) 3 J. Halogenowe pochodne trójfenyloołowiu rea¬ 
gują z sodem w ciekłym amoniaku tworząc trójfenyloołowiosód, NaPb(C 6 H 5 ) 3 . 

Trójhąlogenowe pochodne jednoalkiloołowiu są żółtymi, bardzo nietrwałymi sub¬ 
stancjami Nie otrzymano trójhalogenoaryloołowiu. 

Klasa 6. Związki zawierające okfaedrycznie 
zhybrydyzowany atom ołowiu 

Kompleksy zawierające atom ołowiu w oktaedrycznym stanie walencyjnym są so¬ 
lami o anionach niechelatowych, np. K 2 [Pb(OH) 6 ] i (NH 4 ) 2 (PbCl 6 ), lub chelatowych, 
np. siarczanoołowin potasowy, K 2 [Pb(S0 4 ) 3 ]. 

Kwasy ołowiowe i ich pochodne. Wolnego kwasu H 2 [Pb(OH) 6 ] nie wyodrębniono, 
natomiast znane są trwałe jego sole metali alkalicznych, jak np. Na 2 [Pb(OH) 6 ]. Związki 
te podczas ogrzewania tracą wodę, tworząc metaołowiany 

ffnop 

Na 2 [Pb(OH) 6 ]—-*Na 2 Pb0 3 + 3H a O 

Do metaołowianów należą m. in.: Na 2 Pb0 3 , Ag 2 Pb0 3 (czarny), CuPb0 3 (czarny), ZnPb0 3 
(czerwonawobrązowy), CaPb0 3 (biały). Metaołowiany: potasowy i sodowy powstają przy 
dodawaniu dwutlenku ołowiu do stopionego, umieszczonego w srebrnym naczyniu 
wodorotlenku potasowego lub sodowego. Są one bardziej odporne na działanie podwyż¬ 
szonej temperatury niż dwutlenek ołowiu; metaołowian sodowy nie odszczepią tlenu po¬ 
niżej temp. 750°C. Minia może być ortoołowianem ołowiawym. 

Chloroołowian amonowy (NH 4 ) 2 (PbCl 6 ) jest żółtą substancją krystaliczną, trwałą do 
temp. 225°C. Otrzymuje się go w wyniku nasycania roztworu chlorku ołowiawego w *kwa- 
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s ie chlorowodorowym chlorem w temp. 0°C z jednoczesnym dodawaniem chlorku amo¬ 
nowego. Izomorficzne z (NH 4 ) 2 (PtCl 6 ); chloroolowian amonowy oraz sole rubidowe i ce- 
zowe mają sieć krystaliczną typu antyfluorytu. Sole te hydrolizują pod działaniem zimnej 
■wody tworząc dwutlenek ołowiu. 

Klasa 7. Związki zawierające dodekaedrycznie 
zliyhrydyzowany atom ołowiu 

Istnieje kilka związków, w których atom ołowiu wykazuje liczbę koordynacyjną 8. 
Możliwe, że atom ołowiu występuje w tych związkach w dodekaedrycznym stanie walen¬ 
cyjnym. Orbitale zhybrydyzowane powinny tworzyć się przez łączenie orbitalów atomo¬ 
wych sp z d\ 

Fłuorokompleks, K 3 H(PbF 8 ), otrzymuje się drogą stapiania dwutlenku ołowiu z wodoro- 
fluorkiem potasowym. Uzyskany tym sposobem produkt krystalizuje się ze stężonego 
kwasu fluorowodorowego. Można go również otrzymać w wyniku działania fluorowodoru 
na ołowian potasowy lub czterooctan ołowiu. Związek ten jest bardzo dobrze rozpusz¬ 
czalny w wodzie; pod wpływem jej działania hydrolizuje’. 

Kompleksy pirydynowe i aminokompleksy dwuhalogenków dwuaryloolowiu. Związki 
(C 6 H 5 ) 2 PbCl 2 ,4py, (C 6 H 5 ) 2 PbBr 2 ,4py i (C 6 H 5 ) 2 PbBr 2 ,4NH 3 mogą być obojętnymi kom¬ 
pleksami dodekaedrycznie zhybrydyzowanego ołowiu. 

Czterooctan ołowiu (octan ołowiowy), Pb(CH 3 COO) 4 , otrzymuje się przez nasycenie 
gorącego lodowatego kwasu octowego minią. Rozpuszczalność czterooctanu ołowiowego 
jest czterokrotnie mniejsza niż octanu ołowiawego, a zatem wytrąca się on z roztworu. 
Czterooctan ołowiowy otrzymać można również przez utlenianie chlorem octanu oło¬ 
wiawego rozpuszczonego w kwasie octowym. Podobne pochodne otrzymano z kwasu pro- 
pionowego, masłowego i benzoesowego. Czterooctan ołowiowy topi się w temp. 175°C, 
a w temp. 190°C rozkłada się z wytworzeniem octanu ołowiawego. Z wodą tworzy dwu¬ 
tlenek ołowiu. Omawiany związek jest utleniaczem; utlenia glikol do aldehydu mrówko¬ 
wego i aceton do dwuhydroksyacetonu. Roztwór octanu ołowiowego w lodowatym 
kwasie octowym nie wykazuje mierzalnego przewodnictwa elektrycznego. 

Stosując znaczone atomy ołowiu stwierdzono, że w roztworze octanu ołowiawego 
i octanu ołowiowego w kwasie octowym zachodzi wymiana atomów ołowiu między tymi 
dwoma stanami. Fakt ten wskazuje na istnienie jonów Pb 4+ , chociaż trudno uzasadnić 
budowę jonową octanu ołowiowego, skoro nie można stwierdzić istnienia związków jo¬ 
nowych, w których jon Pb 4+ łączyłby się z anionami bardziej elektroujemnymi niż jon 
octanowy.'Należy sądzić, że w octanie ołowiowym atom ołowiu znajduje się w dodeka¬ 
edrycznym stanie walencyjnym i że każdy atom ołowiu tworzy cztery wiązania kowa- 
lentne oraz cztery wiązania jonowe z atomami tlenu czterech grup octanowych, wg sche¬ 
matu 


O 
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Rozdział 19 


GRUPA OKRESOWA WG: AZOTOWCE 
AZOT, FOSFOR, ARSEN, ANTYMON I BIZMUT 


Wszystkie pierwiastki tej grupy mają w stanie podstawowym następującą konfigu¬ 
rację elektronową powłoki walencyjnej: 

sppp 

U t T t 

. ■ i ■ 

Pierwiastki te wykazują umiarkowaną elektroujemność. Żaden z nich nie tworzy prostych 
anionów, natomiast proste kationy X 3+ daje jedynie bizmut, lecz nawet jego sole zawie¬ 
rające ten kation ulegają bardzo łatwo hydrolizie. Azot ma wystarczająco dużą elektro¬ 
ujemność z punktu widzenia możliwości tworzenia wiązań wodorowych. 

Powłoka walencyjna (n = 2) atomu azotu nie zawiera orbitalów d , dlatego też maksy¬ 
malna liczba wiązań, jaką atom azotu może uruchomić, wynosi 4. Podobnie przedstawia 
się' sprawa w przypadku węgla, lecz podczas gdy cztery elektrony walencyjne atomu węgla 
umożliwiają bezpośrednio utworzenie czterech wiązań kowalentnych, to w przypadku. 

Przykłady typpw związków tworzonych 


Związki zawierające atom pierwiastka o trzech 


Rodzaj powstających tworów 

N 1 

str.j 

Proste związki jonowe oraz związki o wiązaniach wykazujących 
charakter jonowy 

- 


Proste związki lcowalentne ■ 



Niechelatowe kompleksy obojętne 



Niechelatowe aniony kompleksowe 



Chelatowe aniony kompleksowe 
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atomu azotu konieczne jest usunięcie jednego elektronu, aby mógł on stać się cztero- 
łcowalencyjny. Tworzy on w ten sposób kationy takie jak NH^. Tego typu kationy dają 
wszystkie pierwiastki omawianej grupy okresowej z wyjątkiem bizmutu. Z ich ogólnych 
własności chemicznych wynika, że wodorotlenki czterometylo...oniowe, [X(CH 3 )/] (gdzie 
X = N, P, As lub Sb) są w przybliżeniu jednakowo trwałe. 

Jeżeli kowalencyjność każdego z tych pierwiastków jest mniejsza od 4, tak jak np. 
wNH 3 , wówczas co najmniej dwa elektrony walencyjne muszą nie brać udziału w tworzeniu 
wiązań. To stwierdzenie nie dotyczy lżejszych pierwiastków poprzednich grup, ponieważ 
atomy pierwiastków pierwszych trzech grup okresowych wykazują deficyt elektronowy 
(str. 556), zaś atomy pierwiastków grupy IV G mają taką właśnie liczbę elektronów walen¬ 
cyjnych, która umożliwia im uruchomienie czterech wiązań kowalentnych. W następnych 
grupach układu okresowego atomy pierwiastków biorące udział w tworzeniu cząsteczek 
często zawierają niewykorzystane pary elektronowe. Pozycja zajmowana przez niewyko¬ 
rzystaną parę elektronową jednego z atomów w układzie orbitalów cząsteczkowych nie 
jest całkowicie określona. Istnieją dwie zasadnicze możliwości: 

a) para elektronowa pozostaje w macierzystym orbitalu atomowym, który nie wchodzi 
w skład układu hybrydyzacji atomu; wówczas niewykorzystana para elektronowa okreś¬ 
lana jest jako para bierna; 

b) macierzysty orbital atomowy obsadzony niewykorzystanymi elektronami wchodzi 
w skład układu hybrydyzacji atomu, lecz jeden ze zhybrydyzowanych orbitalów zajęty 
jest przez parę elektronową, przy czym oba te elektrony pochodzą z atomu macierzystego; 
w tym przypadku niewykorzystana para elektronowa jest określana jako para wolna. 


przez pierwiastki grupy okresowej WG 


Tablica 19 .1 


aktywnych spośród pięciu elektronów walencyjnych 


p 

str. 

As 

str. 

Sb 

str. 

Bi 

str. 





(Sb 2 0 3 ) rt , Sb 2 0 4} 

857 

Bi(NOa) 3 , Bi 2 (S0 4 ) 3 , 

876 





Sb 4 O 10 


Bi(C10 4 ) 3 






Sb 2 S 3 

859 

Bi 2 0 3 , Bi 2 S 3 , BiOCl 

877 





SbOCl 

859 

BiF 3 , BiJ 3 

878 





Sb(OCOCH 3 ) 3 

861 









BiH 3 , Bi(CH 3 ) 3 , 

879 







Bi(C 6 H 5 ) 3 

880 





(C 2 H 5 ) 2 0-SbBr 3 


CH 3 CŃ • BiCl 3 






Na[Sb(OH) 4 ], 

Na[SbCl 4 ] 

K a [SbCU 

Ka [SbCl 6 ] 

861 

K[BiJ 4 ],H 3 [BiF 6 ] 

881 





K[Sb(C 2 0 4 ) 2 ], 

862 

KtBiCCaOJa], 

881 





K[Sb(S04> 2 ] 


K[Bi(S04) 2 ] 






K 3 [Sb(C 2 0 4 ) 3 ] 


JCa [Bi(OH) 6 J,4H 2 Ó 
(NH 4 ) 3 [Bi(C 2 0 4 ) 3 ] 






Związki zawierające atom pierwiastka 



Stan atomu pierwiastka 


i 


Kia- 1 

Hybry- 

Ładunek 


Typy powstających tworów 

N 

str. 

Sa 

dy- 

formalny 

Wiązania 




i 

zacja 

. 


' 




3 


dygo- 

nalna 


trygo-] 

nalna 


'd 

8 

fr 

*3 
§ ■ 


3(7 

jedna 

wolna 

para 


cząsteczki olbrzymy o dwo¬ 
jakim charakterze wiązania: 
jonowym i kowalentnym 


Li 3 N 

Be 3 N 2 , Mg 3 N 2 itp. 

Zn 3 N 2 , Cd 3 N 2 , Hg 3 N 2 
BN, A1N, GaN, InN 
azotki wewnętrznosieciowe, 
TiN 


patrz tabl. 19.5, str. 745 


nh 3 , nr 3 

Zn(NH 2 ) 2 

K 2 Mg(NH 2 ) 4 , K[A1(NH 2 ) 4 ] 


h 2 n 


/ 


h 2 n 


o 


P(NH 2 ) 3 , ho—s—nh 2 



O 

H 

H 

N 

N 

/ \ 

/\ 

ci 

O 
w - 

O 

oc CO 

HN NH 

1 1 

HN NH 

\ /' 

\ Z 

S 

c 

o 2 

O 

NF 3 , NHF a , 

nh 2 f 

nci 3 , nhci 2 , nh 2 ci 

NHBr 2 , NH 2 Br 


[NH 2 OH; nie stwierdzono] 
H 2 NNH 2 


ch 3 cn 


ch 3 cn 


\. 

Z 


N—O 


C—-N—H, Si(NH2>4 


743 


782 

788 


781 


788 


794 

798 


756 
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c.d. tablicy 19.1 


o pięciu aktywnych elektronach walencyjnych 


p 

str. 

\ 

As v - 

str. 

Sb 

str. 

Bi 

str. 

fosforki (tabl. 20.3) 

805 

arsenki (tabl. 20 . 11 ) 

831 

antymonki (tabl. 
20.16) 

862 



brak 


brak 


brak 


brak 


brak 


brak 


brak 


brak 


Pi, PH 3 , PlOe 

801 

As 4j AsH 3 , 

837 

SbH 3 , Sb(CHa ) 3 

763 




809 

As(CH 3 ) 3 

839 

CO 

cc 

£ 

£ 

764 




814 

As 4 Oq, As 4 S 6 , As 4 S 4 

846 







As(OH ) 3 

850 







As(OCH 3 ) 3 , 

As (CH3OO 2)3 

851 

Sb(OC 2 H 5 ) 3 

870 

I 

brak 


PX 3 , P(CF 3 ) 2 C1 

P(CF 3 ) 2 NH 3 

PfNH^s 

811 

AsX 3 , (CH 3 )AsC1 2 

845 

SbX 3 

865 



J2PPJ2J P2CI4 

813 

[(CH 3 ) 2 As] 2 , 

842 

[(CH 3 ) 2 Sb] 2 0 , 

865 





[ (CH 3 ) 2 As] 2 0 


[(CH 3 ) 2 Sb ] 2 




(P 2 H 4 ; nie stwier¬ 
dzono) 

811 
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Związki zawierające atom pierwiastka 


Kla¬ 

sa 

Stan atomu pierwiastka 

Typy powstających 
tworów 

N 

str. 

. 

Hybry¬ 

dy- 

zacja 

Ładunek 

formalny 

Wiązania 


, 

. 

■ 

1 

>* 

*-< 

T3 

O 

• s 

o 

. 

-1 

2a 

dwie 

wolne 

pary 

.. 

• 

NHg 

NO|~ (o deficycie elektrono¬ 
wym) 

CH 3 —N—N—N 

71 

CHa-N-CiO 

R- SO a N<-S(CH 3 ) 2 

785 

766 

779 

662 

-2 

la 

trzy wol¬ 
ne pary 


Li a NH 

789 

+1 

4 a 


związki powstałe z udziałem 
NH 3 lub jego pochodnych ja¬ 
ko donorów elektronów 

(CH 3 ) 3 NO 

nietopliwy biały osad 

. 

[NH 4 ] + , [N(CH 3 ) 4 ] + 

531 

785 

5 

trygonalna 

bipiramidalna 

0 

5a 


brak 


-1 

Aa 

1 wolna 
para 


brak 


6 

oktaedryczna 

0 

6a 

kompleksy obojętne 

brak 


aniony kompleksowe 

brak 
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c.d. tablicy 19.1 


o pięciu aktywnych elektronach walencyjnych 


p 

str. 

As 

str. 

Sb 

str. 

Bi 

str. 






• • 

brak 








brak 


związki powstałe 

807 

związki powstałe 






z udziałem PH 3 lub 


z udziałem AsH 3 






jego pochodnych 


lub jego pochod- 






jako donorów elek- 


nych jako donorów 






tronów 


elektronów 




• 


(CH 3 ) 3 PO 


(CH^AsO, 


(CH^bO, 




pof 3 , poci 3 . 

POBr 3 

817 

(C 6 H 5 ) 3 AsO * 

844 

(C 8 H 5 ) 3 SbO 

870 

. 

' 

PSF 3) PSC1 3 , PSBr a 

P 4 O 10 , P 4 O 6 S 4 

814 

As,O ln i ASjS^r, 
nie stwierdzono 

848 



brak 


p 3 n 3 ci 6 

832 







tlenowe kwasy fos¬ 
foru 

818 

[AsOM 

851 





fosforany 
[PH 4 ]+, [P(CH 3 ) 4 ]+ 

810 

[As(CH 3 ) 4 ]+, 

[As(C c H 5 ) 4 ]+ 

844 

[Sb(CH 3 ) 4 ]+ 

866 



PC1 4 ] + , [P(OH) 4 ] + 








PF 5 , PC1 5 , PBr 5 

833 

AsF 5> CHsAsCIj 

853 

SbF 5 , SbCl 5 

870 

(C 8 H 5 ) 3 BiCl 2 

881 

PF 3 C1 2 , PF 3 Br 2 




(CH 3 ) 3 SbCl 2 






[NH 2 (CH 3 ) 2 ] [AsC1 4 ] 

HKCeH^As], 

4H 2 0 

854 

" 








SbCl 5 • O (CHjla, 
SbACl 4 

873 

brak 


K[PF 6 ], 


K[AsF g ] 

855 

M[SbX 6 ] (X = 

874 



[PC1 4 +][PC1 6 -] 

835 

H[C 6 H 4 0 1 ) 4 AsŁ 


- OH, F, Cl) 






5H a O 


KtCeHiOASb] 

K a [SbCI 0 l 


brak 
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Nie ulega wątpliwości, że elektrony 6s atomu bizmutu pozostają bierne prawie we 
wszystkich reakcjach chemicznych tego pierwiastka (str. 875); istnieją również pewne 
związki zawierające atom antymonu (str. 858), w którym występuje bierna para elektro¬ 
nowa. W przypadku atomów arsenu, w jego związkach kompleksowych, takich jak 
[(CH 3 ) a NH a ][AsCl 4 ], musi również występować para bierna, chyba że przyjmie się, iż 
stan walencyjny atomu arsenu jest trygonalny bipiramidalny. Jednakże w związkach 


Własności pierwiastków grupy V G 


Tablica 19.2 



N 

P 

As 

Sb 

Bi 

Liczba atomowa 

7 

15 

33 

. 51 

83 

Konfiguracja elektronowa 

2, 5 

2, 8, 5 

N> 

OO 

oo 

2, 8, 18, 18, 

2, 8, 18, 32, 





5 

18, 5 

Ciężar atomowy 

14,008 

30,98 

74,91 

121,76 

209,0 

Gęstość 

0,8042 

biały 1,82 

żółty 1,97 

6,67 

9-80 


(w temp. 

czerwony 

szary 5,73 




wrzenia) 

2,20 




Temp. topnienia, °C 

—210 

czerwony 

szary 817 

630 

271 



590 

(pod ciśn-) 



Temp. wrzenia, °C 

-196 

280 

615 

1380 

1560 

Potencjał jonizacyjny, V 






I 

14,5 

10,9 

10,5 

8,5 

8,0 

n 

29,5 

19,6 

20,1 

18 

16,6 

ni 

47,4 

30,0 

28,0 

24,7 

25,4 

rv 

77,0 

51,0 

49,9 

44,0 

45,1 

V 

97,4 

65,0 

62,5 

55,5 

55,7 

Promień atomowy (tetra- 






edryczny), A 

0,70 

1,10 

1,20 

1,36 

1,46 

Promień jonowy X 3- , A 

1,71 

2,12 

2,22 

2,45 


Promień krystaliczny 






Paulinga X 5+ , A 



0,47 

0,62 

0,74 

Elektroujemność 

3,0 

2,1 

2,0 

1,8 


Promień atomowy Slatera, 






r, A 

0,56 

0,92 

1,01 



C^ef) mol 

3,55 

4,45 

5,95 

5,95 

5,95 

C^ef) mol 

11,32 

5,26 

5,83 



r 2 







fosforu bierna para elektronowa nie występuje; grupa PC1 4 nie ma charakteru anionu, 
lecz istnieje jako kation w jonowej formie pięciochlorku fosforu [PC1^][PC1^~]. Jeżeli zaś 
atom fosforu nie tworzy konfiguracji zawierającej parę bierną, to z tego wynika afortiori 1 ), 
że atom azotu nie tworzy jej również. Dlatego też istnieją znaczne różnice we własnościach 
orbitalów atomu azotu czy fosforu z jednej strony, a atomów arsenu, bizmutu lub anty¬ 
monu z drugiej. Pomimo tych różnic wszystkie te pierwiastki tworzą trójwartościowe 
związki monomeryczne, jak np.: 

NC1 3 PC1 3 AsC 1 3 SbCl 3 BiCl 3 

- 7) Z tym silniejszych przesłanek (przyp . red.). 
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Pozwala to przypuszczać, że zarówno w tych, jak i innych połączeniach o ogólnym wzo¬ 
rze XA 3 atomy azotu i fosforu są zhybrydyzowane tetraedrycznie mając jeden zhybrydy- 
zowany orbital obsadzony przez wolną parę. Natomiast atom bizmutu zawiera bierną 
parę elektronową, tak że jego trzy orbitale wiążące utworzone są z orbitalów atomowych p. 
W przypadku arsenu i antymonu możliwe są oba te rodzaje budowy elektronowej. 

Interesujące jest porównanie struktur wszystkich tlenków i siarczków pierwiastków 
piątej grupy, jak to zilustrowano w tabl. 19.3. 

Łatwo można dostrzec różnice w strukturze tych związków. Tlenki azotu składają się 
ze swobodnie ułożonych cząsteczek; związki te nie mają budowy pierścieniowej. Tlenki 
P 4 O e , As 4 0 6 , Sb 4 O e i (Bi 2 0 3 ) n mają strukturę podobną do struktury klatkowej z tym, że 
(Bi 2 0 3 ) n ma strukturę nieznacznie zniekształconą i nie stanowi odrębnych cząstek. Poza 
wspomnianymi tutaj formami struktur Sb 4 O e i (Bi 2 0 3 ) w związki te występują w innych jesz¬ 
cze odmianach izomorficznych. Strukturę P 4 O 10 wyprowadza się ze struktury P 4 O e , nato¬ 
miast struktury As 4 O 10 i Sb 4 O 10 nie są znane. 

Siarczki omawianych pierwiastków różnią się nawet swym składem. Struktura As 4 S 6 
odpowiada strukturze As 4 O e , zaś struktury N 4 S 4 , P 4 S 3 , P 4 S 5 i As 4 S 4 są podobne do struk¬ 
tury As 4 S 6 ; łańcuchowe struktury (Sb 2 S 3 % i (Bi 2 S 3 ) n odpowiadają strukturze pierścienio¬ 
wej N 2 S 4 . Spośród wszystkich pierwiastków wymienionych w tabl. 19.1 jedynie atomy 
azotu i tlenu tworzą wiązania n. Można zatem óczekiwać, że tlenki azotu, w których oba 
składowe atomy mają zdolność do tworzenia wiązań n, będą się różniły pod względem 
budowy od wszystkich pozostałych związków. 

Fosfor i arsen dają związki typu X0 4 (str. 895) o strukturze tetraedrycznej. Nie są one 
znane w przypadku azotu, ponieważ tworzenie się wiązań n pomiędzy atomami azotu 
i tlenu umożliwia istnienie jonu [NO^]. Nie jest to również możliwe w przypadku anty¬ 
monu i bizmutu, gdyż utleniony atom antymonu wykazuje tendencję do osiągnięcia liczby 
koordynacyjnej 6, a utleniony atom bizmutu — liczby 8. 


|WOLNY AZOT 

Niektóre własności fizyczne azotu podane są w tabl. 19.2. Azot wchodzi w skład po¬ 
wietrza w ok. 78%. Można go otrzymać przez frakcjonowaną destylację ciekłego powietrza 
po uprzednim usunięciu wody i dwutlenku węgla. Na małą skalę otrzymuje się azot przez 
rozkład termiczny soli amonowej kwasu tlenowego mającego zdolności utleniające; wodór 
pochodzący z rodnika amonowego utlenia się do wody, przy czym powstaje wolny azot 
wg reakcji:] . 

(NH 4 ) 2 Cr 2 0 7 — Cr 2 O a -f* 4H 2 0 -j- N 2 


W temperaturze pokojowej azot jest gazem biernym chemicznie w stosunku do wszyst¬ 
kich reagentów z wyjątkiem litu. W temperaturach podwyższonych łączy się bezpośred¬ 
nio z tlenem, wodorem, krzemem, węglikiem wapniowym i z metalami: litem, wapniem, 
barem, magnezem, glinem oraz z niektórymi metalami przejściowymi (str. 743). 

Azot czynny. Poddając azot pod niskim ciśnieniem działaniu skondensowanych wy¬ 
ładowań elektrycznych obserwuje się żółtą poświatę. Niewielkie ilości azotu przekształ- 
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cają się w odmianę czynną. Poświata ta i aktywność utrzymuje się przez krótki okres 
czasu po przerwaniu wyładowań. 

Azot czynny reaguje z fosforem, arsenem, rtęcią, cynkiem, kadmem i sodem dając 
azotki, oraz ze związkami siarki — tworząc azotek siarki. Mechanizm powstawania czyn¬ 
nego azotu nie jest dokładnie wyjaśniony. Aktywny gaz zawiera zapewne atomy azotu 
i nietrwałe zaktywowane cząsteczki azotu. 


ZWIĄZKI AZOTU 

Powłoka walencyjna atomu azotu ma konfigurację 

2 s 2 p 2p 2 p 

U t T T 

We wszystkich swych związkach atom azotu występuje w piątym stopniu utlenienia. 
Nie tworzy prostego anionu N 3 ". Poza azotkiem litu nie istnieją azotki metali alkalicznych. 
Azotek litu i azotki metali ziem alkalicznych mają strukturę cząsteczek olbrzymów, w któ¬ 
rych wiązanie ma charakter w tym samym stopniu kowalentny, jak jonowy. Niektóre 
azotki należą do związków wewnętrznosieciowych (str. 744). 

Azot tworzy liczne związki, w których atom jego jest zhybrydyzowany dygonalnie 
lub trygonalnie i w których jest on związany z innymi atomami w równym stopniu wią¬ 
zaniami n, jak wiązaniami o*. Tego rodzaju struktury występują w tlenkach azotu, jonach 
tlenowych kwasów azotu, w azydkach, cyjankach i cyjanianach. 

Tlenki azotu oraz jony kwasów tlenowych azotu są godne uwagi z dwóch względów: 

1) Przy tej samej liczbie jąder azotu i tlenu mogą tworzyć się z nich trwałe kombinacje 
(układy) o różnej liczbie elektronów. Na przykład zespół trójjądrowy wyrażony ogólnym 
wzorem N0 2 tworzy trwałe cząsteczki: NOg, NO a , NO", NOIstnienia tej serii tworów 
nie można wytłumaczyć założeniem, że występuje w nich pewien wspólny układ struktu¬ 
ralny orbitalów, który może być obsadzony przez elektrony w zmiennej liczbie od 22 
do 25, a to ze względu na różną geometrię tych cząstek. I tak: jon nitroniowy NOj ma 
strukturę liniową, podczas gdy dwutlenek azotu N0 2 i jon azotynowy NO 2 mają budowę 
kątową, przypominającą trójkąt. Z innych serii tworów o strukturze izojądrowej można 
wymienić cząstki NO + , NO i NO - oraz cząstki N 2 0 3 i N 2 0 3 . 

2) Jeżeli zespół trójjądrowy którychkolwiek z pierwiastków C, N, O, S zawiera 22 
elektrony, ma on wówczas budowę liniową. Jako przykład służyć może seria: Nj", N a O, 
NO^. Prawdopodobnie struktura orbitalowa wymienionych zespołów jest podobna do 
struktury istniejącej w dwutlenku węgla. 

W związkach, w których atom azotu jest połączony wiązaniami n, jeden, dwa lub trzy 
orbitale atomu azotu mogą być obsadzone przez wolne pary elektronowe (str. 732). 

Wymienione dotychczas związki azotu mają strukturę liniową lub rozgałęzioną. Atom 
azotu również wchodzi w skład struktur pierścieniowych, w których wiązania 71 są zde- 
lokaliżowane i należą do wszystkich człbnów pierścienia (str. 780). W tabl. 19.5, podzie¬ 
lonej na trzy części, podano niektóre związki azotu, w których występuje wiązanie tz. 
Związki te omówiono w klasach 2 i 3 tego rozdziału. 

W atomie azotu występuje hybrydyzacja tetraedryczna. Jest to normalna hybrydyzacja 


742 



jonu amonowego NH^ i jego pochodnych oraz pewnych związków addycyjnych takich 
jak H 3 N“->BH 3 . Przyjmuje się, że w licznych związkach azotu o ogólnym wzorze NX 3 
atom azotu ma hybrydyzację tetraedryczną, a jeden zhybrydyzowany orbital obsadzony 
jest przez wolną parę elektronową. 


Klasa 1. Wielkocząsteczkowe związki azotu o wiązaniach 
mających dwojaki charakter — jonowy i kowalentny 

Azotki 

Występują cztery typy azotków: 

1) Kowalentne, lotne związki azotu z wodorem oraz z pierwiastkami elektroujemnymi, 
jak węgiel, tlen, siarka i halogeny. Azotki te są dokładnie zbadane i powszechnie znane. 

2) Związki azotu o charakterze cząsteczek olbrzymów, w skład których wchodzą 
następujące pierwiastki grup I, II, III, IV: Li 1 ); Be, Mg, Ca, Sr, Ba — o strukturze typu 
anty-Mn 2 0 3 ; BN — o strukturze typu grafitu 2 ); A1N, GaN, IńN — o strukturze typu 
wurcytu oraz Si 3 N 4 , Ge 3 N 4 7 Sn 3 N 4 — o strukturze typu fenakitu. Kryształy tych azotków 
są przezroczyste i bezbarwne, odznaczają się wysoką temperaturą topnienia. Z wodą 
dają amoniak i wodorotlenki metali. 

3) Azotki niektórych metali przejściowych, takie jak: Cu 3 N, Zn 2 N 2 , Cd 3 N 2 i Hg 3 N 2 . 
Związki te nie są dokładnie poznane. Azotek rtęci ma własności wybuchowe. 

4) Azotki wewnętrznosieciowe stanowiące połączenia azotu z niektórymi metalami 
przejściowymi. 

Pierwsze trzy typy azotków omówione są w odpowiednich rozdziałach dotyczących 
pierwiastków, z którymi jest połączony azot, zaś azotki ostatniego typu omówiono po¬ 
niżej. 

Azotki wewnętrznosieciowe (śródwęzłowe) są tworzone przez metale, które krystali¬ 
zują w strukturach gęsto upakowanych, lecz mają promienie atomowe dostatecznie duże 
na to, aby możliwe było wejście atomów azotu do oktaedrycznych luk w sieci. Struktura 
tych azotków jest podobna do struktury węglików metali grup IV, V i VI (str. 680). Zakres 
wielkości promieni metalicznych umożliwiający wejście atomu azotu do oktaedrycznych 
luk sieci sześciennej zewnętrznie centrowanej wynosi: 

od 0,9 do 1,6 — jeżeli atom azotu jest zhybrydyzowany tetraedrycznie 
od 1,17 do 1,75 — jeżeli atom azotu uruchamia jedno wiązanie a i dwa wiązania n 

W tabl. 19.4 podano wykaz metali dających azotki wewnętrznosieciowe, wartości pro¬ 
mieni atomowych tych metali, ich temperatury topnienia oraz skład azotków i ich tem¬ 
peratury topnienia. W azotkach o wzorze MeN atomy azotu wypełniają wszystkie luki 
oktaedryczne, w przypadku Mo a N i W 2 N jedynie połowa tych luk jest zajęta, zaś w przy¬ 
padku Mn 4 N i Fe 4 N atomy N wypełniają tylko jedną czwartą luk w sieci. 

, *) Z metali alkalicznych jedynie lit łączy się bezpośrednio z azotem cząsteczkowym. 

2 ) Odmiana regularna azotku boru — borazon — ma strukturę typu blendy cynkowej. Jest on do¬ 
statecznie twardy, byjiawać rysę na diamencie; odwrotnie, diament rysuje borazon. 


i 
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Tablica 19.4 

Azotki wewnętrznosieciowe 


Metal 

Promień atomowy 
dla liczby koordy¬ 
nacyjnej 6, A 

Temp. topnienia, °K 

Azotek 

Temp. topnienia, °K 

Sc 

1,75 

1473 

ScN 


La 

1,75 

1100 

LaN 


Ce 

1,75 

913 

CeN 


Pr 

1,75 

1213 

PrN 


Ti 

1,41 

2073 

TiN 

3220 

Zr 

1,54 

2173, 

ZrN 

3255 

V 

1,30 

1990 

VN- 

2573 

Nb 

1,41 

2223 

NbN 

2573 

Ta 

1,41 

3273 

TaN 

3360 

Mo 

1,34 

2890 

l Mo 2 N 


W 

1,35 

3640 

W 2 N 


Mn 

1,32 

1573 

Mn 4 N 


Fe 

1,21 

1806 

Fe 4 N 



Azotki wewnętrznosieciowe, podobnie jak odpowiadające im borki i węgliki, są trudno 
lotnymi związkami o dużej twardości, biernymi chemicznie. Można je otrzymać przez 
ogrzanie metalu do temp. 1100—1200°C w strumieniu azotu lub amoniaku, albo przez 
wprowadzenie ogrzanych włókienek platyny, węgla czy wolframu do mieszaniny azotu 
z parami halogenku metalu; włókienka te usuwa się przez odparowanie podczas ogrze¬ 
wania azotków prawie do temperatury topnienia. 


Klasy 2 i 3. Związki azotu zawierające atom azotu 
w dygonalnym i trygonalnym stanie walencyjnym 

W tabl. 19.5 podano wykaz związków azotu, w których atom tego pierwiastka znaj¬ 
duje się w dygonalnym lub trygonalnym stanie walencyjnym. Ponieważ w oparciu o te¬ 
orię wiązań walencyjnych wiele z tych związków można przedstawić za pomocą rezonan¬ 
sowych układów form kanonicznych, w których atom azotu może być zhybrydyzowany 
dygonalnie lub trygonalnie, więc w celu omówienia najlepiej będzie sklasyfikować je 
opierając się na konwencjonalnych podstawach chemicznych, bez posługiwania się stanami 
walencyjnymi atomu azotu. W klasyfikacji tej będą omówione: 1) tlenki azotu oraz kwasy 
tlenowe azotu, 2) azydki i związki dwuazoniowe oraz cyjanki i izocyjanki, 3) związki 
pierścieniowe, w których atomy azotu uczestniczą w układzie zdelokalizowanych wiązań n. 
Wzory i struktury tlenków i kwasów tlenowych azotu podano w sposób sumaryczny w tabl. 
19.6. Związki te omówiono w następnych punktach w tym samym porządku, w jakim 
są zestawione w tabl. 19.6; w trzeciej kolumnie tej tablicy podano strony tekstu, na któ¬ 
rych znajduje się omówienie tych związków. 
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Tablica 19.5 

Przykłady związków zawierających atom azotu w dygonąlnym i trygonalnym stanie walencyjnym 
1) Budowa jonów, cząsteczek i grup izoelektronowych z cząsteczką dwutlenku węgla. Atom centralny 
jest zawsze zhybrydyzowany dygonalnie; skrajny atom azotu może być zhybrydyzowany dygonalnie, 
trygonalnie lub tetraedrycznie. Wszystkie elektrony są sparowane. 




Forma kanoniczna zawiera- 

Cząsteczki lub jony 

Główne formy kanoniczne 

jąca skrajny atom azotu 
w trygonalnym stanie 
walencyjnym 

Cząsteczka dwutlenku węgla, CO a *) 

• • ji _ • • 

o—c—o 
.. n .. 



.i n „ •• 

■o-c~o: 



:o—c-^-o: 


Jon azydkowy, [N 3 ]~ 

r — n + — I— 

[:n—n~n: | 

[:n—N—n:] 




Cząsteczka azydku metylu, CH 3 N 3 **) 

h 3 C-N-N-^-n: 

H a C— n—n—n: 

H 3 C-n—n—n: 

Jon nitroniowy, [N0 2 ] + 

[O^N—0]+ 



[:o-N-o:J 

r r. + „ + i + 

l:o-N-o:J 


Cząsteczka podtlenku azotu,. N a O**) 

n:—N—O 

tz # u 

• . 71 "ł“ . . 

n:—N— o 

7t m m 


7t + r. 

:n—N— o: 

n 


Jon izocyjanianowy, [NCO]~ 

[ ; N ^ C—B:]" 

1*^1“ 


[n ; _c-o| 





Grupa NCO w izocyjanianie metylu 

CH 3 —N-C-O 

ch 3 -n^c-o 

CH 3 —N—C—O 


ch 3 —N—CiLo: 



*) Formy kanoniczne dwutlenku węgla podano dla porównania. 

2 .: 4 - n + 

**) Przedstawianie trzeciej formy kanonicznej tlenku azotu w postaci :N—N—O: i azydku metylo¬ 


wego w postaci H 3 C—N-^-N—N: stanowiłoby złamanie reguły Paulinga ładunków sąsiednich. Reguła 
ta głosi, że nie następuje przeniesienie elektronu, jeżeli przemieszczenie takie miałoby spowodować wy¬ 
stąpienie formalnych ładunków tego samego znaku na sąsiednich atomach cząsteczki. - • 
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c.d. tablicy 19.5 

2) Budowa jonów, cząsteczek lub grup, uzupełniających podane w pierwszej części tablicy i zawierających 
atom azotu w dygonalnym stanie walencyjnym. Wszystkie elektrony są sparowane. 


Jon, cząsteczka lub grupa 

Główne formy kanoniczne 

Kation nitrozylowy, [NO] + 

[?n-6:] + [:n—o] + [:n-^o:] + [:n~ otJ + 

Cyjan' (CN) a 

:N^C-C^-N: 

Fluorek cyjanu, FCN 

F—C-^N: 

Chlorek cyjanu, C1CN 

Cl—C—N: 

71 

Kwas cyjanowodorowy, HCN 

H—C~N: lub H—N~C: 

Grupa CN w cyjanku metylu , 

CHa-C^N: 

Grupa NC w izocyjanku metylu 

CH 3 —N^C: 

Cząsteczka azotu, N 2 

:N^-N: 

Jon dwuazoniowy, [C 6 H 5 N 2 ] f 

[c 6 H 5 -N~N:] + 


3) Budowa jonów, cząsteczek i grup, uzupełniających podane w pierwszej części tablicy i zawierających 
atom azotu w trygonalnym stanie walencyjnym. Niektóre z tych struktur są paramagnetyczne, a więc 
zawierają niesparowane elektrony. Taki niesparowany elektron może zapewne znajdować się w orbitalu 
atomowym albo atomu azotu, albo atomu tlenu, ponieważ istnieją różne jednostki strukturalne składa¬ 
jące się tylko z atomów tlenu’.i zawierające jeden lub więcej niesparowanych elektronów (str. 901), a z dru¬ 
giej strony przynajmniej w dwóch związkach azotu: NF 2 i [(CH 3 C 6 H 4 ) 3 N][C 104 ] niesparowany elektron 
musi znajdować się w jednym z orbitalów atomu azotu, 
a) Struktury zawierające jeden niesparowany elektron 


Jon, cząsteczka lub grupa 

Gazowy tlenek azotu*), NO 
Jon [N 2 0 2 ]+ 


Jon [N 2 0 3 ] + 


Dwutlenek azotu, NO a 


Dwufluorek azotu, NF 2 


Główne formy kanoniczne 


n + + 

*:N—o: :n— o: 


o— n—N— o.j + po— n—n— oj" 


:o 


» + 
N—n— o: 


i dwie inne 


+ 

71 ,N\ /Nyr ' yŃ. TT 

:o X Ó: ló' O: :Of "rO: 

+ 2 + 

/\ 

: 0 : \0: :0/ x :0: 


•Ń. 


*) Jeżeli niesparowany elektron obsadza wiązanie n, możliwa jest inna jeszcze forma, a mianowicie: 
NJLO. 
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b) Struktury, w których wszystkie elektrony są sparowane 


Jon, cząsteczka lub grupa 


Główne formy kanoniczne 


Ciekły tlenek azotu, (NO) 2 


Kation nitrozoniowy, [NO] + 


Anion nitrozylkowy, [NO]“ 


Kationowy kompleks związków nitrozowych 


Kowalentne związki nitrozowe 


Trójtlenek dwuazotu, N 2 0 3 


Czterotlenek (dwu)azotu, N 2 0 4 


Związki nitrylowe 


Kwas azotawy, HNO a 


Grupa nitrowa, NO a 


Jon azotynowy, [N0 2 ]“ 


Kwas azotowy, HN0 3 


o~ń—Ń— o: 


I- W [^] + [=S^J + '[:n4S : ]- 


II 


m 


IV 


[:Ń—O:] [:N—O:] 

+ .. „I B 

(CH 3 ) 3 N-Nf O: 

r '..j 

F—N—Ó: (również Cl, Br i SCN) 


:°Nf . 

N—O: 

-:<r 


:0 „\+ +/° : 

X N—« “ 

:0^ Nj: 


f/O: 

X 0: 


+/?. r 

H—N 


ch 3 — 

X 0: 


OH 


:N; 


/ 

\o: 


<■ 


: 0 : 


O 


+/?:• 

HO—W 

»^0: 
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c.d. tablicy 19.5 


Jon, cząsteczka lub grupa 


Główne formy kanoniczne 


Jon azotanowy, [N0 3 ]~ 

Kwas nadtlenoazotawy, HN0 3 

Kwas nadtlenoazotowy, HN0 4 

Kwas podazotawy, H 2 N 2 0 2 
Jon dwuazanowy 
Dwufluorek dwuazotu, N 2 F 2 
Guanidyna 


:0: :0: 


:0 :0: 


:0: Ć> : 



nX V 


>N /n 

I 71 ' 

O 


:0: 


:0: 


yO-OH 


+/?:■ 

HO—O—N 

O: 

HO—N—Ń—OH 
[C 6 H 5 —N—N-B:]" 


F—N—N—F 


H 2 N 


V-N-H 


H,N / 


4) Związki azotu zawierające niezlokalizowane wiązania n. W skład tej grupy wchodzą związki pier¬ 
ścieniowe azotu (str. 780) i prawdopodobnie związek NCSiH^, w którym atom azotu jest zhybrydyzo- 
wany trygonalnie i w którym pomiędzy atomem azotu a atomem krzemu musi istnieć pewna forma nie- 
zlokalizowanego wiązania nd. 


Tlenki azot u, kwasy tlenowe azotu oraz jony kwasów 
tlenowych azotu 

W tabl. 19.6 zestawiono związki i jony z podaniem odsyłaczy do stron, na których 
są one szczegółowo omówione. Formy kanoniczne wymienionych tu związków podano 
w tabl. 19.5. 


Podtlenek azotu, N a O 

Podtlenek azotu powstaje w wyniku rozkładu kwasu podazotawego (str. 768) 

h 2 n 2 o 2 - h 2 o + n 2 o 

Reakcja ta jest jednak nieodwracalna. Zwykle otrzymuje się podtlenek azotu przez ła¬ 
godne ogrzewanie azotanu amonowego. Reakcja zachodzi począwszy od temp. 185°C 
z wydzielaniem ciepła, zaś w temp. 250°C przebiega gwałtownie. Otrzymany w ten sposób 
podtlenek azotu zawiera jako zanieczyszczenia: NO a , NO, N a i O a . Można również otrzy¬ 
mać N a O następującymi metodami: 
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1) dodanie stężonego roztworu azotynu sodowego do gorącego roztworu siarczanu 
hydroksyloaminy 

[NH 3 OH+] 2 [SOn + 2NaNO a = 2N a O + 4H 2 0 + Na 2 S0 4 

2) redukcja kwasu azotawego za pomocą zakwaszonego roztworu soli cynawej, 

3) ogrzanie kwasu sulfaminowego ze stężonym kwasem azotowym 

hso 3 nh 2 + hno 3 = n 2 o .+ h 2 so 4 + h 2 o 

4) zakwaszenie roztworu nitrozohydroksyloaminosulfonianu potasowego 

2HC1 + K 2 SO s NO • NO = N a O + H 2 S0 4 + 2Kd 

Podtlenek azotu odznacza się slodkawym smakiem. Roztwór wodny podtlenku , ma 
odczyn obojętny, a jego przewodnictwo elektryczne równe jest przewodnictwu czystej 
wody. Na zimno podtlenek azotu jest odporny na działanie O a , 0 3 , H a , halogenów, 


Tablica 19.6 

Cząsteczki, grupy i jony składające się z atomów tlenu i azotu oraz 
kwasy tlenowe azotu 


Wzór cząsteczki, 
grupy lub jonu 

Nazwa 

. 

Strona . 

n 2 o 

podtlenek azotu 

748 

NO 

tlenek azotu 

751 


dimer N 2 0 2 

752 

—NO 

grupa, nitrozowa 

753 

NO+ 

jon nitrozoniowy 

756 

NO' 

jon nitrozylkowy 

753 

n 2 o+ . 



no 2 

dwutlenek azotu 

760 


dimer N 2 0 4 

762 

—NO a 

grupa nitrylowa 

765 

NO+ 

jon nitroniowy 

766 

NOś 

jon azotynowy 

766 

not 

jon nitroksylanowy 

766 

—no 2 

grupa nitrowa 

771 

na 

trójtlenek dwuazotu 

766 

n 2 o+ 



NA 

pięciotlenek (dwu)azotu 

767 

no 3 

trójtlenek azotu 

768 


dimer N 2 O e 

768 

no; 

jon azotanowy 

.768 

H 2 NA 

kwas podazotawy 

768 , 

hno 2 

kwas azotawy 

770 

hno 3 

kwas azotowy 

• 

772 


metali alkalicznych, PH 3 , H a S oraz na działanie wody królewskiej. Z metalami alkalicz¬ 
nymi wchodzi w reakcję w temperaturze wrzenia tych metali dając azotyny oraz azot. 
W wysokiej temperaturze (300°C) odznacza się silnie utleniającymi własnościami w sto¬ 
sunku do związków organicznych. Zmieszany z wodorem tworzy mieszaninę wybuchową. 
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Podczas eksplozji mieszaniny N 2 0 oraz dwóch części wodoru i jednej części tlenu pod¬ 
tlenek azotu ulega całkowitemu rozkładowi. Przepuszczany nad ogrzanym amidkiem sodo¬ 
wym reaguje z nim tworząc azydek sodowy (str. 778). Stosowany jest jako łagodny śro¬ 
dek znieczulający. 

Badania widma absorpcyjnego gazowego podtlenku azotu oraz badania rentgeno- 
graficzne ciekłego lub stałego podtlenku wskazują, że jego cząsteczki są liniowe. Z analizy 
widma ramanowskiego oraz widma w podczerwieni wynika, że cząsteczka jest niesy¬ 
metryczna (N—N—O). W tabl. 19.5 podano dwie formy kanoniczne N a O, przy czym 
długość cząsteczki obliczona z paulingowskich promieni kowalentnych atomu wynosi 
dla pierwszej formy 2,35 A, a dla drugiej — 2,45 A. Długość określona doświadczalnie 
jest równa 2,32 A. Stały podtlenek azotu tworzy tę samą sieć krystaliczną co stały dwu¬ 
tlenek węgla. Oba te tlenki rozpuszczają się w sobie dając ciągły szereg roztworów stałych. 

Tlenek azotu, NO 
7 ■ 

Na skalę laboratoryjną tlenek azotu otrzymuje się zwykle przez działanie rozcień¬ 
czonym kwasem azotowym na metaliczną miedź; powstający gaz zawiera jednak zmienne 
ilości NO a , N 2 i N a O 

3Cu + 8HN0 3 = 3 Cu(N0 3 ) 2 + 4H 2 0 + 2NO 

Otrzymuje się NO również następującymi metodami; 

1) działanie stężonym roztworem siarczanu żelazawego na mieszaninę stężonego kwasu 
siarkowego i sproszkowanego azotanu potasowego 

6FeS0 4 + 2KNO s + 4H 2 S0 4 = 3 Fe 2 (S 04>3 + 2NO + K 2 S0 4 + 4H 2 0 

przy czym zawartość czystego NO wynosi ok. 98%, 

2) działanie stężonym kwasem siarkowym na roztwór azotanu potasowego lub azo¬ 
tynu potasowego w obecności metalicznej rtęci 

2KNO a + 6Hg + 4H 2 S0 4 = 2NO + 3Hg 2 S0 4 + K 2 S0 4 + 4H 2 0 

przy czym zawartość czystego NO wynosi 99,7%. 

Tlenek azotu można otrzymać również w następujących reakcjach; 

a) 2H 2 S0 4 + 2KJ + 2NaN0 2 - K 2 S0 4 + Na 2 S0 4 .+ 2HJ + 2HNO a 

2HJ + 2HN0 2 = J 2 + 2NO + 2H a O 

b) K 4 Fe(CN) 6 + HNO a + CH a COOH = K 2 Fe(CN) 6 + CH 3 COOK + NO + H 2 0 

c) FeS0 4 ,7H 2 0 + 2NaNO s = FeCNO^ + Na 2 S0 4 + 7H a O 

ćFetNO^a = Fe 2 0 3 + 2Fe 2 0 3 - N 2 0 5 + 10NO 

d) H 3 As0 3 + 2HNO, =^H 3 As0 4 + 2NO + H 2 0 

e) (NH 3 OH)Cł + HNO a = 2NO + 2H a O + HC1 

f) 2KN0 2 + 2Hg + 2H 2 S0 4 = 2NO + Hg 2 S0 4 + K 2 S0 4 + 2H a O 

Tlenek azotu jest związkiem endotermicznym, lecz bardzo trwałym i nie ulegającym 
rozkładowi nawet po ogrzaniu go do temp. 1000°C. 
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, Po sprężeniu lub w stanie ciekłym NO stopniowo przechodzi w trójtlenek azotu i pod¬ 
tlenek azotu 

4NO = N 2 0 3 + N 2 0 

Podobna przemiana zachodzi również w obecności wody lub rozcieńczonych roztworów 
mocnych zasad 

4NO + 2NaOH - 2NaNO s -i- N a O + H 2 0 

Tlenek azotu podtrzymuje spalanie się fosforu i węgla, natomiast trudniej palna siarka 
w obecności NO gaśnie. Z tlenem NO tworzy N0 2 , z chlorem C1NO, a z bromem BrNO 


Własności tlenków azotu 


Tablica 19.7 


Charakterystyka 

ogólna 

n 2 o 

Nd 

no 2 

n 2 o 4 

n 2 o 3 

N 2 o 5 

bezbarwny 

gaz 

bezbarwny 
gaz; ciecz 
i ciało stałe 
ciemnonie¬ 
bieskie 

brunatny gaz 

bezbarwne 
ciało stałe 

ciało stałe 
o barwie 
niebieskiej 
w temp. 
topnienia 

bezbarwne 
ciało stałe 

Temp. topnie- 







nia, °C 

-90,8 

-164 

-11,2 


-102 

41 

Temp. wrzenia, 






sublimacja 

°C 

-88,5 

-152 

21,2 



32,5 

Temp. krytycz- 







na, °C 

36,5 

-96 

158 




Ciśnienie kry¬ 







tyczne, Atm 

71,6 

64 

100 




Rozpuszczal¬ 







ność w wo¬ 







dzie, współ¬ 






• • 

czynnik Bun- 







sena 







w temp. 0°C 

1.3 

0,074 





w temp. 60°C 

0,1 

0,03 





Rozmiary cząs¬ 

długość 






teczki 

2,32 A 







N—N 1,126 A 

N—O 1,15 A 

N—O 1,188 A 

N—N 1,60 A 


N—O (w NOJ) 


N—O 1,191 A 


<£ONO 134° 

N—O 1,20 A 


. 1,15 A 





<£ONO 108° 


N—O (w NO,) 





ięNNO 126° 


1,24 A 


lub NOBr 3 . Cząsteczka tlenku azotu jest wolnym rodnikiem, który może łączyć się z in¬ 
nymi wolnymi rodnikami, np. z rodnikiem metylowym. Na tym też polega działanie 
niewielkich ilości tlenku azotu jako inhibitora w reakcjach łańcuchowych (zamykanie 
łańcucha). 

Tlenek azotu rozpuszcza się powoli w roztworze siarczanu żelazawego lub chlorku 
żelazawego dając związek mtrozylowy, [Fe(N0)]S0 4 , o barwie brązowej. Absorbują go 
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również chlorki Co, Ni, Mn, Cr 2+ i Cu + . Rozpuszczony w roztworze siarczynu potaso¬ 
wego tworzy związek K 2 [S0 3 N0 -.NO]; po zakwaszeniu otrzymanego roztworu wydziela 
się podtlenek azotu (str. 749). Roztwór nadmanganianu potasowego utlenia powoli NO 
do kwasu azotowego.. 

Glinowodorek litowy, LiAlH 4 , redukuje tlenek azotu do kwasu podazotawego H 2 N 2 0 2 , 
który można wydzielić w postaci soli srebrowej; cyna i kwas solny redukują NO do chlorku 
hydroksyloaminy (str. 798), zaś arseniny w roztworze alkalicznym redukują go do N a O. 

W stanie gazowym tlenek azotu jest monomerem, lecz dimeryzuje on przechodząc 
w stan ciekły lub krystaliczny. Budowa cząsteczki NO jest odmienna we wszystkich trzech 
stanach. Własności paramagnetyczne gazowego NO wskazują na to, że w jego cząsteczce 
znajduje się jeden niesparowany elektron. Zgodnie z teorią wiązań walencyjnych przyj¬ 
muje się, że zarówno atom azotu, jak i atom tlenu są zhybrydyzowane trygonalnie, zaś 
strukturę cząsteczki traktuje się jako wynik rezonansu dwóch form kanonicznych NO 
(tabl. 19.5, pkt 3a). 

Budowę cząsteczki NO w ujęciu teorii orbitalów molekularnych opisano na str. 899. 
Zgodnie z tą teorią gęstość elektronowa w obszarze pomiędzy atomami cząsteczki od- 

1 . 

powiada w przybliżeniu gęstości właściwej dla jednego wiązania a i l— wiązania n. Można 

n 

zatem przedstawić za pomocą wiązań walencyjnych strukturę cząsteczki NO jako N —* O 

7t 

przy założeniu, że jedenasty elektron obsadza orbital antywiążący (por. budowę cząsteczki 
0 2 , str. 150). Moment dipolowy cząsteczki NO wynosi 0,16 D. 

W niskiej temperaturze i pod wysokim ciśnieniem gazowa cząsteczka tlenku azotu 
stopniowo ^przechodzi w dimer' będący podstawową formą fazy ciekłej. Cząsteczki zdi- 
meryzowanę nie mają budowy liniowej. Są one diamagnetyczne, a zatem wszystkie elektro¬ 
ny są w nich sparowane. Według teorii wiązań walencyjnych budowę dimerycznego tlenku 
azotu można przedstawić następująco: 

•Ń—Ń- 

7z yS ~\n 

:o o: 

Jak wykazują pomiary współczynnika podatności magnetycznej, dimeryzacja nie zachodzi 
całkowicie. Stopień dysocjacji waha się w granicach od 2,7% w temperaturze topnienia 
do 5% w temperaturze wrzenia. 

Stały tlenek azotu krystalizuje w postaci jednoskośnych kryształów. Z wartości entropii 
szczątkowej, współczynnika podatności magnetycznej, oraz z wartości ciepła sublimacji 
wynika, że w skład kryształów wchodzą zdimeryzowane cząsteczki. Podczas krystalizacji 
zachodzi przegrupowanie cząsteczek, ponieważ w stanie krystalicznym dimeryczne czą¬ 
steczki mają strukturę prostokątną o następujących długościach wiązań: 

N^O 

i,ioiA| | 

O—N 

Duża wartość dłuższego wiązania N—O wskazuje na to, że kryształy mają jonowy 
charakter, oraz sugeruje istnienie rezonansu dwu następujących form jonowych: 

+ ’ 

;N o N :o 

\ Tt n , \ n l n \ n \ n 

o; N o :n 

+ ■ - 
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Grupa nitrozowa, NO 

Grupa nitrozowa występuje w wielu związkach. Jest ona zawsze jednowartościowa, 
może jednak spełniać różne funkcje. 

Występuje więc jako grupa kowalentna, jako kation NO* lub jako anion NO". Bu¬ 
dowę tej grupy można wyrazić zatem w trojaki sposób: 

grupa kowalentna kation anion 

-N--o: [:n-^0:] + [:n—o:]" 

Jedynymi związkami zawierającymi tę grupę w postaci anionu są sole sodu, potasu 
i baru: NaNO, KNO i Ba(NO) 2 . Nitrozylki te otrzymuje się działając tlenkiem azotu 
na metale rozpuszczone w ciekłym amoniaku. Po odparowaniu NH 3 uzyskuje się te sole 
w postaci białych ciał stałych, które energicznie reagują z wodą lub z wodnym roztworem 
wodorotlenku sodowego ; powstają przy tym podtlenek azotu i podazotyn sodowy w zmien¬ 
nych stosunkach 

NaNO + H a O = NaOH + HNO 
2HNO -> H 2 N 2 0 2 -> N a O + H a O 
H 2 N 2 0 2 + 2NaOH = Na 2 N 2 0 2 + 2H a O 

NaNO jest diamagnetyczny, a zatem anion NO" nie zawiera niesparowanych elektronów* 

Znacznie więcej znamy natomiast związków zawierających grupę nitrozową, w których 
występuje ona bądź w stanie kowalentnym, bądź jako jednowartościowy kation. 

Związki kowalentna typu X—N=0. Fluorek, chlorek i bromek nitrozylu można 
otrzymać przez bezpośrednie połączenie tlenku azotu z halogenami. Wymienione związki 
można uważać za halogenki kwasowe kwasu azotawego. 

Fluorek nitrozylu jest izoelektronowy z ozonem 0 3 lub jonem azotynowym NO^, 
które nie mają struktury liniowej; kąty pomiędzy wiązaniami O—O—O i N—O—O 


Halogenki nitrozylu 


Tablica 19.8 



FNO 

C1NO 

BrNO 

Temp. topnienia, °C 

-132,5 

-64,5 

-55,5 

Temp. wrzenia, °C 

-59,9 

-6,4 

o 

o 

Długość wiązania X—N, A 

1,52 

1,95*) 

2,14*) 

Długość wiązania N—O, A 

1,13 

1,14 

1,15 

Kąt pomiędzy wiązaniami 

110,2° 

116±2° 

117±3° 

Moment dipolowy (w roztworze 




CC1 4 ) 

1,81 

1,83 

1,87 


*) Długości wiązań obliczone na podstawie promieni kowalentnych atomu (wg Paulinga) wynoszą 
1,71 A i 1,84 A. 


wynoszą do 115°. Długość wiązań dłuższych X—N w chlorku,nitrozylu i bromku nitro¬ 
zylu sugerują jonowy charakter tych związków. Jonową strukturę Cl~(NO + ) potwier¬ 
dzają również: 1) stałe siłowe obliczone na podstawie widma chlorku nitrozylu w pod- 
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czerwieni, 2) duże wartości momentu dipolowego; zakładając całkowicie kowalentny 
chąrakter tych związków otrzymuje się z obliczenia następujące wartości momentów 
dipolowych: dla chlorku nitrozylu jedynie 0,3 P, zaś dla bromku nitrozylu tylko 0,45 D. 

Z drugiej strony przewodnictwo właściwe chlorku nitrozylu w temp. — 10°C wynosi 
tylko 2,7- 10” 6 Q^cm _1 . 

Niewielki jest również stopień dysocjacji w ciekłym S0 2 lub ciekłym N 2 0 4 . Przewod¬ 
nictwo właściwe tych roztworów jest tego samego rzędu, co przewodnictwo właściwe 
odpowiednich roztworów* chlorku acetylu lub chlorku benzoilu. Jak z tego wynika, chlo¬ 
rek nitrozylu ma charakter zarówno kowalentny, jak i jonowy. 

Fluorek nitrozylu, FNO, otrzymuje się następującymi metodami: 

1) ogrzewanie w temp. 250°C chlorku nitrozylu z fluorkiem srebrowym w naczyniu 

platynowym _ < 

C1NO + AgF - FNO + AgCl i 

2) zmieszanie strumieni tlenku azotu i fluoru w rurce miedzianej/ 

3) ogrzewanie fluoroboranu nitrozoniowego z fluorkiem sodowym 

NOBF 4 + NaF = FNO + NaBF 4 

Fluorek nitrozylu jest gazem bardzo aktywnym chemicznie. Można go otrzymać je¬ 
dynie w warunkach całkowitej nieobecności wody. Krzem, czerwony fosfor, arsen, an¬ 
tymon oraz bizmut zapalają się w FNO, nie reaguje oh jednak z siarką i jodem. Atakuje 
szkło. Przy powolnym mieszaniu z fluorkiem tlenu fluorek nitrozylu reaguję zgodnie 
z równaniem ■ 

FNO + ÓF 2 = 0 2 + NF S 

zaś przy szybkim zmieszaniu obu reagentów następuje wybuch nawet w niskich tem¬ 
peraturach. 

Chlorek nitrozylu, ClNÓ, otrzymuje się następującymi metodami : 

1) bezpośrednie połączenie tlenku azotu z chlorem w temperaturze 40—50°C w obec¬ 
ności węgla kostnego, 

2) działanie pięciochlorku fosforu na azotyn potasowy 

PC1 5 .+ KN0 2 = NOC! + POCl 3 + KC1 

3) działanie czterotlenku azotu na wilgotny chlorek potasowy, 

4) ogrzewanie w temp. poniżej 80°C wodorosiarczanu nitrozoniowego z suchym 

chlorkiem sodowym . 

N0HS0 4 + NaCl = NaHS0 4 + C1NO 

Chlorek nitrozylu jest gazem o barwie pomarańczowożółtej, który po skropleniu daje 
ciecz o barwie czerwonorubinowęj, zaś po skrzepnięciu ma barwę czerwoną. W tempe¬ 
raturze ciekłego powietrza stały chlorek nitrozylu ma barwę. cytrynowożółtą. Chlorek 
nitrozylu odznacza się trwałością termiczną do temp. 700°C, w której następuje jego roz¬ 
pad na chlor i tlenek azotu. Z wodą i roztworami mocnych zasad reaguje podobnie jak 
chlorek kwasowy 

C1NO + 2KOH == KC1 + KN0 2 + H a O 

Chlorek nitrozylu z wodorem tworzy mieszaninę wybuchową. Metale, jak rtęć, cynk 
i kadm, pod wpływem działania chlorku nitrozylu przechodzą w chlorki; wydziela się 
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przy tym tlenek azotu. Arsen i antymon spalają się w obecności chlorku nitrozylu, siarka 
i selen reagują z nim dając chlorki, natomiast złoto, platyna, nikiel, magnez* i fosfor nie 
reagują z NOC1. Chlorek nitrozylu wchodzi w reakcję z wieloma chlorkami metali (patrz 
niżej). Z ozonem reaguje on dając chlorek nitroniowy N0 2 C1. W niskiej temperaturze 
reaguje z trójmetyloaminą z utworzeniem [(CH 3 ) 3 N—NO+jOh; reakcja ta potwierdza 
jonowy charakter chlorku, nitrozylu. Zarówno w stanie gazowym, jak i ciekłym związek 
ten jest diamagnetyczny. 


Chlorek nitrozylu jako rozpuszczalnik 
w układzie kwasowo-zasadowym 

Stwierdzono, że chlorek nitrozylu ulega dysocjacji (str. 754) tworząc jony NO + i Cbv 
Wartość jego stałej dielektrycznej (18,2 w temp. 12°C i 22,5 w temp. —27°C), mniejsza 
wprawdzie od wartości stałej dielektrycznej wody (81 w temp, 18°C), równa się wartości 
tej stałej dla ciekłego amoniaku (22 w temp. — 34°C), wobec czego związek ten zachowuje 
się jak rozpuszczalnik powodujący dysocjację związków nitrozoniowych. Takie związki 
nitrozoniowe, jak N0HS0 4 , w układzie chlorku nitrozylu zachowują się jak kwasy, na¬ 
tomiast chlorki z innymi kationami zachowują się jak zasady. 

Równanie 

(NO+)(FeClr) + (CH 3 ) 4 NC1 = N(CH 3 ) 4 • (FeCl 4 ) + NOC1 

przedstawia reakcję zobojętniania kwasu przez zasadę; tworzy się przy tym sól i niezdy- 
socjowany rozpuszczalnik. Reakcję tę wykorzystuje się w miareczkowaniu kondukto- 
metrycznym. Chlorek nitrozylu jest analogiem wody, w przypadku której mamy do czy¬ 
nienia z solwatowanym kationem. Autodysocjację obu tych substancji można wyrazić 
za pomocą równań 


H 2 0 + H a O - (H s O)+ + OH- 
Solwatowany jon ma następującą budowę: 


NOC1 + NOC1 - (ONClNO)+ + Cl" 


N N 

7 \ / x 

•Ci. 


która pozostaje w rezonansie z jonowymi formami tego związku 
[o— n— ći:] [:N^-o:] + i [:o~N;] + [:ci— n~o] 
Opisany rezonans przypomina dysocjację jonu hydroniowego: 


X) + H + 


przy czym gdyby atomy wodoru były znaczone, równanie to można by było przedstawić 
w trojaki sposób. 

Bromek nitrozylu, NOBr, otrzymuje się przez wprowadzenie tlenku azotu do ciekłego 
bromu w temp, — 15°C; w temperaturach wyższych powstaje trójbromek nitrozylu, 
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NOBr 3 . Bromek nitrozylu jest cieczą o barwie ciemnobrązowej. Odznacza się on dużo 
mniejszą trwałością w porównaniu z chlorkiem nitrozylu i w temp. 0°C jest zdysocjo- 
wany w 7%. Jodek nitrozylu NOJ nie istnieje, ponieważ jon nitrozoniowy utlenia jon 
jodkowy do wolnego jodu 

/ ' 2NO+ + 2J" = J 2 +.2NO 

Jon nitrozoniowy, NO + 

Własności jonu nitrozoniowego są związane z rezonansem jego czterech form kano¬ 
nicznych (tabl. 19.5, pkt 3b). 

Długość wiązania N—O w związkach nitrozoniowych jest tylko nieco mniejsza od 
długości wiązania w tlenku azotu. Gerding i Houtgraaf określili długość wiązania N—O 
w następujących związkach: 

Dla porównania podano dłu- 


NO 

1,15 A 

gości wiązań oznaczonych na 

Noa 

1,14 A 

podstawie promieni kowa- 

(NO)AlCl 4 

1,12 A 

lentnych atomu (wg Pau- 
linga) 

(N0)C10 4 

1,11 A 

N-^-O 

7t 

1,05 A 

(N0)HS0 4 

1,107 A 

N—O 

Ń—Ó 

1,15 A 

1,36 A 


Wydaje się, że w solach (N0)C10 4 i (N0)HS0 4 struktury N—O i N-~0 muszą odgrywać 
znaczną rolę. 

Jako dowód chemiczny słuszności opisywania jonu nitrozoniowego jako struktury 
rezonansowej, dla której istotne znaczenie mają formy I i II (str. 747), może służyć zdol¬ 
ność tego jonu do reagowania jako akceptor w reakcjach akceptorowo-donorowych. 
Reakcje, takie zachodzą przy przyłączeniu cząsteczki o charakterze donorowym do cztero- 
tlenku azotu. Czterotlenek azotu reaguje jako związek zdysocjowany 
(NO)+(NO s )- + (CH 3 ) 3 N = [(CH 3 ) 3 N* no]+(no 3 )- 

Budowa kationu kompleksowego 

+/ 

(CH 3 ) 3 N 

jest oparta na formie II jonu nitrozoniowego. Natomiast acetonitryl tworzy kompleks 

CH 3 -CN 

•« 

:n— o: 

/ *• 

ch 3 - cn 

-f- 

w którym jon nitrozoniowy występuje w formie I. Istnieje wiele innych związków tego 
typu, lecz są one trwałe jedynie w niskich temperaturach. 

Jon nitrozoniowy jest czynnikiem utleniającym, co ilustrują następujące reakcje: 

NO+ + Na = Na+ -f NO 
' NO+ + NOś = NO + NO a 
2NO+ + 2J- = J 2 -+ 2NO 
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Niektóre sole nitrozoniowe w roztworze wodnym, jak np. wodorosiarczan nitrozoniowy, 
reagują z tlenkiem azotu pod ciśnieniem 20 Atm zgodnie z równaniem 

(N0)HS0 4 + NO = (N 2 0 2 )HS0 4 

Inne sole nitrozoniowe w roztworze dwutlenku siarki reagują z tlenkiem azotu pod ciśnie¬ 
niem w podobny sposób: 

NOSbCl 6 + NO = (N 2 0 2 )SbCl 6 
NOAlCl 4 + NO - (N 2 0 2 )A1C1 4 

Glin reagując bezpośrednio z chlorkiem nitrozylu daje również ten sam produkt 

Al + 4NOC1 = (N 2 0 2 )A1C1 4 + 2NO . 

Sole nitrozoniowe. Kwas azotawy jest związkiem amfoterycznym, może więc ulegać 
dysocjacji jako kwas tworząc jony H + , lub jako zasada — dając jony OH” zgodnie z rów¬ 
naniami 

H+ + NOg ^ HN0 2 (NO+) + (OH - ) 

Dlatego też jon nitrozoniowy można uważać za kation słabej zasady — kwasu azota¬ 
wego. Z zasadą tą reagują jedynie mocne kwasy tworząc sole. Wartość pierwszej stałej 
dysocjacji kwasu siarkowego jest dostatecznie duża, by mógł istnieć związek NOHS0 4 , 
natomiast wartość drugiej stałej' dysocjacji nie jest wystarczająca, a więc (N0) 2 S0 4 nie 
powstaje. Kwas selenowy jest dwukrotnie mocniejszy od kwasu siarkowego i dlatego 
obie sole, (N0)HSe0 4 i (NO) 2 Se0 4 , są trwałe. 


Związki zawierające jon nitrozoniowy 


Tablica 19.9 


Związki, w których jon NO+ jest połączony z anionem kwasu tlenowego 
NOHSO, (N0) 2 S 2 0 7 *) (NO) 2 S 3 O 10 (NO)(NO 2 )S3O 10 

N0HSe0 4 (N0) 2 Se0 4 N0HS 2 0 3 (nietrwały) 

N0C10 4 NOReO, NOSO a F NOSO*F 


Związki, w których jon NO + jest połączony z anionem kwasu o charakterze chlorokompleksu metalu 


NOBCl 4 

(NO) 2 SnCl 6 **) 

NOSbCl fi 

noaici 4 

(NO) 2 PbCl 6 

NOBiClj 

NOGaCl 4 

NOInCl 4 

notici 4 

(NO) 2 TiCI 6 

nouo 2 ci 3 

' NOMnCl 3 

NOFeCl 4 


(NO) 2 PdCl 4 

(NO) 2 PtCls 




NOCuCl a 

NOAUCI 4 

NOZnCl 3 

NOHgCl 3 



Związki, w których jon NO + jest połączony z anionem kwasu o charakterze f luorokompleksu metalu***) 
NOBF 4 (NO) 2 GeF 6 NQPF 6 NOJF 6 * 

(NO) 2 SnF 6 NOAsF 6 

NOSbF 6 

(NO) 2 TiF 6 NOVF 6 NOAuF 4 


Związki, w których jon NO+ jest połączony z anionem kwasu o charakterze azotanokompleksu metalu 
___ (NQ) 2 [Zn(N0 3 ) 4 ] oraz, być może, NO[U Q 2 (NQ3) 3 1. . ■ __ 

* ) Jak ustalono, jest to związek jonowy, tt. 233°C. 

** ) Prawie nierozpuszczalny w NOC1 i niesolwatowany. 

***) Znany jest również związek (NO) 2 [Fe(CN) 6 NO]. 
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W tabl. 19.9 zestawiono szereg związków, które zawierają jon NO + . W związkach tych f 
jon nitrozoniowy może łączyć się albo z anionem kwasu tlenowego, jak w przypadku | 
wodorosiarczanu nitrozoniowego N0HS0 4 , albo z anionem zawierającym metal, jak | 
w przypadku NOFeCl 4 . Związki zawierające jon nitrozoniowy, NG + , w połączeniu z kwa* 
sem tlenowym są prawdopodobnie prawdziwymi solami; istnieją dowody, że związki 
tego typu mogą być częściowo kowalentne. • 

Pod wpływem działania wody sole nitrozoniowe ulegają rozkładowi, dlatego w celu 3 
zbadania ich reakcji rozpuszcza się je w takich rozpuszczalnikach, jak: chlorek nitrozylu. I 
nitrometan lub ciekły dwutlenek siarki. ^ 

Związki te przewodzą prąd elektryczny. Jeśli anion jest bezbarwny, roztwory tych soli 
są bezbarwne lub żółte. Badania struktury krystalicznej NOBF 4 i N0C10 4 wskazują, 
że są one izomorficzne z takimi związkami, jak: NH 4 BF 4 , NH 4 C10 4 i [H 3 0]C10 4 . 

Nitrozoniowe sole kwasów tlenowych. Sole nitrozoniowe kwasów tlenowych powstają 
w wyniku działania tlenku azotu, trójtlenku dwuazotu lub czterotlenku azotu na tlenek | 
kwasowy czy stężony roztwór odpowiedniego kwasu. Produkty reakcji mają strukturę 
krystaliczną, są często higroskopijne, a ogrzane powyżej temp. 100°C ulegają rozkładowi. 
Wyjątek stanowi dwusiarczan nitrozoniowy (N0) 2 S 2 0 7 , który wrze bez rozkładu w temp. 
360°C. Z braku miejsca omówienie tego typu związków nitrozoniowych ograniczono 
do wodorosiarczanu i dwusiarczanu nitrozoniowego. 

Wodorosiarczan nitrozoniowy, N0HS0 4 , powstaje w czasie procesu 
otrzymywania kwasu siarkowego metodą komorową. Tworzy się on również w wyniku 
działania czterotlenku azotu na kwas chlorosulfonowy. Najdogodniej można go otrzymać 
przepuszczając dwutlenek siarki przez chłodzony dymiący kwas azotowy 

S0 2 -f hno 3 = nohso 4 

Wodorosiarczan nitrozoniowy wydziela się w postaci rombowych słupów, tt. 73,5°C 
Przy ogrzaniu powyżej temperatury topnienia ulega on stopniowemu rozkładowi, przy 
czym powstaje dwusiarczan nitrozoniowy (patrz niżej). N0HS0 4 gwałtownie rozkłada 
się w wodzie. Związek ten rozpuszcza się w absolutnym kwasie azotowym i w stężonym 
kwasie siarkowym. Z gazowym chlorowodorem tworzy chlorek nitrozylu 

HC1 + NOHSO 4 = C1NO 4- H 2 S0 4 

Z mocnymi zasadami reakcja przebiega w sposób ilościowy w myśl równania 
3NaOH -f NOHSO 4 = NaNO a -{- Na 2 S0 4 -b 2H a O 
Z amoniakiem reaguje wg równania 

H a O -f 3NH 3 + nohso 4 = nh 4 no 2 -b (NH 4 ) 2 S0 4 
NH 4 N0 2 = N 2 -b 2H 2 0 

zaś z eterem reaguje w następujący sposób: 

(C 2 H 5 ) 2 0 -f nohso 4 = c 2 h 5 no 2 -b c 2 h 5 hso 4 

Wodorosiarczan nitrozoniowy rozpuszcza się w alkoholu absolutnym, lecz w reakcję 
z nim nie wchodzi. . * 

Dwusiarczan nitrozoniowy, (NO) a S 2 Q 7 ,powstaje 1 ) podczas termicznego 
"rozkładu wodorosiarczanu nitrozoniowego 

2N0HS0 4 = (N0) 2 S 2 0 7 + h 2 o 

1 ) Zobacz również reakcję siarki z pięciotlenkiem azotu (str. 767). 
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Otrzymuje się go działając tlenkiem azotu ha trójtlenek siarki w temp. 200°C 

3SO a + 2NO - (N0) 2 S 2 0 7 4- S0 2 

Związęk ten tworzy bezbarwne kryształy o tt. 233°C, wrze bez rozkładu w temp. 360°C. 
Szybko ulega solwolizie w wodzie, alkoholach czy amoniaku. 

Sole nitrozoniowe z anionem kwasu o charakterze dilorokompleksu metalu tworzą się 
podczas działania chlorku nitrozylu bądź na wolny metal, bądź na tlenek lub chlorek 
metalu. Chlorki glinu, żelaza i antymonu w roztworze chlorku nitrożylu zachowują się 
jak mocne kwasy (str. 755). ' 

Chloroantymonian nitrozo ni o w y, NOSbCl 6 , powstaje w wyniku dzia¬ 
łania chlorku nitrozylu na pięciotlenek antymonu. Z tej soli w reakcji podwójnej wymiany 
z odpowiednią solą czterometyloamoniową uzyskuje się inne sole nitrozoniowe, jak np. 
nadchloran, fluorofosforan lub nitroprusydelc. Reakcję wymiany przeprowadza się w roz¬ 
tworze ciekłego dwutlenku siarki. Czysty chloroantymonian nitrozoniowy ma barwę 
żółtą i łatwo sublimuje. Podczas badań nad przewodnictwem elektrycznym NOSbCl 6 
w roztworze ciekłego dwutlenku siarki okazało się, że w niskich temperaturach (—70 
do —40°C) wykazuje on przewodnictwo tego samego rzędu co silne elektrolity, np, 
KSbCl 6 . W temperaturze od —40 dó 0°C przewodnictwo NOSbCl 6 w zasadzie się nie 
zmienia, podczas gdy w przypadku KSbCl 6 wzrasta o ok. 30% wartości właściwej dla 
temperatury —40°C. Te różnice pomiędzy KSbCl 6 i NOSbCl 6 wskazują na istnienie 
równowagi następujących dwu form: 

(NO+KSbClD ^ SbCl 5 ,ClNO 

Z tego wynika, że NOSbCl 6 nie jest związkiem całkowicie jonowym. 

Fluoroboram nitrozoniowy, NOBF 4 , otrzymuje się przepuszczając w nad¬ 
miarze trójtlenek dwuazotu przez stężony roztwór kwasu fluoroborowego (str. 596). 
Fluoroboran nitrozoniowy można oczyścić przez sublimację pod próżnią. Jest to związek 
higroskopijny, bardzo dobrze rozpuszczalny w wodzie, lecz roztwór ulega rozkładowi 
z wydzieleniem tlenków azotu w postaci dymów. NOBF 4 krystalizuje z roztworu jako 
monohydrat. Jest on prawie nierozpuszczalny w chlorku nitrozylu, który również nie 
solwatuje go. Pod wpływem działania fluoroboranu nitrozoniowego alkohol metylowy 
przechodzi w azotyn metylu. 

* 

Dwutlenek azotu i czterotlenek azotu 

Zarówno w fazie gazowej, jak i ciekłej N 2 0 4 i N0 2 pozostają ze sobą w równowadze 
N 2 0 4 ^2N0 2 AH ~ 12 kcal dla reakcji N 2 0 4 -*2N0 2 
W stanie stałym substancja składa się całkowicie z czterotlenku dwuazotu N 2 0 4 . Faza 
ciekła jest mieszaniną, w której znajduje się 0,7% dwutlenku azotu. Skład mieszaniny 
w fazie gazowej ulega zmianie w zależności od temperatury, przy czym procentowa za¬ 
wartość dwutlenku azotu zwiększa się wraz ze wzrostem temperatury: 

Temperatura, °C % obj. NO a w gazowej mieszaninie 



w stanie równowagi 

27 

33,3 

50 

57,1 

100 

94,2 

154 

100,0 
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W wyższych temperaturach dwutlenek azotu dysocjuje na tlenek azotu i tlen. Procentowa 
z;awartość tlenku azotu w mieszaninie pozostającej w równowadze wynosi 2% w temp. 

■ 222°C, ą 29,8% w temp. 390°C. 

Mieszaninę tę można otrzymać w następujący sposób: 

1) ogrzewanie azotanu ołowiawego, przy czym powstające produkty gazowe prze¬ 
puszcza się przez chłodzoną rurkę, w której dwutlenek azotu ulega kondensacji, zaś tlen 
uchodzi do atmosfery, 

2) ogrzewanie wodorosiarczanu nitrozoniowego (str. 758) z bezwodnym azota¬ 
nem potasowym 

N 0 HS 0 4 -f RN0 3 = KHS0 4 + NO+NO 3 = khso 4 + n 2 o 4 

3) przepuszczanie przez chłodzoną rurkę mieszaniny składającej się z 1 obj. tlenu 
i 2 obj. tlenku azotu 

2NO + 0 2 = 2NO a 

(reakcja ta przebiega szybciej,w niższej temperaturze); 

4) działanie stężonym kwasem azotowym na miedź 

Cu + 4HN0 3 - Cu(N0 3 ) 2 + 2N0 2 + 2H 2 0 

W wyższych temperaturach układ ten. (składający się całkowicie z dwutlenku azotu) 
działa jako czynnik utleniający, oddając cały zawarty w nim tlen silnym reduktorom, takim 
jak: spalający się jasnym płomieniem w atmosferze NO a fosfor lub węgiel, silnie ogrzane 
żelazo lub miedź. W reakcjach tych wydziela się wolny azot. Jeżeli omawiany układ ga¬ 
zowy zmiesza się z dużą ilością wodoru, a następnie przepuści się mieszaninę przez ogrza¬ 
ną do temperatury czerwonego żaru gąbkę platynową, powstaje amoniak. W niższych 
•temperaturach reakcje tego układu są bardziej złożone. Należy je interpretować przypi¬ 
sując pewne własności chemiczne dwutlenkowi azotu, inne — czterotlenkowi azotu. 
Poniżej (tabl. 19.10) podano główne reakcje tego układu. Przedstawione tu równania 
ujmują wyłącziiie reagenty i produkty każdej reakcji, nie wskazują jednak przebiegu 
tych reakcji. , 

Dwutlenek azotu, N0 2 . Cząsteczka dwutlenku azotu jest jedyną spośród cząsteczek 
obojętnych lub jonów, która zawiera 17 elektronów. Własności paramagnetyczne tego 
związku wskazują na to, że jeden z elektronów jest niesparowany. Cząsteczka N0 2 nie 
jest cząsteczką liniową. W ujęciu teorii wiązań walencyjnych ma ona strukturę rezonan¬ 
sową, obejmującą co najmniej pięć form kanonicznych (tabl. 19.5, pkt 3a). Niesparowany 
elektron uczestniczy, być może, w wiązaniu a lub wiązaniu n , a zatem oprócz form kano¬ 
nicznych podanych w tablicy można napisać jeszcze wiele innych. W formach I, II i III 
niesparowany elektron znajduje się przy atomie azotu, zaś w formach IV i V — przy 
atomie tlenu, z czego można wnosić,, że w reakcjach chemicznych cząsteczki dwutlenku 
azotu może być zarówno atakowany atom azotu, jak i jeden z atomów tlenu. Wynika 
stąd, że szereg reakcji dwutlenku azotu jest poprzedzone utworzeniem się związków 
przejściowych przez przyłączenie rodnika albo do wykazującego deficyt elektronowy 
atomu azotu, jak np.: 

X +-N0 2 = XN0 2 

albo do przejawiającego deficyt elektronowy atomu tlenu 

X -b N0 2 - XONO 
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Tablica 19.1G(a) 

Reakcje przypisywane dwutlenkowi azotu N0 2 

1) Utlenianie metali przejściowych przez gazowy tlenek, np.: 

2Cu+NO a = Cu a O+NO 

Tlenek miedziawy absorbuje dwutlenek azotu; podobnie zachowuje się żelazo, kobalt i nikiel. 

2) Utlenianie związków nieorganicznych, np.: 

a) C0+N0 2 = COa+NO (w temperaturze pokojowej) 

b) ONCl+NO a = 0 2 NC 1 +N 0 

c) ŚOa+NOa = SO 3 +NO 

[produktem jest, wg różnych stwierdzeń, bądź 2S0 3 N0, bądź dwusiarczan nitrozoniowy 
0(S0 2 .0.N0) 2 ]. 

3) Reakcja z chlorem podczas przepuszczania przez rozgrzaną rurę 

C1 2 +2N0 2 = 2ClNOa 

(Podobnie reaguje brom, zaś ani fluor, ani jod z dwutlenkiem azotu nie ulegają reakcji w temperaturze 
pokojowej). 

4) Reakcja z silnym czynnikiem utleniającym, np.: 

0 3 +2N0 2 = N 2 0 5 +0 2 (w temp. 25°C) 

C1N0 2 +2N0 2 = cino+n 2 o 5 
' no 3 +no 2 = n 2 o 5 

H 2 0 2 +2N0 2 = 2HNO s 

5) Nitrowanie parafin w fazie gazowej / 

C 2 H 6 +3N0 2 ^ c 2 h 6 no 2 +h 2 o+n 2 o 3 

6 ) Przyłączanie do związków nienasyconych 

C 2 H 4 +2N0 2 = C 2 H 4 ,2N0 2 

7) Rozldad 

2NOa = 2NO+0 2 

8 ) Reakcja z tlenkiem azotu 

_ N0 2 4-N0 ■— N 2 Q 3 _.__ 

Tablica 19.10(b) 

Reakcje przypisywane czterotlenkowi azotu N 2 0 4 

1) Reakcje z metalami elektrododatnimi w temp. — 10°C 

Na+N 2 0 4 = NaNO a +NO 
Ag+N 2 0 4 = AgN0 3 +N0 
Cu+N 2 0 4 = CuN0 3 +N0 

2 ) Reakcje z solami, np.: 

kci+n 2 ó 4 = KN0 3 +N0C1 

2KBr+2N 2 0 4 = 2KN0 3 +Br 2 +2N0 (podobnie z KJ) ‘ 

KNa+N 2 0 4 ■= KN0 3 -fN 2 +N 2 0 
NaC10 3 +N 2 0 4 = NaN0 3 +N0 2 +C10 2 
2CH 3 C00Na-h2N 2 0 4 = 2NaN0 3 +(CH 3 C0) 2 0+N 2 0 3 
Na 2 C0 3 +2N 2 0 4 = 2NaN0 3 +C0 2 +N 2 0 3 

3) Reakcje z tlenkami bezwodnymi i wodorotlenkami 

|Ca0+2N 2 0 4 = Ca(N 03 ) 2 +N 2 0 3 

Na0H+N 2 0 4 = NaN0 3 +H0N0 (wydajność NaNO a : 94%) 

4) Reakcja z wodą 

hoh+n 2 o 4 = hno 3 +hno 2 

(Analogiczna reakcja przebiega z rozcieńczonym roztworem wodnym wodorotlenku sodowego) 

5) Reakcja ze stężonym kwasem siarkowym 

h 2 so 4 +n 2 o 4 = nohso 4 +hno 3 

6 ) Reakcje z aminami i eterami 

2C 5 H 5 N+N0N0 3 - [(C 5 H 5 N) 2 N0]N0 3 







Ogólnie biorąc, związki nitrowe, XNO a , są trwałe, natomiast związki azotynowe wykazują 
tendencję do rozkładu 

XONO — XO rh NO 

Można w ten sposób wytłumaczyć reakcje przedstawione w tabl. 19. lOa (reakcja 1 i 2). 

Reakcję nitrowania niektórych związków za pomocą dwutlenku azotu można wy¬ 
jaśnić przyjmując, że cząsteczka poddawana nitrowaniu ulega reakcji w taki. sposób, 
jak gdyby była zdysocjowana na dwa rodniki, np.: 

ci 2 = Cl* + Cl* Cl* + no 2 = cino 2 
C 2 H« = C 2 Hś + H- h* + no 2 = hno 2 
C 2 H5 + no 2 = c 2 h 5 no 2 

C 2 H 4 = CH“ CHg CH 2 N0 2 

' I . I + no 2 = I . 

CH* CHg CHg 

Stwierdzono, że rodnik CH 2 N0 2 * CH’ 2 wchodzi równie szybko w reakcję z dwutlenkiem 
azotu tworząc związki nitrowe, jak też tworząc związki nitrowo-azotynowe; otrzymuje 
się wówczas 

ch 2 no 2 ch 2 no 2 

| albo | 

ch 2 no 2 ch 2 ono 

Czterotlenek azotu* N 2 0 4 , jest związkiem bezbarwnym, diamagnetycznym. 

Widmo ramanowskie N 2 0 4 nie wykazuje żadnych zmian podczas topienia się tego 
związku, podobnie nie różni się obraz widma w podczerwieni dla stałego i gazowego 

n 2 o 4 . 

Możliwe są następujące konfiguracje geometryczne cząsteczki: 
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Ustalono, że najwłaściwsza jest płaska struktura I. Nie wskazuje ona jednak bezpośrednio, 
w jaki sposób możliwa jest dysocjacja na NO + NO^", zaś ugrupowanie wiązań 
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pozostaje w sprzeczności z regułą ładunków sąsiednich Paulinga. 

Badania zależności entropii od temperatury wskazują, że swobodny obrót wokół 
osi N—N w cząsteczce Q 2 N—N0 2 jest prawie całkowicie zahamowany; bariera energe¬ 
tyczna wynosi ok. 10 kcal/mol. 

Wydaje się, że struktura N 2 0 4 jest analogiczna do struktury B 2 C1 4 , która jest płaska, 
odznacza się brakiem swobodnej rotacji, zaś wiązanie B—B jest długie (str. 568). , 

Jon szczawianowy, [C 2 0 4 ~], ma budowę izoelektronową z budową N 2 0 4 . Podobień¬ 
stwo, oprócz budowy i częstotliwości drgań, obejmuje również reakcje chemiczne tych 
dwóch tworów ze stężonym H 2 S0 4 

N 2 0 i->N 0 +N 03 2 -^N 0 ++ H 2 NO^NO + + NOI + h 3 o+ 

2 H+ TT+ 

c 2 oi--+coco!--*co + h 2 co+=-co + co 2 + h 2 o+ 
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Układ ciekły N 2 0 4 ^ 2N0 2 składa się z mieszaniny czterotlenku dwuazotu i dwutlenku 
azotu; zawartość tego drugiego wynosi ok. 0,7%. Układ w stanie ciekłym ma bardzo 
małe przewodnictwo elektryczne (ok. 10"“ 12 O~ 1 cm _1 ) oraz niewielką wartość stałej di¬ 
elektrycznej (ok. 2,42). Nie jest rozpuszczalnikiem dysocjującym i dlatego proste sole 
w nim się nie rozpuszczają. Układ N 2 0 4 ^2N0 2 w fazie ciekłej rozpuszcza natomiast 
szereg substancji łącznie z bromem i jodem, węglowodory nasycone i aromatyczne, halo- 
geno i nitrozwiązki (alifatyczne i aromatyczne), fenole i kwasy karboksylowe. Kwasy, 
karboksylowe są zasocjowane w tym roztworze, podobnie jak w benzenie. Układ ciekły 
reaguje z węglowodorami nienasyconymi (str. 762) oraz tworzy związki addycyjne z al¬ 
koholami, eterami, aminami i innymi związkami zawierającymi tlen lub azot (str. 762). 

Reakcje czterotlenku azotu. We wszystkich tych reakcjach ciekły czterotlenek azotu 
zachowuje się tak, jak gdyby był zdysocjowany 

N 2 0 4 NO; + NO + 

Na przykład wydzielanie się tlenku azotu podczas reakcji ciekłego czterotlenku azotu 
z sodem metalicznym (str. 761) można najprościej ująć jako przeniesienie elektronu od 
atomu metalicznego sodu do jonu NO 4 ". Chociaż reakcje N 2 0 4 można w ten sposób for¬ 
mułować, ciekły czterotlenek azotu nie jest zdysocjowany w stopniu dającym się zmie¬ 
rzyć 1 ). Pomimo to zostało stwierdzone eksperymentalnie występowanie N 2 0 4 , wprawdzie 
w bardzo minimalnym stopniu, w stanie zdysocjowanym. Jeżeli azotan czterometylo- 
amoniowy, zawierający w jonie azotanowym izotop 15 N, rozpuści się w ciekłym cztero¬ 
tlenku azotu (zawierającym zwykły izotop azotu 14 N), następuje wymiana izotopowa. 
Wyjaśniają to następujące reakcje: 

(CH 3 ) 4 N 15 NO s = (CH 3 ) 4 N+ + 15 no; 
n 2 o 4 .^ no + + no; 

Jeśli poprawne jest formułowanie rlakcji N 2 0 4 jako reakcji jonowych, wówczas należy 
oczekiwać, że będą one zachodziły łatwiej, o ile ze środowiska reakcji usuwany będzie je¬ 
den z dwóch jonów; jon nitrozoniowy lub jon azotanowy. 

Dysocjacja czterotlenku azotu przy usuwaniu jonu azo¬ 
tanowego, NO~. Jeżeli rozpuści się czterotlenek azotu w którymkolwiek z rozpusz¬ 
czalników będących wybitnymi donorami protonów, wówczas następuje zwiększenie 
stopnia dysocjacji dzięki usuwaniu jonu azotanowego z układu. Przebieg reakcji w kwasie 
siarkowym jest następujący: 

N 2 0 4 ^N0 + + N0; 

h 2 so 4 + no; ^ hso; + hno 3 

W ten sposób" powstaje kwas azotowy, który z kolei działa jako akceptor w odniesieniu 
do kwasu siarkowego (str. 772) 

HNO a .+ 2H 2 S0 4 ^ NO£ + H a O + + 2HSO; 

*) Jako dowód, że N 2 0 4 nie jest zdysocjowany, mogą służyć następujące obserwacje. 

a) ciężar cząsteczkowy N 2 0 4 w lodowatym kwasie octowym jest normalny, stąd wniosek, że N 2 0 4 
. nie jest zdysocjowany; 

b) jeżeli w elektrolizerze pomiędzy elektrodami — żelazną katodą i platynową anodą — o różnicy 
potencjałów 230 Y umieści się czysty ciekły N 2 0 4 , ciecz nie ulega rozkładowi, zaś po dodaniu do niej,krysz¬ 
tał u octanu sodowego — natychmiast na katodzie zaczyna wydzielać się brązowy gaz. 
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Jeżeli zawartość N 2 0 4 w,środowisku reakcji wynosi poniżej 20%, to reakcja przesuwa 
się w prawo, czyli następuje całkowita dysocjacja czterotlenku azotu na jony NO+. Po¬ 
dobnie powodują dysocjację N 2 0 4 do NO + inne mocne kwasy, jak: H a S 2 0 7 , H 3 P0 4 i HC10 4 . 

Jon azotanowy można również usunąć z roztworu przez utworzenie jonu kompleksowe¬ 
go. Azotan cynku, rozpuszczony w ciekłym czterotlenku azotu, daje (N0 + ) 2 [Zn(N0 3 )|”]. 
Znany jest również azotan nitrozoniowo-uranylowy (N0 + )[U0 2 (N0 3 ) 3 ']. 

Jak wynika z badań widm ramanowskich, po rozpuszczeniu czterotlenku azotu w czy¬ 
stym kwasie'azotowym nie obserwuje się w roztworze obojętnych cząsteczek N0 2 lub 
N 2 0 4 j lub co najwyżej w niewielkich ilościach; przeważająca część N 2 0 4 występuje jako 
NO+ i NO 3 -. 

Diysocjacja czterotlenku azotu przy usuwaniu jonu nitro- 
z o ni o we go, NO+. Jeżeli w czterotlenku azotu rozpuści się takie substancje, jak 
aminy, etery czy nitryle, tworzą się związki addycyjne, którym przypisuje się następującą 
budowę: [(C 5 H 5 N) a ,NO + ]NO^ lub [(CH 3 OCH 3 ) 2 ,NO + ]NOJ. Związki te są analogami za¬ 
sad stabilizowanych azotanami halogenów [(CgHsN^Cl+jNOg" i [(C 5 H 5 N) 2 Br + ]NO^. 

Re a kej e czterotlenku azotu z meta lam i. W niskich temperaturach 
(—10°C) czterotlenek azotu reaguje z takimi metalami, jak: Na, K, Zn, Ag, Pb, Hg w na¬ 
stępujący sposób: 

Na + N 2 0 4 = Na + NOś + NO+= Na++ NOś+‘NO 

Energia aktywacji dla reakcji N 2 0 4 z cynkiem wynosi 4500 cal, czyli jest tego samego 
rzędu jak w przypadku reakcji rozcieńczonych kwasów mineralnych z cynkiem. 

W wyższych temperaturach, częściowo wskutek rozkładu powstałego azotanu, częścio¬ 
wo zaś wskutek bezpośredniego działania dwutlenku azotu ńa metal, w reakcjach tych 
powstają tlenki metali. W ten sposób tworzą tlenki następujące metale: Mg, Mn, Fe, Co, 
Ni. Szybkość rozpuszczania miedzi w ciekłym czterotlenku azotu jest nieznaczna, lecz 
znacznie wzrasta po dodaniu do reagentów eteru lub octanu etylu. Niewątpliwie, związki 
te o charakterze donorowym powodują wzrost stopnia dysocjacji N 2 0 4 wskutek utwo¬ 
rzenia takich kompleksów jak [(C 2 H 5 OC 2 H 5 ) 2 NO + ]NO^. Atakowanie miedzi następuje 
w wyniku przeniesienia elektronu od atomu miedzi do kationu związku kompleksowego: 

2[(C 2 H 5 OC 2 H 5 ) 2 NO+]NOi + Cu = Cu 2 + (N 03) 2 + 2NO + 4C 2 H 5 OC 2 H 5 

Reakcje czterotlenku azotu z solami. Zarówno ciekły, jak i ga¬ 
zowy czterotlenek azotu reaguje z wieloma solami. W pierwszym stadium reakcji elektron 
żostaje przeniesiony z anionu soli do jonu NO+, w wyniku czego anion soli staje się wolnym 
atomem lub rodnikiem (X) 

. M+X~ *+ NO+NOg = M+ + NO 3 + NO + X 

Rodnik taki może polimeryzować lub ulegać innym reakcjom aż do powstania trwałej 
cząsteczki. Przykłady takich reakcji podano w punktach 1 do 7. 

1) K+Cb + NO+NOś = K+ + NO 3 + NO + Cl 1 ) ' 

NO + Cl = NOC1 

2) K h Br~ + NO+NOi = K+ + NO 3 + NO + Br 2 ) 

Br + Br = Br 2 

Ł ) Reakcja przebiega prawie ilościowo; niezbędna jest zawartość 2,5% wody. 

2 ) Podobnie reaguje jodek potasowy. 
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3) K+Ng + NO+NOi = K++ NOs + NO + N 3 

no + n 3 = n 2 + n 2 o ■ 

4) Na+ClOś + NO+NO 3 = Na+ + NO 3 + NO + C10 3 ♦ 

NO + C10 3 -ONO- C10 2 - NO a + C10 2 

5) W reakcji niektórych sodowych soli kwasów tlenowych i czterotlenku azotu wy¬ 
dziela się bezwodnik kwasowy i trójtlenek dwuazotu, jak np.: 

2 CH 3 COO” + 2Na+ ■+ 2NO+NOŚ = (CH 3 C0) 2 0 + O + 2NO + 2NOś + 2Na+ 

O 4- 2NO = N 2 0 3 

Przy użyciu w powyższej reakcji soli sodowych takich kwasów, jak octowy, propionowy, 
masłowy, bursztynowy i ftalowy można otrzymać odpowiednie bezwodniki kwasowe 
z dobrą wydajnością. W analogicznej reakcji w wyniku działania N 2 0 4 na węglany nastę¬ 
puje usuwanie dwutlenku węgla z węglanów 

COr + 2Na++ 2 NO+NO 3 = 2Na++ 2NOi + C0 3 4- 2NO 
C0 3 + 2 NO = CO a + N 2 0 3 

6 ) Przebieg reakcji N 2 0 4 z suchymi tlenkami i wodorotlenkami jest następujący: 

Ca 2 + + O 2 - + 2 NO+NO 3 = Ca 2+ + 2NOg + O + 2NO 
, O + 2NO = N 2 0 3 

Tlenek cynkowy zachowuje się podobnie. 

W reakcji czterotlenku azotu ze stałym wodorotlenkiem sodowym otrzymuje się azotan 
sodowy z wydajnością 94% 

Na++ OH-+ NO+NOi = Na++ NO 3 + HONO] 

7) Czterotlenek azotu reaguje z wodą zgodnie z równaniem 

HOH + NO+NOs = H++ NO 3 + HONO 

dlatego też podczas reakcji N 2 0 4 z rozcieńczonym roztworem NaOH powstaje mieszanina 
azotanu i azotynu sodowego. 


Związki nitrylowe 

Dobrze scharakteryzowane są jedynie dwa związki nitrylowe: fluorek nitrylu, FN0 2 , 
tt. — 166°C, tw. —72,4°C, oraz chlorók nitrylu, C1N0 2 , tt. — 147°C, tw. — 15°C Bardzo 
aktywny chemicznie fluorek nitrylu otrzymuje się w temperaturze ciekłego tlenu w reakcji 

4NO + F 2 - 2N0 2 F + N 2 
Chlorek nitrylu powstaje w reakcji 

NOC1 + 0 3 - C1N0 2 4- 0 2 

Uzyskuje się go również przez dodanie do kwasu chlorosulfonowego równocząstecżkowej 
ilości kwasu azotowego, odwodnionego w możliwie największym stopniu. Chlorek ni¬ 
trylu wykazuje trwałość do temp. 100°C 

Dla chlorku nitrylu możliwe są dwie struktury ; można przypisywać mu mianowicie: 
1) 'strukturę kwasu chloroazotowego Cl—NO a lub 2) strukturę podchlorynu nitrozonio- 
wego (NO)CIO. Jak wskazują przykłady soli nitrozoniowych, zamieszczone w tabl. 19.9, 
podchloryn nitrozoniowy nie może być trwały. ' 
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Zgodnie z wynikami badań widm w podczerwieni, widm ramanowskich oraz widma 
magnetycznego rezonansu jądrowego należy przypuszczać, że fluorek nitrylu jest kwasem 
fluoroazotowym. , . 


Jon nitro ni o wy, NOJ 

Jon nitroniowy występuje w czystym kwasie azotowym, w roztworze HN0 3 w mocnym 
kwasie (str. 773), bądź też w postaci kationu w niektórych solach, jak np.: (N0 2 )HS 2 0 7 , 
(N0 2 ) 2 S 2 0 7 , (NO 2 ) 2 S 3 O 10 , (N0 2 )S0 3 F, (N0 2 )BF 4 , (N0 2 )PF 3 , (N0 2 )AsF 6 , (N0 2 )C10 4 . 

Jak wykazano rentgenograficznie, nadchloran nitroniowy zawiera jony NO^ i ClOj. 
Pięciotlenek azotu (str. 767) wstanie stałym jest azotanem nitroniowym NOjNOcT, Wodo¬ 
rosiarczanu nitroniowego, znajdującego się w mieszaninie kwasów azotowego i siarkowego, 
nie można otrzymać w stanie stałym, gdyż ulega on przemianie w wodorodwusiarczan 
nitroniowy 

2N0 2 HS0 4 - (N0 2 )HS 2 0 7 + HNO s 

Sole nitroniowe można otrzymać przez działanie pięciotlenku fosforu na odpowiedni 
kwas lub bezwodnik kwasowy w roztworze nitrometanu, jak ńp. w reakcji 

NOgNOg + HC10 4 = HN0 3 + N0 2 C10 4 

Sole nitroniowe mają własności higroskopijne, a pod wpływem działania wody rozkła¬ 
dają się 

no 2 cio 4 + h 2 o = hno 3 + hcio 4 

Ulegają również rozkładowi termicznemu w temperaturze od 100°C do 150°C. Wyjątek 
stanowi trójsiarczan (NO 2 ) 2 S 3 O 10 , który wrze bez rozkładu w temp. 200°C. Jon nitroniowy 
działa nitrująco na związki aromatyczne, zaś z alkoholami tworzy ich estry azotanowe. 
Jon nitroniowy ma budowę liniową i symetryczną, zawiera 22 elektrony i jest izoelektro¬ 
nowy z takimi cząsteczkami, jak N 2 0,»FCN, BeF 2 i C0 2 , oraz z jonami NCO~ i N^\ Po¬ 
mimo to nie jest pewne, czy budowa tego jonu jest podobna do budowy cząsteczki C0 2 
(str. 745). Długość wiązania N—O wynosi od 1,06 do 1,15 A. Jon NOJ wykazuje charaktery¬ 
styczne pasmo w widmie Ramana: 1400 cm -1 . 


Jon nitroksylanowy (hydroazotynowy), NOf~ 

Nitroksylan (hydroazotyn) sodowy, Na 2 N0 2 , powstaje prawdopodobnie w wyniku 
działania azotynu sodowego na sód w roztworze ciekłego amoniaku. Jon nitroksylanowy 
jest dotychczas bardzo mało zbadany. Wiadomo, że jest on izoelektronowy z jonem F 2 O f 
oraz z cząsteczką C10 2 . 


- Trójtlenek dwnazotu N 2 0 3 

Trójtlenek dwuazotu (zwany pospolicie trójtlenkiem azotu) w niskich temperaturach 
jest ciałem stałym o barwie niebieskiej. Temperatura topnienia N 2 0 3 wynosi —102°C. 
Otrzymuje się go przez zmieszanie tlenku azotu z tlenem w temp. poniżej — 100°C. Po¬ 
wyżej temp. —20°C ustala się równowaga 



W temp. 25°C i pod ciśnieniem 1 Atm w mieszaninie znajduje się 10% trójtlenku dwu¬ 
azotu, zaś w temp. 100°C już tylko 1,2%. 

Mieszaninę tlenku azotu z dwutlenkiem azotu w stosunku właściwym do utworzenia 
trójtlenku dwuazotu otrzymuje się przez ogrzanie kwasu azotowego ze skrobią lub z ar- 
szenikiem 

4H 2 0 + 4HN0 3 + As 4 0 6 = 4H 3 As0 4 + 2N 2 O s 

Gazowy produkt tej reakcji ma barwę czerwoną, lepz podczas chłodzenia skrapla się 
w postaci zielonej cieczy. Trójtlenek dwuazotu rozpuszcza się w roztworach mocnych 
zasad dając azotyny, w wodzie tworzy niebieski roztwór, który szybko ulęga przemianie 
na kwas azotowy i tlenek azotu. 

Zarówno przypisywana budowa ON—O—NO, jak i struktura ON—N0 2 wyjaśniają 
łatwość rozkładu termicznego N 2 0 3 . Jeżeli zwykły tlenek 14 NO zostanie zmieszany ze 
znaczonym tlenkiem 15 N0 2 , wówczas następuje całkowita wymiana atomów azotu zgodnie 
z reakcją 

14 NO + 15 NO a = O u N—O— 15 NO = 0 14 N0 + 15 NO 
Powyższa reakcja przemawia na korzyść budowy ON—O—NO. , 

Pięciotlenek azotu N 2 0 5 

Pięciotlenek azotu (ściślej pięciotlenek dwuazotu) można otrzymać następującymi 
metodami: 

1) działanie ozonu na niższe tlenki azotu, 

2) działanie chloru na gorący azotan srebrowy 

2AgN0 3 4- 2Cl a = 2AgCl + 2NO a Cl + 0 2 
AgNO s + N0 2 C1 = AgCl + NO+NO 3 

3) działanie chlorku fosforylu na gorący azotan srebrowy 

3AgNO a + POCl 3 = Ag 3 P0 4 + 3N0 2 C1 

AgNO s + NO a Cl - AgCl + NO+NO; 

4) destylacja kwasu azotowego z pięciotlenkiem fosforu 

2HNO s + P 2 0 5 - 2HPO s + N 2 O s 

Ostatnią metodę używa się w praktyce laboratoryjnej. Mieszaninę destyluje się w niskiej 
temperaturze; jeżeli utrzymuje się odbieralnik w temperaturze ok.—80°C, destylat od razu 
krystalizuje 1 ). 

W stanie stałym pięciotlenek azotu jest bezbarwny, tt. ok. 41°C. Łatwo ulega rozkła¬ 
dowi, nawet w temp. 0°C, na czterotlenek dwuazotu i tlen; okres połowicznego rozpadu 
w temp. 0°C wynosi 10 dni. Reakcja rozkładu pięciotlenku azotu jest przykładem reakcji 
pierwszego rzędu. Rząd reakcji nie zmienia się nawet wówczas, jeśli obniży się ciśnienie 
do 0,002 mm Hg, chociaż — zgodnie z głoszoną przez Lindemanna teorią reakcji gazo¬ 
wych jednorodnych — rząd reakcji powinien wzrastać w miarę obniżania ciśnienia. Ano- 

0 Prowadząc destylację pod próżnią wystarczy chłodzić odbieralnik mieszaniną lodu i soli kuchen¬ 
nej. 20—25%-owy roztwór N 2 0 5 w 100%-owym HN0 3 można również otrzymać poddając utlenieniu 
elektrolitycznemu ok. 30%-owy roztwór N 2 0 4 w 100%-owym HN0 3 . Produkt (analogiczny do oleum) 
odznacza się większą zdolnością nitrującą niż zwykle stosowana do nitrowania mieszanina HN0 3 
i H 2 S0 4 (przyp . tłum.). 
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malia ta nie została wyjaśniona. Obecność dwutlenku azotu nie wpływa na termiczny 
rozkład N 2 O s , zaś tlenek azotu reaguje z nim prawie natychmiast tworząc dwutlenek 
azotu. 

Reakcja pięciotlenku azotu z wodą przebiega egzotermicznie z utworzeniem kwasu 
azotowego. N 2 O s przeprowadza jod w pięciotlenek jodu; reakcja ta nie zachodzi w niskiej 
temperaturze w nieobecności katalizatorów, jak np. H 2 , Cl 2 czy Br 2 . Ogrzany fosfor 
czy potas, umieszczony w ciekłym N 2 0 5 , zapala się; węgiel drzewny płonie tylko po uprzed¬ 
nim zapaleniu. Siarka pod wpływem działania pięciotlenku azotu przechodzi w dwusiar- 
czan dwunitrozoniowy (N0) 2 S 2 0 7 . Reakcje N 2 O s z kwasami opisano na str. 766. Bezwodny 
nadtlenek wodoru przeprowadza pięciotlenek azotu w kwas jednonadtlenoazotowy 
(str. 777). 

W stanie gazowym pięciotlenek azotu prawdopodobnie ma strukturę O a N—0-“N0 2 , 
która wyjaśnia przebieg reakcji pięciotlenku azotu z tlenkiem azotu. Jeżeli centralny 
atom tlenu jest zhybrydyzowany dygonalnie, to <TNON powinien wynosić 180°, a war¬ 
tość momentu dipolowego — zero. Tymczasem w roztworze czterochlorku węgla moment 
dipolowy wynosi 1,39 D, co wskażuje, że <^NON jest równy 145°. W stanie stałym N 2 0 5 
ma strukturę azotanu nitroniowego, NOgNO 3 . Długość wiązania N—O w jonie NÓ^ 
wynosi 1,15 zaś 1,24 K w jonie NO”. Struktura azotanu nitroniowego pozostaje w zgo¬ 
dzie z reakcjami otrzymywania N 2 O s , podanymi wyżej w pkt 2 i 3. 

Trójtlenek azotu, N0 3 , jest bardzo nietrwałym gazem; został wykryty jedynie dzięki 
tworzeniu charakterystycznego widma absorpcyjnego, lecz nie udało się go wydzielić. 

Powstaje on w reakcji gazowego pięciotlenku azotu z 7— 8 %-owym ozonem. Według 
Lowry’ego tworzy się wówczas niebieski gaz, którego rozkładowi w temp. 100°C towa¬ 
rzyszy zjawisko luminescencji. Roztwór wodny tego związku ma własności utleniające, 
których nie można przypisać wiązaniu nadtlenkowemu —O—O—. Z roztworu wodnego 
można wyekstrahować NO s eterem. Roztwór wodny N0 3 ulega przy przechowywaniu 
rozkładowi na kwas azotowy i tlen. Z roztworami mocnych zasad N0 3 tworzy azotany, 
azotyny i tlen. Struktura trójtlenku azotu nie jest znana. 

Sześciotlenek dwuazotu, N 2 O e , powstaje pod wpływem działania fluoru na kwas azo¬ 
towy. Prawdopodobnie jest to mieszany bezwodnik kwasowy kwasu azotowego i kwasu 
nadtlenoazotowego, O a N—O—O—NO a . Ulega on szybkiemu rozkładowi z utratą tlenu. 


Kwas podazotawy, H 2 N 2 0 2 

Zarówno kwas podazotawy, jak i jego sól sodowa mają własności wybuchowe. Otrzy¬ 
muje się go następującymi metodami: - 

1 ) działanie kwasu azotawego na hydroksyloaminę 

' HONO + H 2 NOH = HON=NOH + H 2 0 

W praktyce zamiast kwasu azotawego używa się azotynu amylu w roztworze eterowym, 
do którego dodaje się roztwór metylanu sodowego i hydroksyloaminy w alkoholu mety¬ 
lowym. Wydajność reakcji jest niewielka; 

2) utlenianie hydroksyloaminy takimi środkami, jak: CuO, Ag 2 0 lub HgO 

2H 2 NOH + 0 2 = 2H s O + H 2 N 2 0 2 

Tą metodą również otrzymuje się niskie wydajności H 2 N 2 Q 2 . * 
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Natomiast sól sodową kwasu podazotawego można otrzymać w następujący sposób: 

1) redukcja azotanu sodowego lub azotynu sodowego amalgamatem sodowym, pod¬ 
czas której wytrącają się kryształy podazotynu sodowego, 

2) ogrzewanie hydroksyloamino-N-sulfonianu sodowego z wodorotlenkiem so¬ 
dowym 

H . * 

HON^ + NaOH — HON + Na 2 S0 3 + H a O 
S0 3 Na 

2HON = H 2 N 2 0 2 

H 2 N 2 0 2 + 2Na‘OH = Na 2 N 2 0 2 + 2H a O 

3) ogrzewanie hydroksyloamino-N-benzenosulfonianu sodowego z wodorotlenkiem 
sodowym. 

Azotan srebrowy wprowadzony do wodnego roztworu podazotynu sodowego powo¬ 
duje wytrącenie się trudno rozpuszczalnej soli srebrowej o barwie kanarkowożółtej. 
Jeżeli następnie wytrąconą sól srebrową wprowadzi się do bezwodnego eterowego roz¬ 
tworu chlorowodoru, wytrąca się chlorek srebrowy, zaś kwas podazotawy pozostaje 
w roztworze. Po odparowaniu eteru pod zmniejszonym ciśnieniem kwas ten osadza się 
w odparowalniku w postaci blaszek. 

Wysuszony krystaliczny kwas podazotawy eksploduje. W roztworze jest on bardziej 
trwały, lecz z biegiem czasu rozkłada się z wydzieleniem podtlenku azotu 

h 2 n 2 o 2 = h 2 o + n 2 o 

Ester kwasu podazotawego po ogrzaniu również ulega rozkładowi 
(CH 3 CH 2 ) 2 N 2 0 2 = ch 3 ch 2 oh + ch 3 cho +. n 2 

Uwalniająca się w tej reakcji rozkładu cząsteczka N 2 wskazuje na to, że w cząsteczce 
kwasu występuje wiązanie N=N. 

Podazotyn sodowy rozkłada się wybuchowo w temp. 260°C zgodnie z równaniem 
3Na 2 N 2 0 2 = 2NaNO a + 2Na 2 0 + 2N a ' 

Podazotyny mają własności redukujące. W roztworze kwaśnym nadmanganian potasowy 
utlenia je do kwasu azotowego, zaś w roztworze alkalicznym — do azotynu sodowego. 
Należy zauważyć, że ani kwas, ani jego sole czy estry nie ulegają redukcji. H 2 N 2 0 2 jest 
słabym kwasem dwuzasadowym: K ± = 9'• 10 -18 , a K% = 1 • 10” 11 w temp. 25°C. Znane 
są kwaśne i obojętne sole barowe tego kwasu. 

Wzór cząsteczkowy kwasu potwierdzają dane uzyskane z pomiarów temperatury 
krzepnięcia jego wodnych roztworów, a także temperatury krzepnięcia roztworu estru 
dwuetylowego w benzenie. Moment dipolowy tego estru jest równy zeru, co wskazuje 
na to, że cząsteczka H 2 N 2 O a ma konfigurację trans 

C 2 H 5 ON ' 

II 

NOC 2 H 5 

Układ orbitalowy atomów azotu w podazotynie sodowym jest taki sam jak w przypadku 
dwuazanu potasowego C 6 H 5 —N=NOK, który wykazuje równięż własności wybuchowe. 
Nie zostało wyjaśnione, dlaczego zarówno kwasu podazotawego, jak i jego soli nie można 
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otrzymać działając podtlenkiem azotu na wodę lub na roztwory mocnych zasad, jak 
również nie jest wyjaśniony fakt, że H 2 N 2 0 2 nie ulega redukcji, a w szczególnie to, dlacze¬ 
go nie można go zredukować do hydrazyny. 


Kwas azotawy, HNQ 2 

Kwas azotawy jest trwały tylko w roztworze. Roztwór wodny HN0 2 otrzymuje się 
przez rozpuszczenie trójtlenku dwuazotu w wodzie lub w reakcji roztworu azotynu ba¬ 
rowego z obliczoną ilością kwasu siarkowego i odfiltrowanie wytrąconego siarczanu 
barowego. 

Stwierdzono metodami spektralnymi, że kwas azotawy może istnieć w stanie pary. 
Badania widm absorpcyjnych w podczerwieni mieszaniny H a O, NO i NO a wykazują 
istnienie linii charakterystycznych dla azotynów, a które nie występują w wymienionych 
substancjach. 

HN0 2 jest słabym kwasem: K= 4,5 • 10 -4 . W wodzie ulega łatwo rozkładowi 
2HNO, = H a O + N 2 0 3 = H a O + NO + N0 2 

n 2 o 4 + h 2 o = hno 3 + hno 2 

Kwas azotawy ma zarówno własności redukujące, jak i utleniające. W roztworze kwaś¬ 
nym takie utleniacze, jak: nadmanganian potasowy, nadtlenek wodoru i bromian sreb¬ 
rowy utleniają go ilościowo do kwasu azotowego 

AgBr0 3 + 3HNO a = 3HN0 3 + AgBr 

(W odpowiednim roztworze buforowym HNO a redukuje halogeny do jonów halogen¬ 
kowych). 

Redukcja kwasu azotawego, zależnie od użytego środka redukującego, przebiega 
różnie: 

1) HN0 2 redukuje się głównie do tlenku azotu przy użyciu takich środków reduku¬ 
jących, jak: sole żelazawe, żelazocyjanek potasowy, rtęć metaliczna w obecności kwasu 
siarkowego, jodowodór oraz kwas arsenawy. Równania tych reakcji podano na str. 751. 

2) HNO a redukuje się głównie do podtlenku azotu lub do azotu przy użyciu: 

a) soli cynawych w roztworze kwaśnym 

■ 2Sn 2+ + 2HNO a + 4H+ =' 2Sn 4 + + N a O + 3H a O 

b) kwasu azotowodorowego 

n 3 h + hno 2 = n 2 o + n 2 + h 2 o x ) 

c) związków zawierających grupę aminową 

C 2 H 5 NH 2 + HONO = C 2 H 5 OH + N 2 + H a O 
NH 2 S0 3 H + HONO = H 2 S0 4 + N 2 + H 2 0 

d) siarczków, które przeważnie utleniają się do wolnej siarki; powstają przy tym 
minimalne ilości jonów siarczanowych. 

3) HN0 2 ulega redukcji (ja^ 0 produkt końcowy powstaje hydroksyloamina) pod 

x ) Kwas azotowodorowy łiie reaguje z kwasem azotowym, dlatego powyższą reakcję można stosować 
do rozkładu azotynów względnie do oznaczania azotynów w obecności azotanów. 
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wpływem działania dwutlenku siarki w obecności węglanu sodowego. W pierwszym 
stadium reakcji kwas azotawy przechodzi w kwas hydroksyloaminodwusulfonowy: 


h * [[HSOJ- 

f HONO +2 
j [[HSOJ- 

Spośród soli kwasu azotawego najbardziej znane są azotyny metali alkalicznych, 
metali ziem alkalicznych, srebra i kadmu. Wszystkie one są rozpuszczalne w wodzie, 
a pod wpływem ogrzewania łatwo ulegają rozkładowi; sole kadmu i srebra rozkładają 
się już w temp. 100°C, a nawet poniżej tej temperatury. Kwas azotawy nie tworzy azo¬ 
tynów z wielowartościowymi kationami, takimi jak beryl lub glin. 

Jon NOcf zawiera 18 elektronów i jest izoelektronowy z ozonem i FNO. Według danych 
rentgenograficznych 5 CONO wynosi 115°, zaś długość wiązania N—O jest równa 1,24 A. 

Kwas azotawy tworzy dobrze znane pochodne organiczne należące do dwóch izo¬ 
merycznych klas związków: * 


HON' 


SOo 


S0 3 


+ H a O 


azotyny 


n 


O 


R—O—N 


i 

związki nitrowe 


O 


+/ 

R—N\ 


Ci¬ 


ążo tyn metylu nitrometan 

n O n O 

/ +/ «= 135 i 5° 

CH 3 —O—N CH 3 — 

o~ 

gaz; tt, — 12°C; ciecz; tt. 101 °C; 

moment dipolowy 2,27 D; moment dipolowy 3,19 D; 

długości wiązań: C—Q 1,44 A; długości wiązań: C—N 1,47 A; 
N—O 1,37 A; N=0 1,22 A N—O 1,22 A. 


Azotyny alkilowe otrzymuje się w wyniku działania odpowiedniego alkoholu na kwaśny 
roztwór azotynu sodowego. Są to związki lotne, charakteryzujące się przyjemnym za¬ 
pachem; w temperaturze pokojowej są cieczami. Związki nitrowe powstają przez dzia¬ 
łanie azotynu srebrowego na odpowiedni jodek alkilu. Temperatury wrzenia związków 
nitrowych są o ok. 100°C wyższe w porównaniu z temperaturami wrzenia odpowiednich 
azotynów. Mają one również większe wartości stałych dielektrycznych (np. dla C a H 5 NOo 
w temp. 25°C stała ta wynosi 37, zaś dla C 6 H 5 N0 2 — 35). Związki nitrowe nie są jednak 
dobrymi rozpuszczalnikami dysocjującymi. Moment dipolowy grupy NO a wynosi ok. 
3,0 • 10 ~ 18 D. 

Pierwszorzędowe i drugorzędowe nitrozwiązki parafin zachowują się jak pseudo- 
kwasy: 

O o o 

CH 3 —v*CH 2 —== CH 2 ~N^ +H+ 

O O—H O 

K = 4,1 • 10- 5 . 
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Kwas jednonadtlenoazotawy, HOONO, znany jest tylko w roztworze. Otrzymuje się 
go przez działanie nadtlenku wodoru na kwas azotawy. 

Kwas azotowy, HNO s 

Kwas azotowy jest bezbarwną, dymiącą cieczą; tt. —41,5°C; tw. 86°C; w tempera¬ 
turze wrzenia następuje rozkład kwasu. Gęstość HN0 3 w temp. 15°C wynosi 1,5241. 
Otrzymuje się go następującymi metodami: 

1) destylacja azotanu potasowego ze stężonym kwasem siarkowym; 

2) katalityczne utlenianie amoniaku: ' 

4NH 3 + 50 a - 4NO +, 6H 2 0 ZlH- -304,6 kcal 

Ochłodzony tlenek azotu utlenia się w obecności nadmiaru powietrza do czterotlenko 
azotu, który reaguje z wodą zgodnie z reakcjami 

N 2 0 4 + 2H a O = HN0 2 + H 3 0+ N0 3 

2HNO a = H 2 0 + NO + NO s 
2NO + 0 2 - N 2 0 4 

Otrzymany produkt stanowi wodny roztwór kwasu azotowego zawierający 50—60% 
HN0 3 . Destylacja wodnych roztworów kwasu azotowego, o różnych stężeniach prowadzi 
ostatecznie do otrzymania mieszaniny azeotropowej zawierającej 68% kwasu i mającej 
stałą temperaturę wrzenia; w wyniku destylacji tej mieszaniny ze stężonym kwasem siar¬ 
kowym otrzymuje się 98%-owy roztwór HN0 3 . Czysty kwas azotowy można uzyskać 
z 98%-owego roztworu przez krystalizację w temp. —42°C. 

Czysty, ciekły kwas azotowy, otrzymany przez stopienie kryształów HN0 3 , nie składa 
się z tworów cząsteczkowych jednego rodzaju. Cząsteczka kwasu azotowego jest bowiem, 
podobnie jak cząsteczka wody, donorem i akceptorem protonów. Cząsteczki HN0 3 ule¬ 
gają więc dysocjacji w następujący sposób 

O O OH 

+ / + y + y 

HO—+HO—>HO-+ NO; . (1) 

^ O w o ■ . w o 

Kation HgNOg może więc dysocjować zgodnie z równaniem 

OH 

HO—^ NO+ + H a O (2) 

n O v 

W temp. —40°C stopień dysocjacji czystego kwasu azotowego, zjonizowanego w powyższy 
sposób, wynosi 3,5%. W przypadku kwasu rozcieńczonego zwiększone jest stężenie wody, 
co przesuwa położenie równowagi w lewo, a obecność cząsteczek wody przywraca cząstecz¬ 
kom kwasu azotowego ich funkcję akceptorów protonów. Kation (HO) 3 NO + reaguje 
zatem w myśl reakcji 

OH 

HO—+ II 2 0 = H 3 0+ + HN0 3 

' \ 

"O 
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przy czym równowaga rozcieńczonego roztworu wodnego HN0 3 ustala się zgodnie z rów¬ 
naniem 

HN0 3 + H a O ^ H s O+ + NO; (3) 

Reakcje te nie zachodzą w przypadku, gdy wolny kwas 

O-H 
+/ \ 

HO—N^ 

* < O-H 


lub jon NO 3 są hydratowane. 

Stosunki ilościowe pomiędzy tworami cząsteczkowymi i jonowymi, występującymi 
w wodnym roztworze kwasu azotowego, można określić na podstawie pomiarów pręż¬ 
ności par i wartości współczynnika van ? t Hoffa L Niektóre z uzyskanych wyników po¬ 
dano w tabl. 19.11. 


Tablica 19.11 

Stosunki ilościowe pomiędzy tworami cząsteczkowymi i jonowymi występującymi w wodnym roztworze 

HN0 3 


Stężenie kwasu azotowego 
w roztworze wodnym, 

% wag. 

Liczba moli każdego z tworów powstałych ze 100 moli HNO s w roztwo¬ 
rze wodnym 

no 2 oh 

(H 3 0+)(NO;) 

hno 3 ,h 2 o 

h 2 o 

94,5 

80 

0,3 

19 

1 

65 

3 

12 

85 

34 


W oparciu o wyżej wymienione możliwości dysocjacji kwasu azotowego można wytłu¬ 
maczyć następujące dwie własności stężonych wodnych roztworów HN0 3 : 

1) Minimum przewodnictwa elektrycznego występuje dla mieszaniny 97% bezwodnego 

kwasu azotowego i 3% wody. Spowodowane to jest tym, że dodanie wody do bezwodnego 
kwasu azotowego powstrzymuje dysocjację czystego kwasu według równań ( 1 ) i ( 2 ), 
zaś dodanie większej ilości wody sprzyja dysocjacji roztworu zgodnie z równaniem (3). 
Dla określonego stopnia rozcieńczenia liczba jonów występujących w roztworze powinna 
więc osiągać minimum. . 

2) Pomiary widm absorpcyjnych w nadfiolecie dla 80—100%-owego kwasu azoto¬ 
wego wykazują brak pasma o długości fali 3015 A charakterystycznego w przypadku 
obecności jonów N0 3 czy [N0 3 ,H 2 0], natomiast można wykryć pasma o długości fali 
2600 A przypisywane obecności [ON(OH)j|l. Pasma tego nie wykryto w widmie N 2 O s 
w roztworze takich rozpuszczalników, jak: kwas octowy, bezwodnik octowy lub cztero¬ 
chlorek węgla. Wynika z tego, że pasmo to nie pochodzi od N0 3 czy N0 3 . 

Przy dodawaniu bezwodnego HN0 3 do innego, lecz słabszego kwasu, kwas azotowy 
zachowuje się jak donor protonów 

HN0 3 + H a O = H s O + + NO; 

Jeżeli zaś dodajemy HN0 3 do mocniejszego kwasu, wówczas kwas azotowy działa jak 
akceptor protonów. Przypadek ten zachodzi w roztworze kwasu nadchlorowego 
hno 3 + hcio 4 = (HO) 2 NO+ + CIO; = NO+ + h 2 o + CIO; 

H 2 0 -f HCIO 4 = H 3 O+ + CIO; 


773 





Podobne reakcje przebiegają również w roztworze kwasu siarkowego 

HNO 3 + H 2 S 0 4 - (HO) 2 NO + + HSOI - NO+ + H a O + HSOJ V 
H a O + H 2 S0 4 - H 3 0+ + HSO 4 

Budowa cząsteczki kwasu azotowego. W stanie pary cząsteczki HN0 3 są mono- 
meryczne. Z pomiarów dyfrakcji elektronów wynika, że taka cząsteczka HN0 3 ma bu¬ 
dowę płaską o następujących wymiarach: 



Natomiast w stanie krystalicznym w temp. —42°C ustalono rentgenograficznie następu¬ 
jącą budowę: 



Własności chemiczne kwasu azotowego. Już w temperaturze pokojowej czysty kwas 
azotowy ulega dysocjacji termicznej 

2HN0 3 ^ H a O + N 2 O s ’ 

2N 2 0 5 v^2N 2 0 4 + O a 

Podczas ogrzewania czystego kwasu azotowego następuje wydzielenie produktów ga¬ 
zowych: tlenu i dwutlenku azotu, pozostałość zaś wzbogaca się w wodę aż do osiągnię¬ 
cia stężenia odpowiadającego składowi mieszaniny azeotropowej, wykazującej maksimum 
temperatury wrzenia 1 ). Ciekły kwas azotowy miesza .się z wodą we wszystkich stosunkach, 
a rozpuszczanie HN0 3 w wodzie prowadzi do utworzenia dwóch hydratów, HN0 3 ,3H 2 0 
(tt. — 18,5°C) i HN0 3 ,H 2 0 (tt. —37,7°C). 

Kwas azotowy jest mocnym kwasem jednozasadowym; reaguje on z wodorotlenkami 
i węglanami tworząc sole. Jest on silnym utleniaczem. Substancje organiczne, jak trociny 
lub terpentyna, umieszczone w HN0 3 , zapalają się. Kwas azotowy utlenia takie nie¬ 
metale, jak: fosfor, siarka czy jod do ich kwasów tlenowych. Cyna utlenia się do uwod- 

*) Maksimum temperatury wrzenia (121°C) przypada dla mieszaniny zawierającej 68 % kwasu azo¬ 
towego; ciężar właściwy 1,414. 
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nionego tlenku cynowego. W roztworze kwasu solnego HN0 3 utlenia chlorek cynawy 
do chlorku cynowego, sam zaś redukuje się do hydroksyloaminy i amoniaku. 

Siarczan żelazawy i rtęć metaliczna w obecności stężonego kwasu siarkowego redu¬ 
kują prawie ilościowo kwas azotowy do tlenku azotu (por. równania na str. 751). Miesza¬ 
nina kwasu azotowego i kwasu siarkowego (str. 774) zawiera jon nitroniowy, który prawdo¬ 
podobnie bierze udział w tych reakcjach utleniania. Stwierdzono, że reakcję nitrowania 
związków aromatycznych mieszaniną HN0 3 i H 2 S0 4 inicjuje przyłączenie jonu nitro- 
niowego do atomu węgla w pierścieniu benzenowym. 

Działanie kwasu azotowego na metale. Ani rozcieńczony, ani stężony kwas azotowy 
nie atakuje takich metali, jak: rod, tantal, iryd, platyna i złoto. Stężony kwas azotowy 
pasywuje chrom i żelazo na, działanie innych reagentów, jak np. na działanie roztworu 
siarczanu miedziowego, który w normalnych warunkach atakuje te metale. Na zimno 
HN0 3 bardzo powoli działa na glin. Pozostałe metale z różną szybkością ulegają reakcji 
z kwasem azotowym. Cyna, arsen, antymon, molibden i wolfram przechodzą w tlenki, 
inne metale — w azotany. Powstawanie innych produktów reakcji niż tlenków czy azo¬ 
tanów metali, zależy od charakteru samego metalu, temperatury i stężenia kwasu azoto¬ 
wego. Produktami reakcji mogą być jedna lub więcej substancji następujących: kwas 
azotawy, dwutlenek azotu, tlenek azotu, podtlenek azotu, wolny azot, hydroksyloamina 
lub amoniak; w przypadku działania bardzo rozcieńczonego kwasu azotowego na magnez, 
mangan lub cynk powstaje cząsteczkowy wodór. W przypadku metali mających wartości 
normalnych potencjałów utleniających mniejsze od potencjału reakcji 

H 2 = 2H+ + 2e 

pod wpływem działania kwasu azotowego powstają takie produkty jak: wodór, azot, 
amoniak, hydroksyloamina lub podtlenek azotu, zaś metale o większym potencjale oksy- 
dacyjno-redukcyjnym wykazują tendencję uwolnienia z HN0 3 dwutlenku azotu łub tlenku 
azotu. W tabl. 19.1.2 podano potencjały normalne niektórych metali. 


Tablica 19.12 

Wartości normalnych potencjałów Utleniających niektórych metali w temp. 25°C (|H 2 = H + +e; po¬ 
tencjał elektrody wodorowej = 0,00) 


A 

Reakcje elektrodowe 

Normalny potencjał 
utleniający, Y 

B 

Reakcje elektrodowe 

Normalny potencjał 
utleniający, Y 

Mg = Mg 2+ +2e 

-2,4 



Mn'= Mn 2+ +2e 

-1,1 

Bi = Bi 3+ +3e 

+0,23 

Zn = Zn 2+ +2<? 

“0,76 

Cu = Cu + +e 

+0,5 

Cr = Cr 2+ +2e 

“0,6 

Ag = Ag + +e 

+0,8 

Fe = Fe 2+ +2e 

-0,44 

Hg = Hg 2 ++2 f ? 

+0,86 

Cd = Cd 2 ++2e S 

“0,4 

Au = Au + +e 

+ 1,5 

Sn = Sn 2+ +2e 

“0,13 

Fe 2+ = Fe 3+ +e 

+0,74 

Pb = Pb 2 ++2e 

“0,12 




Nie bez podstawy przypuszcza się, że pierwotna reakcja metali, zamieszczonych w ko¬ 
lumnie A tabl. 19.12, z kwasem azotowym polega na przeniesieniu elektronów od metalu 
do jonów hydronowych. W ten sposób potencjalnie uwolniony wodór może redukować 
we wtórnej reakcji kwas azotowy do kwasu azotawego, a ostatecznie do amoniaku. 
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Ustalono doświadczalnie, że na przebieg reakcji metali, zamieszczonych w kolumnie B 
tabl. 19.12, z kwasem azotowym ma bardzo znaczny wpływ obecność kwasu azotawego. 
Stwierdzono również, że miedź nie reaguje z kwasem azotowym zawierającym mocznik 
lub nadtlenek wodoru, bowiem związki te rozkładają kwas azotawy w chwili jego po¬ 
wstawania. Jeżeli umieścimy próbkę miedzi w kwasie azotowym i poddamy ją szybkiemu 
wirowaniu, kwas ten będzie bardzo słabo atakował miedź, ponieważ szybki ruch próbki 
nie pozwala na gromadzenie się cząsteczek kwasu azotawego na jej powierzchni. Jeżeli 
pozostawimy próbkę miedzi w kontakcie z czystym kwasem azotowym, to początkowe 
oddziaływanie jego na metal jest słabe, lecz ze wzrostem stężenia kwasu azotawego szyb¬ 
kość reakcji gwałtownie wzrasta. Szybkość reakcji zależy od stężenia kwasu azotawego. 
Bizmut i srebro zachowują się w większości przypadków podobnie do miedzi. Wpływ 
kwasu azotawego na rozpuszczanie się magnezu i kadmu w kwasie azotowym jest wręcz 
przeciwny: hamuje on mianowicie oddziaływanie HNO s na te metale. 

W mieszaninie kwasu azotowego i azotawego istnieje wiele tworów jonowych i cząstecz¬ 
kowych, dlatego wcale nie wynika, że powodem różnego działania kwasu azotowego na 
niektóre metale jest właśnie kwas azotawy. Może to być spowodowane powstawaniem 
jonu nitrozoniowego w wyniku działania kwasu azotowego na kwas azotawy 

6HNO3 + 6HNO a = 6(HO) 2 N+ + 6NO3 (19.1) 

6(HO) 2 N + = 6H 2 0 + 6NO + (19.2) 

jon nitrozoniowy może bowiem odgrywać ważną rolę. Znane są przecież jego własności 
akceptorowe w stosunku do elektronów, wobec czego pierwsze stadium reakcji z miedzią 
może przebiegać następująco: 

6 Cu + 6 NO+ = 6 Cu+ + 6 NO (19.3) 

Jedną trzecią powstałej w ten sposób ilości NO utlenia kwas azotowy do dwutlenku azotu, 
który w reakcji z wodą daje mieszaninę HNO a i HNO s ; w rezultacie połowa ilości zu¬ 
żytego w reakcji (19.1) kwasu azotawego zostaje zregenerowana 

2NO + 2HNO s = 2HNO s + 2N0 2 (19.4) 

2NO a + H a O = HN0 2 + HNO 3 (19.5) 

Druga połowa ilości HN0 2 regeneruje się podczas utleniania jonu miedziawego do jonu 
miedziowego 

6 CuNO s + 6 HNO 3 = 6Cu(N0 3 ) 2 + 6 H * (19.6) 

6 H + 3HN0 3 = 3HNO a + 3H a O (19.7) 

Łącząc wszystkie reakcje od (19.1) do (19.7), uzyskuje się dobrze znaną reakcję 

3Cu + 8HNO3 = 2NO -f 3 Cu(N0 3 ) 2 + 4H a O (19.8) 

Ścisłość, z jaką spełnione jest równanie (19.8) w poszczególnych doświadczeniach, za¬ 
leży (zgodnie z podaną wyżej interpretacją) od stosunku ilości tlenku azotu uwalnianego 
w reakcji (19.3) do ilości NO pozostającej w układzie na skutek reakcji (19.4) i (19.5). 
Jeżeli stosunek ten wynosi więcej niż 1/3, ilość kwasu azotawego nagromadzającego się 
w roztworze wzrasta. 

Inhibitujące działanie kwasu azotawego na rozpuszczanie magnezu i kadmu w kwasie 
azotowym można również wytłumaczyć pośrednim działaniem jonu nitrozoniowego. 
Jeżeli w początkowym stadium reakcja przebiega wg równania 

Mg + 2NO+= Mg 2+ + 2NO 
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zaś tlenek azotu nie uchodzi w postaci gazu, lecz zostaje zaadsorbowany na powierzchni 
metalu, wówczas powoduje to zahamowanie reakcji przechodzenia magnezu do roztworu. 

Pasywację żelaza i chromu, wywołaną przez zanurzenie tych metali w stężonym kwasie 
azotowym, oraz małą szybkość rozpuszczania się glinu w tym kwasie; można wytłumaczyć 
tworzeniem się jednocząsteczkowej warstewki tlenku na powierzchni metalu lub też ad¬ 
sorpcją cząsteczek tlenku azotu lub dwutlenku azotu na tej powierzchni. Każda wysu¬ 
wana, interpretacja mechanizmu działania kwasu azotowego na metale, poza wyjaśnieniem 
roli kwasu azotawego, powinna również tłumaczyć, dlaczego zwiększa się szybkość roz¬ 
puszczania palladu w kwasie azotowym, o ile przez roztwór przepuszcza się powietrze 
lub tlen, oraz dlaczego kadm, bardzo szybko rozpuszczający się zarówno w dość stężonym, 
jak i rozcieńczonym kwasie azotowym, nie ulega reakcji pod wpływem działania kwasu 
azotowego o stężeniu powyżej 83% — w przypadku gdy kadm kontaktuje się z platyną. 

Kwas jednonadtlenoazotowy, H00N0 2 , jest związkiem krystalicznym łatwo wybu¬ 
chającym, o zapachu podobnym do zapachu kwasu podchlorawego. Otrzymuje się go 
przez działanie bezwodnym nadtlenkiem wodoru na pięciotlenek azotu. 

K w a s a z 0 T 0 wodorowy, N 3 H 

Kwas azotowodorowy jest trującą cieczą o przykrym zapachu, łatwo ulegającą wy¬ 
buchowi; tt. — 80°C, tw. +37°C. Otrzymuje się go przez utlenianie hydrazyny takimi 
czynnikami, jak azotyn sodowy, azotyn etylu czy trójchlorek azotu. Ogólnie reakcję tę 
można przedstawić następująco: 

3N 2 H 4 + 50 = 2N 3 H + 5H a O 

Azydki metali alkalicznych można otrzymać jedną z trzech następujących metod: 

1) Działanie azotanu na amidek metalu 

KN0 3 + 3KNH 2 = KN 3 + 3K0H + NH 3 

Reakcja ta ma przebieg burzliwy, prawie wybuchowy w przypadku dodawania azotanu 
do stopionego amidku w temp. 175°C. Reakcja zachodzi również w bezwodnym roz¬ 
tworze amoniaku w temp. 90—100°C. W tych warunkach wydajność reakcji wynosi 
w przypadku soli sodowej 16%, zaś 75% w przypadku soli potasowej i 80% w przypadku 
spli ołowiawej. 

2) Działanie podtlenku azotu na amidek metalu w temp. 190°C 

N—N—O + NH 2 = (N—N—N)“ + H a O (19.9) 

W celu otrzymania azydku os ^dwego najdogodniej jest wytworzyć amidek sodowy prze¬ 
puszczając amoniak nad sodem znajdującym się w łódeczce porcelanowej, którą z kolei 
umieszcza się w rurze z trudno topliwego szkła i ogrzewa do temp. 150—250°C. Następ¬ 
nie zamiast amoniaku przepuszcza się strumień podtlenku azotu, a w rurze utrzymuje 
temperaturę 190°C. Wydzielona zgodnie z równaniem (19.9) para wodna reaguje z amid- 
kiem sodowym 

NaNH 2 , + H 2 0 = NaOH + NH 3 

przy czym wydziela się amoniak. Wydajność reakcji wynosi 90%. 

W celu otrzymania wolnego kwasu, mieszaninę azydku sodowego i wodorotlenku 
oddestylowuje się z rozcieńczonym kwasem siarkowym, zaś roztwór N 3 H pozostaje. 
Można go oczyścić przez frakcjonowaną destylację, odwodnić chlorkiem wapniowym 
i ponownie przedestylować. Operacje te są jednak bardzo niebezpieczne. 
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3) Przepuszczenie aktywnego azotu przez cienką warstewkę sodu metalicznego. Po- I 
czątkowo tworzy się azotek, lecz prawie natychmiast przechodzi on w azydek. I 

Kwas azotowodorowy łatwo rozpuszcza się w wodzie. Jest on nieco mocniejszym § 
kwasem niż kwas octowy (K = 2,8 • 10 -5 ). Jego wodne roztwory łatwo rozpuszczają ,| 
żelazo, cynk, miedź tworząc azydki; uwalnia się przy tym azot i amoniak 

Zn + 3HN S = Zn(N 3 ) 2 + N 2 + NH S | 

Roztwór kwasu azotowodorowego jest dość trwały, jednak w obecności czerni platynowej : | 
ulega następującej reakcji: 

hn 3 + h 2 o = h 2 noh + n 2 1 

W ten sposób rozkłada się on także pod wpływem działania światła. , 

Kwas azotowodorowy ulega zarówno redukcji, jak i utlenieniu. Wodór w obecności f 
palladu redukuje go do amoniaku. Cynk i kwas siarkowy bez udziału katalizatora redu¬ 
kują HN 3 do NH 3 , N 2 H 4 i N 2 . Wraz ze wzrostem temperatury rośnie stosunek N 2 H 4 
do N 2 , powstających w tej reakcji. Utlenianie HN 3 zachodzi w sposób ilościowy pod wpły¬ 
wem działania jonu cerowego 

2Ce 4 ++ 2N 3 H = 2Ce 3 ++ 3N 2 + 2H+ 

oraz kwasu podchlorawego 

HOC1 + HN 3 = C1N 3 + H a O 
C1N 3 + HN 3 = HC1 + 3N 2 

zaś pod wpływem działania kwasu azotawego w pewnych warunkach również w sposób 
ilościowy 

hno 2 + hn 3 = n 2 + n 2 o + h 2 o 

Kwas azotowodorowy miareczkuje się azotynem sodowym wobec chlorku żelazowego 
jako wskaźnika: Fe(N 3 ) 3 ma barwę czerwoną, którą można obserwować w środowisku 
kwaśnym. Można go również miareczkować jodem W obecności tiosiarczanu, siarczynu 
lub CS 2 jako katalizatorów 

J 2 + 2HN 3 — 2HJ + 3N 2 . 

HN 3 utlenia się również pod wpływem działania nadmanganianu potasowego, jednakże 
nie w sposób ilościowy. 

Azydki. Azydki metali alkalicznych oraz metali ziem alkalicznych są związkami jo¬ 
nowymi, natomiast azydki miedziowców i cynkowców oraz innych metali przejściowych 
wykazują zarówno jonowy, jak i kowalentny charakter. Wreszcie azydki halogenów 
i związki z rodnikami organicznymi mają charakter kowalentny. Azydki o charakterze 
kowalentnym są bardzo niebezpiecznymi związkami wybuchowymi, podczas gdy azydki 
metali alkalicznych własności tych nie mają, a pod wpływem ogrzewania rozkładają się 
bez wybuchu. Azydek sodowy jest bezbarwnym ciałem krystalicznym; podczas destylacji 
z kwasem siarkowym tworzy on kwas azotowodorowy, zaś ogrzany do temp. 150—300°C 
ulega rozkładowi w sposób ilościowy dając sód i azot. Dzięki podobnemu przebiegowi 
reakcji azydek barowy ma zastosowanie jako- źródło czystego azotu. Podczas ogrzewania 
NaŃ 3 z sodem metalicznym powstaje azotyn sodowy (str. 459); jeżeli zaś ogrzeje się NaN 3 
z azotanem sodowym, wówczas utworzy się tlenek sodowy, Na 2 0, i azot, natomiast ogrze¬ 
wanie z węglanem barowym prowadzi do uzyskania cyjanku barowego. 

Azydki srebra, ołowiu i rtęci(I) są nierozpuszczalne i można je otrzymać przez wpro¬ 
wadzenie soli odpowiedniego metalu do roztworu azydku sodowego. Azydki wymienio- 


nych metali gwałtownie wybuchają przy uderzeniu. Azydek ołowiawy, Pb(N 3 ) 2 , znajduje 
zastosowanie jako środek inicjujący (detonator) w przemyśle materiałów wybuchowych. 
Omawiany związek jest lepszy od piorunianu rtęci(II), ponieważ zachowuje swe własności 
użytkowe w czasie przechowywania, pod warunkiem, że nie styka się z dwutlenkiem 
węgla lub siarkowodorem, oraz dlatego, że maksimum prędkości detonacji (4500 m/sek) 
osiąga się szybciej niż w przypadku użycia piorunianu rtęci(II). 

Do kowalentnych związków o własnościach wybuchowych można, zaliczyć sam kwas 
azotowodorowy, jego pochodne organiczne, azydki halogenów oraz sole metali przejścio¬ 
wych zachowujących się w pewnym stopniu jak związki kowalentne z powodu polaryzu¬ 
jących własności kationu. 

Azydek chloru, C1N 3 , jest niebezpiecznym gazem wybuchowym, powstającym przez 
zakwaszenie mieszaniny azydku sodowego z podchlorynem sodowym za pomocą kwasu 
borowego lub octowego. Azydek bromu, BrN 3 , stanowi wybuchową ciecz o barwie po¬ 
marańczowej, otrzymywaną z bromu i azydku sodowego. W wodzie BrN 3 ulega hydro¬ 
lizie z wytworzeniem bromu i azotu. Azydek jodu, JN 3 , tworzy ciało stałe o własnościach 
wybuchowych, barwy jasnożółtej. Otrzymuje się go działając jodem na azydek srebrowy. 
Azydek cyjanu, CNN 3 , jest ciałem stałym o temperaturze topnienia 40,3°C. 

Budowa kwasu azotowodorowego i azydków, Jon N~. Na podstawie badań rentgeno- 
graficznych ustalono, że jon N^" ma budowę liniową. Określono również strukturę krysta¬ 
liczną oraz zmierzono długość wiązań N—N dla następujących azydków: Na — 1,15 A; 
K — 1,16 A; NH 4 — 1,17 A; Ag — 1,18 A; Sr — 1,12 A. Przyjęto, że obie długości wią¬ 
zań N—N w jonie azydkowym są sobie równe. Zgodnie z teorią wiązań walencyjnych 

— + — + ? “ 

dla jonu N^ występuje rezonans trzech form kanonicznych: :N—N—N:; :N—N—Ń : 

e • 7Z . . . UT a . 

i ^N—N—N: . 

a a JT 

Kowalentna grupa N 3 . Na podstawie badań azydku metylu metodą dyfrakcji elektro¬ 
nów Pauling i Brockway określili, że w cząsteczce 

N—N—N 

/ 

H S C 

długości wiązań wynoszą: 1,47 A dla C—N; 1,26 A dla N—N; 1,10 A dla N—N (od¬ 
dalonego od C); <£CNN = 135±15°. Na podstawie widma kwasu azotowodorowego 
w podczerwieni Herzberg wyciągnął wniosek, potwierdzony następnie przez Eystera, 
że długości wiązań w cząsteczce kwasu • 

N—N—N 

/ 

H 

wynoszą: 1,01 A dla H—N; 1,24 A dla N—N; 1,13 A dla N—N (oddalonego od H); 
<^ HNN= 111°. Zgodnie z teorią wiązań walencyjnych dla azydku metylu zachodzi 

r. + ^ .. + n - 

rezonans dwóch form kanonicznych: H 3 C—N—N—N: i H 3 C—N—-N—N:. 

Długości wiązań, zarówno w jonie, jak i w grupie kowalentnej, są niewielkie. Rząd 
wiązania N—N w jonie wynosi 2, a długość wiązania N—N jest równa ok.’l,15 A, pod¬ 
czas gdy długość wiązania N=N przepowiedziana przez Paulinga wynosi 1,28 A. W azydku 
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metylu rząd wiązania N—N sąsiadującego z grupą metylową wynosi 1,5, zaś w bardziej i 
odległym wiązaniu N—N równy jest 2,5. Długości tych wiązań N—N odpowiednio wy- Ą 
noszą 1,25 A i 1,12 A, zaś wg wartości przepowiedzianych przez Paulinga powinny być 
ok. 1,38' A i 1,22 A. f 

Niektóre związki zawierające grupę CN. W następujących związkach: cyjan 

N-^-C—C—-N, cyjanowodór H—C-^-N, nitryle X—C^-N oraz izonitryle X—N~C, atom 

azotu związany jest wiązaniem potrójnym. Związki te, jako równie interesujące ze wzglę¬ 
du na obecność atomów węgla, omówiono na str. 661—664. 


Związki azotu zawierające niezlokalizowane wiązania 'ń *' 

Atom azotu uczestniczy w układzie orbitalowym niezlokalizowanych wiązań ut w ta¬ 
kich przypadkach, gdy jest członem pierścienia zawierającego również atomy boru lub 
tlenu oraz, być może, atomy fosforu. Poniżej zamieszczono przykłady takich związków, 
zaznaczając w ich wzorach jedynie wiązania er oraz wolne pary elektronowe; pominięto 
natomiast niezlokalizowane wiązania uz. 
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azotek boru (str. 570) 
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Cl N Cl 


H 

borazol (str. 571) 


chlorek fosfonitrylu (str. 831) 


We wszystkich wymienionych wyżej związkach atom azotu jest zhybrydyzowany trygo- 
nalnie. W pirydynie, chinolinie i podobnych związkach jeden z trygonalnych orbitalów 
jest obsadzony przez wolną parę elektronową, natomiast w azotku boru i borazolu wszy- 
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stkie orbitale trygonalne atomów azotu są orbitalami wiążącymi obsadzonymi przez 
wspólne pary elektronowe. 

Pirydyna. Pirydyna jest cieczą o przenikliwym zapachu, tw. 115°C. Można ją przed¬ 
stawiać jako pochodną benzenu, w którym jedną grupę C—H zastępuje atom azotu. 
Jeden z trygonalnie zhybrydyzowanych orbitalów atomu azotu obsadzony jest przez 
wolną parę elektronową, która może być oddana jonowi wodorowemu Ht. Ten właśnie 
fakt wyjaśnia zdolność mieszania się pirydyny z wodą oraz łatwość tworzenia trwałych 
soli krystalicznych typu chlorku amonowego: 
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Z drugiej strony pirydyna wykazuje pewne podobieństwo do benzenu, zarówno pod wzglę¬ 
dem własności fizycznych, jak chemicznych. Jest ona trwała i odporna na działanie che¬ 
miczne. Pirydyna nie ulega działaniu takich czynników chemicznych, jak: wrzący kwas 
azotowy, wodny roztwór kwasu chromowego lub nadmanganian potasowy. Trudno 
reaguje z halogenami i kwasem siarkowym dając produkty podstawienia. Bezwodny alko¬ 
hol etylowy i sód redukują pirydynę do piperydyny C 5 NH n , zaś jodowodór w temp, 
300°C redukuje ją do pentanu i amoniaku. 

Związki cyjanurowe. Większość nitryli, łącznie z chloronitrylami, bromonitrylami 
oraz nitrylami zawierającymi pierścień benzenowy, lecz z wyjątkiem kwasu cyjanowego, 
ulega polimeryzacji tworząc związki cyjanurowe. Chlorek kwasu cyjanurowego, tt. 154°C, 
ulega rozkładowi pod wpływem działania wody w temp. 125°C dając kwas cyjanurowy, 
który może mieć jedną z następujących struktur: 


O 

Ł. 

• \ 

H—N: :N—H 


C C 
ONO 


OH 

i 

C 

/ \ 

:N N: 


C C 

/ \ / \ 

HO N OH 


I 

H 

I II 


Wyniki badań rentgenograficznych kwasu w stanie stałym potwierdzają strukturę I, 
lecz znane są estry obu form. Struktura II zawiera uogólniony układ orbitalów n. 


Klasa 4. Związki zawierające tetraedrycznie 
zhybrydyzowany atom azotu 

Tetraedrycznie zhybrydyzowany atom azotu, zdolny do utworzenia czterech wiązań <7, 
występuje w jonie amonowym, [NH^]. W amoniaku i wielu innych związkach występuje 
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również tetraedrycznie zhybrydyzowany atom azotu, który tworzy trzy wiązania a , zaś 
czwarty zhybrydyzowany orbital obsadzony jest przez wolną parę elektronową. W jonach 
[NOJ 2- i [Tol 3 N] + (gdzie: Tol — tolil, CH 3 C 6 H 4 ) jeden z hybrydowych orbitalów tetra¬ 
edrycznie zhybrydyzowanego atomu azotu jest obsadzony przez jeden niesparowany 
elektron. 


Amoniak 

Amoniak występuje w postaci bezbarwnego gazu, bezbarwnej cieczy lub ciała sta¬ 
łego podobnego do lodu. Czysty amoniak otrzymuje się przez redukcję ogrzanego wod¬ 
nego roztworu azotanu czy azotynu sodowego, zawierającego wodorotlenek sodowy, 
za pomocą cynku metalicznego, glinu lub stopu Deyarda (Cu — 50%, Al — 45%, Zn — 5%) 

. NaN0 3 + 4Zn + 7NaOH = NH 3 + 4Na 2 ZnO a + 2H 2 6 ] 

Reakcja jest ilościowa i służyć może do oznaczania stężenia azotanów czy azotynów 
w roztworze wyjściowym, o ile oznaczy się ilość wywiązanego NH 3 . 

Amoniak można otrzymać w dogodny sposób albo przez ogrzewanie mieszaniny 
chlorku amonowego z bezwodnym wodorotlenkiem wapniowym (suche wapno gaszone), 
albo przez ogrzewanie stężonego wodnego roztworu amoniaku o ciężarze właściwym 
0,880. W celu osuszenia przepuszcza się amoniak nad tlenkiem wapniowym. Na skalę 
przemysłową amoniak otrzymuje się w procesie Habera metodą bezpośredniej syntezy 
z wodoru i azotu w obecności żelaza jako katalizatora. Stosowana w tym procesie tem¬ 
peratura wynosi ok. 500°C, a ciśnienie waha się w granicach 200—1000 Atm. 

Amoniak w stanie gazowym. Niektóre własności fizyczne amoniaku scharakteryzowano 
w tabl. 19.13. Ciepło tworzenia NH 3 z atomów oraz ciepło tworzenia z wodoru i azotu 
cząsteczkowego podano w poniższych równaniach: 

N + 3H = NH 3 AH a = —278,7 kcal 

-jN 2 + 1~H 2 = NH 3 AH = -11,0 kcal (w temp. 20°C) 

Podczas ogrzewania amoniak ulega dysocjacji. Częściowo rozkłada się on również pod 
wpływem wyładowań elektrycznych; ustala się przy tym stan równowagi, w którym ilości 
reagentów wynoszą: 6% NH 3 , zaś 94% H 2 i N 2 . Ten sam stan równowagi ustala się po 
przepuszczeniu iskry elektrycznej przez mieszaninę azotu i wodoru. Amoniak nie pali 
się w powietrzu, natomiast reakcja spalania NH 3 zachodzi w atmosferze tlenu. Mieszanina 
amoniaku z tlenem eksploduje tworząc parę wodną i niektóre tlenki azotu; jeżeli jednak 
uprzednio za pomocą wyładowań elektrycznych rozłoży się amoniak w maksymalnym 
stopniu, wówczas produktami utlenienia są tylko para wodna i.azot. W obecności ogrza¬ 
nego katalizatora platynowego z mieszaniny amoniaku i tlenu lub amoniaku i powietrza 
tworzy się para wodna i tlenek azotu. Mieszanina amoniaku i powietrza o zawartości 
22% NH 3 wybucha po spowodowaniu jej zapłonu, o ile początkowe ciśnienie jest równe 
1 Atm. Wzrost ciśnienia powoduje rozszerzenie się zakresu stężeń mieszanin wybuchowych 
NH 3 z powietrzem. 

Amoniak redukuje wiele tlenków metali, takich jak tlenek ołowiawy i tlenek miedziowy. 
W reakcjach tych prócz metalu powstaje para wodna, azot oraz niewielkie ilości tlenku 
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azotu. W warunkach specjalnych (str. 798) amoniak utlenia się do hydrazyny. Chlor 
(użyty bez nadmiaru) daje z amoniakiem azot i chlorek amonowy 

2NH 3 + 3C1 2 = N 2 + 6HC1 
6HC1 + 6 NH 3 = 6 NH 4 CI 

Jeżeli reakcję prowadzi się przy nadmiarze chloru, wówczas tworzy się trójchlorek azotu 

2NH 3 + 6C1 2 = 2NC1 3 + 6HC1 


Przy przepuszczeniu amoniaku nad węglem w temp. 800—1000°C tworzy się cyjano¬ 
wodór z wydajnością 25%. Przepuszczając amoniak przez ogrzaną mieszaninę koksu 
i sodu uzyskuje się cyjanek sodowy. Amoniak reaguje z potasem, sodem i wapniem two¬ 
rząc amidki (str. 788) oraz z wieloma solami dając związki koordynacyjne, np. CaCl 2 ,8NH 3 
i Cu(NH 3 ) 2 S0 4 . 

Budowa cząsteczki amoniaku. Badania eksperymentalne wskazują, że cząsteczka amo¬ 
niaku jest zbudowana w postaci piramidy, przy czym atom azotu stanowi jej wierzchołek. 
Długość wiązania NH wynosi 0,94 A, zaś <^HNH = 116°. Układ orbitalowy w cząsteczce 
NH 3 musi opierać się bądź na takim stanie walencyjnym atomu azotu, w którym elektrony 
2 s tworzą bierną parę elektronową, zaś trzy orbitale 2p są zhybrydyzowane, bądź na tetra- 
edrycznym stanie walencyjnym atomu azotu, przy czym jeden zhybrydyzowany orbital 
jest obsadzony przez wolną parę elektronową. Bierną parę elektronową wykryto jedynie 
w atomach ciężkich pierwiastków, natomiast nie ma dowodu na to, że znajduje się ona 
w atomach węgla, tlenu czy fosforu w jakimkolwiek ich związku. Z tego względu nie bierze 
się pod uwagę pierwszej możliwości, a przyjmuje się, że w amoniaku atom azotu jest 
zhybrydyzowany tetraedrycznie, jak to przedstawiono na rys. 19.1 a. Wobec tego, że 
w cząsteczce każdy atom wodoru jest równocenny, cząsteczka amoniaku występuje 
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w dwu formach: I i II (rys. 19.1 b). Nie nakładają się one na siebie, gdyż jedna forma 
jest lustrzanym odbiciem drugiej. Budowa cząsteczki amoniaku jest strukturą rezonan¬ 
sową obu tych form, z których każda jest scharakteryzowana przez własną funkcję fa¬ 
lową yj ± i ^ 2 . Z tego względu cząsteczkę o takiej budowie charakteryżują dwa poziomy 
energetyczne odpowiadające funkcjom falowym y L +y 2 i Istnienie tych pozio¬ 

mów stwierdzono na podstawie badan widm oscylacyjnych amoniaku. Takie widmo, pow¬ 
stające w wyniku istnienia dwóch poziomów energetycznych, nosi nazwę inwersyjne- 
g o widma amoniaku (str. 257). 

Roztwór wodny amoniaku. Amoniak bardzo łatwo rozpuszcza się w wodzie. W 1 obj. 
wody w temp. 0°C rozpuszcza się 1148 obj. NH 3 . Podczas gotowania amoniak całkowicie 
ulatnia się. Z roztworu wykrystalizowują hydraty: NH 3 ,H 2 Q (lub NH 4 OH) o temperaturze 
topnienia —79°C i 2NH 3 ,H 2 0 [czyli (NH^O] ó temperaturze topnienia —78,9°C. 

W roztworze wodnym ustala się następujący stan równowagi: 

NH 3 + H a O ^ NH 4 OH ^ [NH 4 ]+ -f [OHJ- 

46,2 52,4 1,4 
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Zamieszczone pod równaniem liczby określają w procentach molowych zawartości NH 3 
i obu jego pochodnych w jednodziesięcionormalnym roztworze amoniaku w temp. 25°C. 
Pozorną stałą dysocjacji K t wodorotlenku amonowego określa równanie 

[NH 4 ] [OH~] -a ! g. 10 -5 

[NH 4 OH] + [NH 3 ] 

Natomiast rzeczywista stała dysocjacji K jest określona równaniem 

g _ [NH 4 ] [QH~] _ 4 10 _ i 
[NH 4 OH] 

Jak z tego wynika, wodorotlenek amonowy jest bardzo słabą zasadą. W przeciwieństwie 
wodorotlenki czteroalkiloamoniowe, jak np. wodorotlenek czteroetyloamoniowy 
(ę 2 H 5 ) 4 NOH, są mocnymi zasadami. Poniżej podano stałe dysocjacji czterech wodoro¬ 
tlenków etyloamoniowych (oznaczone w temp. 18°C): 

/ N(C 2 H 5 )H 3 OH 6,73 * lO - 4 

N(C 2 H 5 ) 2 H 2 OH 10,6* 10 ” 4 

N(C 2 H 5 ) 3 HOH 7,9* 10 - 4 

N(C 2 H 5 ) 4 OH 1,0 

Jeżeli w pochodnej rodnika amonowego występuje atom wodoru bezpośrednio związany 
z atomem azotu, tworzy się wówczas wiązanie wodorowe pomiędzy tym atomem wodoru 
a jonem OH", co powoduje obniżenie wartości stałej dysocjacji odpowiedniej zasady. 
O ile natomiast w cząsteczce zasady takiego atomu wodoru nie ma, jak np. w rodniku 
czteroetyloamoniowym, wtedy nie jest możliwe utworzenie wiązania wodorowego, wobec 
czego wartość stałej dysocjacji jest większa. 

Amoniak ciekły. W tabl. 19.13 podano własności amoniaku w porównaniu z własnościa¬ 
mi metanu, wody i fluorowodoru, tj. wodorków pierwiastków położonych w układzie 
okresowym w pobliżu azotu. Spośród tych związków metan jest najbardziej lotny, po- 


Tablica 19.13 

Własności fizyczne amoniaku i wodorków pierwiastków sąsiadujących z azotem w układzie okresowym 



ch 4 

nh 3 

h 2 o 

HF 

Temp. topnienia, °C 

-184 

-77 

0 

-83,7 

Temp. wrzenia, °C 

-161 

-33,4 

100 

19,5 

Temp. krytyczna, °C 

-82,5 

132,5 

374, 

230,2 

Ciepło topnienia, cal/g 

14,5 

81,5 

79,7 

54,7 

Lepkość, cP 


0,255 w temp. wrzenia 

1,798 w temp. 0°C 

0,256 w temp. 0°C 



0,475 wtemp. -70°C 

2,549 w temp. 
-10°C 

0,570 wtemp. — 50°C 

. 

Stała dielektryczna 


22 w temp. wrzenia 

81 w temp. 18°C 

86,3 w temp. 0°C 

Moment dipolowy, D 


1,48 w temp. wrzenia 

1,84 wtemp. 18°C 


Przewodnictwo właści¬ 

. 

1,97-10- 7 . . 

' 


we, n-^cm- 1 


w temp. — 38,9°C 
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nieważ nie ulega asocjacji. W skład cząsteczek amoniaku, wody i fluorowodoru wchodzą 
atomy elektroujemnych pierwiastków mających wolne pary elektronowe, co w konsek¬ 
wencji prowadzi do powstania wiązań wodorowych i asocjacji cieczy. 

W ciekłym amoniaku rozpuszczają się metale alkaliczne i metale ziem alkalicznych 
dając roztwory o niebieskim zabarwieniu (str. 441). Ciekły amoniak jest powszechnie 
.znanym rozpuszczalnikiem, lecz rozpuszczalności związków w amoniaku różnią się po¬ 
między sobą znacznie bardziej niż w przypadku wody. Wszystkie sole amonowe są łatwo 
rozpuszczalne, gdyż w układzie związków w ciekłym amoniaku jako rozpuszczalniku 
sole amonowe spełniają funkcję kwasów. Bardzo łatwo rozpuszcza się również chlorek 
berylu, przypuszczalnie dzięki skłonności atomu berylu do łączenia się z cząsteczkami 
o charakterze donorowym i tworzenia jonów typu [Be,4NH 3 ] 2+ . Ogólnie można powie¬ 
dzieć, że sole metali, w skład których wchodzą aniony kwasów jednozasadowych, jak np. 
NOJ, NO~, CM", Br~, J", są rozpuszczalne w amoniaku, jakkolwiek fluorki w większości 
przypadków takich własności nie wykazują. Sole metali zawierające anion kwasu wielo- 
zasadowego, jak np. SO|", C0 3 “, PO|~, AsO^“, (COO)^, S 2 “, są nierozpuszczalne w NH 3 . 

W amoniaku nie. rozpuszczają się również tlenki i wodorotlenki metali. 

Związki organiczne zawierające w cząsteczce atomy elektroujemnych pierwiastków 
(alkohole, fenole, etery, estry, ketony, aminy, związki nitrowe, estry kwasów sulfono¬ 
wych oraz niektóre halogenki alkilów) łatwo rozpuszczają się w ciekłym amoniaku, na¬ 
tomiast węglowodory parafinowe są nierozpuszczalne, a benzen rozpuszcza się bardzo 
nieznacznie. Zdolność rozpusżczania się alkoholi i innych związków jest prawdopodob¬ 
nie spowodowana powstawaniem wiązań wodorowych pomiędzy atomami elektroujemnych 
pierwiastków (tlenu — w przypadku alkoholi) a atomami azotu pochodzącymi z ciekłego 
amoniaku. Węglowodory parafinowe i benzen takich wiązań tworzyć nie mogą. 

Ciekły amoniak jest rozpuszczalnikiem dysocjującym. Dysocjacja soli w ciekłym amo¬ 
niaku zachodzi w mniejszym stopniu niż w wodzie, lecz dzięki mniejszej lepkości ciekłego 
NH 3 ruchliwość jonów w tym rozpuszczalniku jest większa. Sam ciekły NH 3 dysocjuje 
bardzo nieznacznie: 

2NH 3 ^ NHJ + NH" 

Iloczyn jonowy w temp. —40°C wynosi: [MH/] • [ŃH^] = 10" 29±1 . 

Kwasami są substancje, które rozpuszczając się w ciekłym amoniaku tworzą jony 
NH^, zaś zasadami — substancje, które dają przy tym jony NH^T. Do kwasów w układzie 
amoniakalnym należą wszystkie sole amonowe, jak również wszystkie związki, które za¬ 
chowują się w wodzie jak kwasy, ponieważ zdolne do dysocjacji atomy wodoru tych 
związków wchodzą w reakcję z cząsteczkami NH 3 dając jony MH^, podobnie jak z cząstecz¬ 
kami wody tworzą jony OH^. Amidki metali alkalicznych są zasadami. Reakcja: 

NH 4 CI + KNH 2 = KC 1 4 * 2 NH 3 

kwas zasada sól rozpuszczalnik 

jest reakcją analogiczną do następującej reakcji w układzie wodnym: 

OH s Cl + KOH = KC1 + 2H a O 

kwas zasada sól rozpuszczalnik 

Kwasy w układzie ciekłego amoniaku, podobnie jak kwasy w układzie wodnym, dzia¬ 
łają na metale, przy czym wydziela się wodór. Roztwór azydku amonowego w ciekłym 
amoniaku reaguje z metalami Li, Na, K, Mg i Ca, przy czym powstaje azydek metalu 
i wolny wodór: 

2 NH 4 N 3 + 2Li = 2LiN 3 + H a + 2NH 3 


50 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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Roztwór azotynu amonowego w ciekłym amoniaku działa na te same metale, przy czym 
w przypadku sodu i potasu tworzy się nitroksylan (str. 766), natomiast pozostałe metale 
dają azotany z wydzieleniem wodoru i amoniaku. 

Sole amonowe działają również na następujące metale rozpuszczając je: Mn, La, Ce, 
Fe, Co, Ni i Be. 

W układzie ciekłego amoniaku występują trzy jony o charakterze zasadowym: 

NH; NH 2 - N 3 - 

stanowiące odpowiedniki jonów OH~ i 0 2 ~ w układzie wodnym. Reakcję azotku bizmutu, 
BiN, z jodkiem amonowym zachodzącą w roztworze ciekłego amoniaku 

3NHJ 4 BiN =BiJ 3 4 4NH 3 

można porównywać z następującą reakcją przebiegającą w układzie tlenowym: 

6 HJ 4 Bi 2 O a = 2BiJ 3 4 3H a O 

Zasady w roztworze ciekłego amoniaku powodują reakcje amonolizy, podobnie jak 
w układzie wodnym — reakcje hydrolizy. Przykładowo podane niżej reakcje zachodzące 
w ciekłym NH 3 : 

PbJ 2 4 2KNH 2 = PbNH 4 2KJ 4* NH 3 
, AgN0 3 + KNH 2 = AgNH 2 4 KN0 3 j 

odpowiadają następującym reakcjom przebiegającym w wodzie: 

PbJ 2 4 2KOH == PbO 4 2KJ 4 H 2 0 
AgN0 3 4 KOH = AgOH 4 KNO, 

Niektóre amidki w ciekłym amoniaku, tak jak niektóre wodorotlenki w wodzie, wy¬ 
kazują własności amfoteryczne, przy czym własności te występują w wybitniejszym stop¬ 
niu przy rozpuszczaniu amidków w amoniaku niż wodorotlenków w wodzie. Własności 
amfoteryczne mają nie tylko amidki cynku i glinu, lecz także amidki litu, sodu, magnezu, 
wapnia, strontu, baru, cyny i ołowiu. Jeżeli do jodku sodowego rozpuszczonego w ciekłym 
amoniaku doda się nieco amidku potasowego, wówczas wytrąca się krystaliczny amidek 
sodowy. Strącony osad ulega ponownemu rozpuszczeniu po dodaniu większej ilości amid- 
ku potasowego. Powstaje bowiem wówczas dwuamidosodan potasowy, KfNaCNH^], 
w którym sód wchodzi w skład jonu kompleksowego. 

Pod wpływem działania bromku amonowego rozpuszczonego w ciekłym amoniaku 
na dwuskładnikowe związki niektórych niemetali z magnezem otrzymuje się wodorki 
tych pierwiastków, np.: 

4NH 4 Br 4 Mg 2 Ge = GeH 4 4 2MgBr 2 4 4NH 3 

4NH 4 Br 4 Mg 2 Si - SiH 4 4 2MgBr 2 4 4NH 3 " 

Sole amonowe. Jonowi amonowemu przypisuje się promień jonowy równy 1,48 A. 
Tę samą wartość ustalono dla promienia jonu rubidu; sole amonowe i odpowiadające 
im sole potasowe i rubidowe są zazwyczaj izomorficzne. Sole amonowe rozpuszczają 
się w wodzie (najmniejszą rozpuszczalność wykazuje wodorowinian amonowy, podobnie 
zresztą jak sól potasowa tego kwasu) i występują zazwyczaj w postaci bezwodnej (węglan, 
szczawian, jodan i nadjodan amonowy ulegają hydratacji, podobnie jak sole potasowe, 
ponieważ w tych przypadkach cząsteczki wody prawdopodobnie są związane koordyna¬ 
cyjnie z anionem). 
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Na strukturę krystaliczną soli amonowych, zawierających w cząsteczce tlen lub fluor, 
silnie oddziałują występujące wiązania wodorowe. Na przykład chlorek, bromek i jo¬ 
dek amonowy krystalizują tworząc struktury gęsto upakowane. Sole te są dwupostaciowe: 
poniżej temp. 184,4°C, 137,8°C oraz ewent. — 17,6°C mają one sieć krystaliczną typu CsCl 
(8 : 1), zaś powyżej tych temperatur tworzą sieć krystaliczną typu NaCl (6 : 1). Fluorek 
amonowy już tych własności nie wykazuje, natomiast krystalizuje tworząc sieć ściśle typu 
wurcytu. Atomy azotu są rozmieszczone w punktach odpowiadających pozycjom w sieci 
regularnej, zewnętrznie centrowanej, przy czym atomy fluoru obsadzają połowę luk tetra- 
edrycznych. Atomy wodoru są rozmieszczone pomiędzy atomami azotu i fluoru. Dłu¬ 
gość wiązania N—F wynosi 2,66 A. 

Stapiając fluorek amonowy otrzymuje się wodorofluorek amonowy 

’ 2NH 4 F — NH 3 + NH 4 HF 2 

W krysztale NH 4 HF 2 atomy fluoru są połączone w pary poprzez wiązania wodorowe 
F—H—F. Każdy atom azotu jest otoczony czterema atomami fluoru rozmieszczonymi ~ 
tetraedrycznie, natomiast każdy atom fluoru połączony jest z dwoma atomami azotu. 
Atomy wodoru są rozmieszczone pomiędzy atomami azotu a atomami fluoru. Poniżej 
przedstawiono schematycznie w ujęciu dwuwymiarowym opisane zależności pomiędzy 
atomami i wiązaniami w krysztale NH 4 HF 2 

N N N 

\ / \ . / V 

H H H H H 

Nf—h~---f;' . x ;f—H--F/ ■ x ;f 

H H H H H' 

/ \ / \ / 

N N N 

\ / \ / \ 

H H H H H 

^f--h—f; 'V —H— F'^ ;f 

H H H H H 

/ \ / \ / 

N N ... N - 

Innymi przykładami wpływu wiązań wodorowych na strukturę krystaliczną soli amono¬ 
wych mogą być struktury typu fluorytu: struktura fluorku hydrazonowego, N 2 H 6 F 2 , lub 
nieco zniekształcona struktura chlorku hydrazonowego, N 2 H 6 C1 2 . 

Pauling wysunął przypuszczenie, że dwupostaciowość soli amonowych zawierających 
jony Cl - , Br - , J - , NOg, SO|“, AsO^, Cr 2 07 ~, H 2 P0 4 może'być spowodowana rotacją 
jonów NH 4 . Występowanie azotanu amonowego w pięciu odmianach polimorficznych 
może być wynikiem rotacji jonów NH 4 i jonów NOJ. 

Alkilowe i arylowe pochodne jonu amonowego. W cząsteczkach soli, jak np. w siarczanie 
amonowym (NH^SC^ można zastąpić kilka lub wszystkie atomy wodoru grupami alki¬ 
lowymi względnie arylowymi otrzymując sole typu [N^HgjJgSC^. Na str. 784 zostały 
omówione stałe dysocjacji Wodorotlenków etyloamoniowych. Wodorotlenki aryloamo- 
niowe są jeszcze słabszymi zasadami: jedyną znaną solą wodorotlenku trójfenyloaminy 
jest nadchloran; jon nadchloranowy jest na tyle odporny na deformację, że stabilizuje 
kationy słabych zasad. 
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Bardzo interesującym związkiem jest [(CHsCeH^sNltClOJ, w skład którego wchodzi 
tetraedrycznie zhybrydyzowany atom azotu, przy czym jeden orbital jest obsadzony nie- 
sparowanym elektronem. Jest to związek krystaliczny, tt. 123°C; w wyższych temperatu¬ 
rach wybucha. Można go otrzymać przez dodanie trójtoliloaminy do eterowego roztworu 
nadchloranu srebrowego oraz jodu. Roztwór eterowy ma barwę intensywnie niebieską, 
zaś sól — fioletową. W roztworze wodnym strącają się nierozpuszczalne nadchlorany. 

Amidy. Związki te zawierają charakterystyczną grupę — NH 2 . Grupa ta, związana 
kowalentnie z niemetalem, występuje w jednochloroaminie C1NH 2 oraz w wielu dobrze 
znanych amidach organicznych, jak np. w amidzie kwasu octowego CH 3 CONH 2 . Wystę¬ 
puje również związana z metalami, jak np. w amidku sodowym NaNH 2 oraz dwuamidku 
cynkowym Zn(NH 2 ) 2 . W układzie kwasowo-zasadowym ciekłego amoniaku grupa NH 2 
odgrywa tę samą rolę co grupa OH w wodnym układzie kwasowo-zasadowym. Poza tym 
nie występuje bliższe podobieństwo pomiędzy tymi dwiema grupami. 

Amidki metali alkalicznych. Do dobrze poznanych związków należą amidki sodu, 
litu i potasu. Są to białe krystaliczne ciała stałe. Temperatury topnienia i przewodnictwa 
elektryczne w temperaturze tuż powyżej temperatury topnienia dla znanych amidków 


są następujące: 



Li 

Na; Rb K 

Cs 

Temp. topnienia, °C 374 

Przewodnictwo elektryczne, 

208 309 338 

261 

O^cm -1 

0,593 0,389 


W stanie stopionym amidki te przewodzą prąd elektryczny. Podczas elektrolizy na ka- 


todzie wydziela się metal, zaś na anodzie — mieszanina azotu i‘ wodoru (lecz nie hydra¬ 
zyna). 

Amidki metali alkalicznych można otrzymać przez działanie ciekłego amoniaku na 
metale; niezbędny czas trwania reakcji maleje ze wzrostem liczby atomowej metalu (patrz 
tabl. 14.5). Szybkość reakcji tworzenia się amidku sodowego można zwiększyć przepusz¬ 
czając przez roztwór sodu w ciekłym amoniaku słaby strumień tlenu w temp. —33°C 
(patrz tabl. 14.6). Amidek litu wraz z niewielką ilością imidku litu, jak również amidki 
sodowy i potasowy, powstają też przy przepuszczaniu suchego amoniaku nad ogrzanymi 
metalami. Amidki sodowy i potasowy tworzą się również podczas ogrzewania wodorków 
w gazowym amoniaku. 

Amidki metali alkalicznych (z wyjątkiem litu, który w temp. 374°C tworzy imidek — 
bezbarwną, krystaliczną substancję o dużej reaktywności) w odpowiednio wysokiej tem¬ 
peraturze mogą sublimować czy destylować; jednakże w temperaturze ciemnoczerwo¬ 
nego żaru ulegają one rozkładowi. Amidki tych metali nie rozpuszczają się w rozpuszczal¬ 
nikach organicznych. Przy zetknięciu z wodą ulegają gwałtownemu rozkładowi 

NaNH 2 + H 2 0 = NaOH + NH 3 

Amidek cezu jest związkiem samozapalnym. 

Pod wpływem działania powietrza amidek sodowy utlenia się do azotynu sodowego. 
Mieszanina utworzonego azotynu z amidkiem sodowym ma własności wybuchowe. W stanie 
stopionym zarówno NaNH 2 ^ jak i KNH 2 wykazują własności redukujące: sole i tlenki 
metali ciężkich ulegają pod ich wpływem redukcji do wolnych metali. Reakcja przebiega 
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gwałtownie, niekiedy w sposób wybuchowy. Wodór w temp. 150—300°C redukuje NaNH 2 
do wodorku sodu i amoniaku 

NaNH 2 + H 2 = NaH + NH S 

Przy ogrzewaniu amidku z tlenkiem węgla tworzy się cyjanek 

NaNH 2 + CO = NaCN + H a O 

W reakcji NaNH 2 z dwutlenkiem węgla powstaje cyjanamid 

2NaNH a + C0 2 = NH 2 CN + 2NaOH 

natomiast z dwusiarczkiem węgla tworzy się tiocyjanian sodowy i siarkowodór 

NaNH 2 + CS 2 = NaSCN + H 2 S 

Przy stapianiu NaNH 2 z węglem w pierwszym stadium powstaje cyjanamid, zaś w wyż¬ 
szej temperaturze tworzy się cyjanek sodowy. Amidek sodowy reaguje z podtlenkiem 
azotu, z azotanem sodowym (str. 776), z fluorenem (str. 458) i z magnezem (str. 489). 

Amidki innych metali. W rozdz. 15 zostały opisane amidki pierwiastków: magnezu, 
wapnia, strontu i baru. Znane są również amidki cynku (str. 514), kadmu (str. 524) oraz 
niklu. Związki rtęci, zawierające wiązanie Hg—N, omówiono na str. 531. Beryl amidku 
nie tworzy. 

Imidki są to związki zawierające grupę /NH, np. imidek litu Li 2 NH. Znane są imidki 
litu, wapnia, germanu, cyny i ołowiu. Imidki litu i wapnia otrzymuje się. przez łagodne 
ogrzewanie amidkówtych metali, natomiast w przypadku metali bardziej elektrododatnich 
ogrzewanie ich amidków prowadzi bezpośrednio do powstania azotków danych metali. 
Grupa ^>NH może zastępować atom tlenu lub siarki w cząsteczkach niektórych związków. 
Imidek litu i tlenek litowy są izomorficzne i oba mają strukturę typu antyfluorytu. Nie¬ 
trwały imidek tionylu, OSNH, można uważać za pochodną dwutlenku siarki, zaś takie 
związki, jak S 7 NH i S 4 N 4 H 4 , można traktować jako związki powstałe w wyniku zastą¬ 
pienia atomów siarki przez grupy NH w pofałdowanym pierścieniu S 4 . 

Halogenowe pochodne amoniaku 

W punkcie tym zostaną omówione następujące pochodne NH 3 : związki fluorowe 
NF 3 , NHF 2 i NH 2 F; związki chlorowe NC1 3 , NHC1 2 i NH 2 C1; związki bromowe NHBr 2 
i NH 2 Br oraz związki jodowe NJ 3 i NJ 3 ,NH 3 . Prócz tego zostaną tutaj omówione związki 
NF 2 i N 2 F 2 , chociaż pod względem strukturalnym nie są one pochodnymi amoniaku. 

Trójfluorek azotu, NF 3 , stanowi bezbarwny gaz; tt. —208,5°C; tw. — 119°C. Jego 
ciepła tworzenia wynoszą: 

■jN 2 + l-i-F 2 = NF 3 AH = - 26,5 kcal 

N + 3F = NF S AH a = -188,7 kcal 

Otrzymuje się go podczas elektrolizy stopionego wodorofluorku amonowego NH 4 HF 2 
w temp. 125°C. Równocześnie powstają następujące związki azotu i fluoru: NH 2 F i NHF 2 
oraz NF 2 . 

Trójfluorek azotu nie jest związkiem wybuchowym, nie odznacza się też aktywnością 
chemiczną. Jest nierozpuszczalny w wodzie. Jedynie w wysokich temperaturach wchodzi 
w reakcję z takimi reagentami, jak: woda, amoniak, mocne zasady,.kwas siarkowy, dwu- 
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tlenek manganu lub tlenek węgla, natomiast nie reaguje w ogóle z acetylenem, dwutlenkiem 
siarki, rtęcią i ze szkłem. NF 3 zmieszany z parą wodną daje fluorowodór i tlenki azotu; 
reakcja ta przebiega w sposób wybuchowy. Mieszanina trójtlenku azotu i wodoru po 
zapaleniu eksploduje znacznie gwałtowniej 

2NF 3 + 3H 2 - N 2 + 6HF 

Mała aktywność chemiczna NF 3 pozostaje w zgodności z jego dużym ujemnym ciep¬ 
łem tworzenia oraz brakiem powinowactwa fluoru do tlenu. Chociaż w pierwszym stadium 
podczas hydrolizy trójfluorku azotu mogłoby powstać wiązanie wodorowe: 

F 3 N + H a O = F 3 N*H—OH 

reakcja ta nie zachodzi w sposób przedstawiony dla hydrolizy trójchlorku azotu (str. 792), 
ponieważ kwas podfluorawy HFO nie istnieje 1 ). 

Wyniki badań elektronograficznych oraz widma mikrofalowe wskazują, że cząsteczka 
trójfluorku azotu ma budowę piramidy trygonalnej o następujących parametrach 



Fluoroamina, NH 2 F, i dwufluoroamina (fluoroimina), NHF 2 , tworzą się jako produkty 
elektrolizy stopionego wodorofluorku amonowego. O pierwszej brak jest bliższych infor¬ 
macji. Wiadomo, że fluoroamina jest gazem; temperatura sublimacji NH 2 F wynosi —77°C 
(1 Atm). NHF 2 jest również gazową substancją o zapachu rybim, tt. ok. —125°C, tw. 
ok. — 70°C. Nie udaje się jej otrzymać w stanie czystym, a w czasie przechowywania 
może ona samorzutnie rozłożyć się w sposób wybuchowy. Fluoroimina rozpuszcza się 
w wodzie. Obie substancje są trwałe w postaci roztworu wodnego lub po rozpuszczeniu 
w rozcieńczonym roztworze wodorotlenku sodowego. 

Dwufluorek azotu, NF 2 , uzyskuje się z niewielką wydajnością podczas elektrolizy 
wodorotlenku amonowego. Nie można go otrzymać w stanie czystym. Temperatura 
topnienia wynosi ok. — 125°C. Wartość gęstości względnej NF 2 wskazuje, że ciężar cząstecz¬ 
kowy jest równy 54. 

Dwufluorek dwuazotu, N 2 F 2 , otrzymuje się rozkładając azotan fluoru, FN0 3 (str. 1043). 
Jest to bezbarwny gaz, który zestala się w temperaturze ok. — 100°C tworząc bezbarwną 
substancję stałą. Badania dyfrakcji elektronów wskazują, że N 2 F 2 jest mieszaniną form 
cis i trans związku F—N=N—F, w którym długości wiązań są następujące: 1,44 A dla 
F—N i 1,25 A dla N=N, zaś <^NNF = 115±5°. Z tych względów struktura N 2 F 2 jest 
taka sama jak kwasu dwufluorylopodazotawego, nie odpowiada natomiast strukturze 
podtlenku azotu, w którym atom tlenu byłby zastąpiony przez dwa atomy fluoru. Z drugiej 
strony wydaje się, że N 2 F 2 musi być podobny do tlenku azotu. 

Pochodne chlorowe amoniaku. Istnieją trzy związki azotu z chlorem, przy czym każdy 

0 Doniesiono jednak o otrzymaniu dwu jego pochodnych: podfluorynu srebrowego, AgOF, oraz pod- 
fluorynu metylu, CH 3 OF (j>rzyp. tłum.). " * 
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z nich można otrzymać przepuszczając chlor przez roztwór chlorku. amonowego 
o następujących wartościach pH: 


produkt 

pH roztworu chlorku amonowego 

NH 2 C1 

ok. 8,5 

nhci 2 

4,5—5,0 

nci 3 

poniżej 4,5 


Wpływ wartości pH na rodzaj uzyskiwanego produktu można wyjaśnić, o ile zachodzące 
reakcje są analogiczne do reakcji przedstawionych (str. 793) dla przypadku oddziaływania 
jodu na wodne roztwory amoniaku. Mogą to być reakcje następujące: 


+ NH 4 OH = NH 4 C1 +' HOC1 

(19.10) 

HOC1 + NH 3 = NH 4 OCl 

(19.11) 

nh 4 oci ^ NH 2 C1 + h 2 o 

(19.12) 

2NH 2 C1 ^ nhci 2 + nh 3 

(19.13) 

3NHC1 2 ^ 2NC1 3 + NH 3 

(19.14) 


Jeśli rośnie kwasowość roztworu, stężenie wolnego amoniaku zmniejsza się, co zgod¬ 
nie z reakcjami (19.13) i (19.14) sprzyja dysproporcjonowaniu jednochloroaminy do 
dwuchloroaminy i trójchlorku azotu. Ten pogląd na mechanizm reakcji uzyskał potwier¬ 
dzenie, gdyż po zakwaszeniu roztworu chloroaminy tworzy się dwuchloroamina. 

Wszystkie trzy pochodne chlorowe amoniaku dają w reakcji z wodą kwas podchlo- 
rawy 

NH 2 C1 + HOH - NH 3 + HOC1 
zaś w reakcji z amoniakiem azot i chlorek amonowy 

3NH 2 C1 + 2NH 3 = N 2 + 3NH 4 C1 . 

W przypadku chloroaminy można zmienić warunki, w jakich zachodzi reakcja i wyodręb¬ 
nić jej produkt pośredni — hydrazynę (str. 798). 

Znane są następujące pochodne halogenków azotu: 

(CH 3 ) 2 NC1; długość wiązania N—Cl: 1,77 A; 

CH 3 NC1 2 ; długość wiązania N—Cl: 1,74 A. 

Chloramina-T jest pochodną chloroaminową tolueno-/?-sulfonoamidu: 

r SO a • N * Cl “| — 

Na+ 

L CH 3 J 

Trójchlorek azotu, NC1 3 , stanowi jasnożółtawą oleistą ciecz; tw. 71°C; tworzy kryształy 
rombowe o tt. —27°C. Działa drażniąco na oczy i błonę śluzową nosa. 

Ciepła twbrzenia NC1 3 wynoszą: 

j N 2 + 1 -i- Cl 2 = NC1 3 AH. = + 55,4 kcal 

N + 3C1 = NC1 3 AH a = -142,8 kcal . 

Związek ten nie rozpuszcza się w zimnej wodzie, a jest rozkładany przez gorącą wodę. 
Rozpuszcza się w benzenie i czterochlorku, węgla. 
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Trójchlorek azotu można otrzymać następującymi metodami: 

a) działanie chlorem na kwaśny roztwór chlorku amonowego (pH < 4,4) lub elektro¬ 
liza roztworu chlorku amonowego w temp. 28°C, 

b) działanie pięciochlorkiem fosforu na chlorek nitrozylu 

PC1 5 + C1NO = NC1 S + POCI 3 

c) działanie kwasem podchlorawym na amoniak, hydroksyloaminę, hydrazynę, azydek 
sodowy lub mocznik 

NH 3 + 3HOC1 - NC1 3 + 3H a O 

Trójchlorek azotu jest niezwykle nietrwały. Również bardzo niebezpieczne jest pre¬ 
parowanie NC1 3 . Należy zaznaczyć, że zawsze istnieje możliwość wytworzenia NC1 S 
przy zetknięciu się chloru lub podchlorynu z pochodnymi amoniaku. Trójchlorek azotu 
rozkłada się już podczas łagodnego ogrzewania, po wystawieniu na działanie światła, 
oraz w zetknięciu z fosforem, fosforiakiem, stopionym wodorotlenkiem potasowym, 
tlenkiem azotu oraz z gumą i z, nienasyconymi związkami organicznymi, jak np.. z terpen¬ 
tyną. Wartości ciępeł tworzenia trójfluorku azotu i trójchlorku azotu wskazują, że z tych 
dwóch substancji NC1 3 łatwiej dysocjuje na atomy, a więc również łatwiej następuje 
jego rozpad z utworzeniem cząsteczek pierwiastków wchodzących w jego skład. 
Względne trwałości cząsteczek chloru i fluoru* jak wskazują względne wartości energii 
wiązania w tych cząsteczkach, przynajmniej częściowo wyjaśniają różnice trwałości NF 3 
i NClą. ■ 

Pod wpływem działania wody trójchlorek azotu rozkłada się na amoniak i kwas pod- 
chlorawy. Przypuszcza się, że hydrolizę inicjuje utworzenie wiązania wodorowego, po 
czym wydziela się cząsteczka kwasu podchlorawego zgodnie ze schematem 

Cl Cl 

Cl—Ń + HOH - a-Ń H-O-H 

I . I 

Cl Cl 

ci i 

Cl—N H:OH - C1 2 NH + CIOH 

I ' • 

a 

Przy wielokrotnym powtarzaniu się tego procesu atomy chloru znajdujące się przy atomie 
azotu zostają zastąpione atomami wodoru. 

Amoniak rozkłada ilościowo trójchlorek azotu 

NCI 3 + 4NH 3 = N 2 + 3NH 4 C1 

i dlatego NC1 3 nie tworzy się (lub, być może, powstaje jedynie przejściowo) podczas prze¬ 
puszczania chloru przez wodny roztwór amoniaku użyty w nadmiarze. 

DwucMoroamina, NHCI 2 , powstaje podczas: 1) działania chloru na buforowany roz* 
twór siarczanu amonowego (pH = 4,5—5) oraz 2) zakwaszania roztworu jednochloro- 
aminy. Dwuchloroamina reaguje z amoniakiem, przy czym wydziela się azot 

3NHC1 2 + 7NH 3 « 2N 2 + 6NH 4 C1 

Jednochloroamina (chloramina), NH 2 C1, stanowi gaz skraplający się’ na żółtą oleistą 
ciecz, która w temp. — 66°C krzepnie tworząc bezbarwne ciało stałe. Otrzymuje się ją 
w wyniku działania chloru na buforowany roztwór siarczanu amonowego (pH > 8,6) 
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lub przez destylację pod zmniejszonym ciśnieniem roztworu zawierającego równocząstecz- 
kowe ilości amoniaku i podchlorynu sodowego: 

NaOCl-f NH 3 = NaOH+NH 2 Cl 

Otrzymany gaz suszy się za pomocą węglanu potasowego i skrapla przy użyciu ciekłego 
powietrza. 

Chloramina jest bardzo słabo rozpuszczalna w benzenie, chloroformie i czterochlorku 
węgla. Rozkłada się zgodnie z równaniem 

3NH 2 C1 = NH 4 C1 + N 2 + 2HC1 
Z amoniakiem tworzy hydrazynę 

NH 2 C1 + 2NH 3 = NH 2 NH 2 + NH 4 C1 

z hydrazyną zaś daje azot i chlorek amonowy 

2 NH 2 C 1 -F NH 2 Ntt 2 — 2 NH 4 CI + N 2 

Chloramina jest rozpuszczalna w wodzie, lecz roztwór wodny rozkłada się nawet 
w temp. 0°C 

NH 2 C1 + H a O = NH S + HOC1 

Z rozcieńczonymi roztworami mocnych zasad reaguje w myśl równania 

3NH 2 C1 + 3KOH = NH 3 + N a + 3KC1 + 3H 2 0 

W reakcjach z'wodą lub z mocnymi zasadami nie powstaje hydroksyloamina. 

Bromowe pochodne amoniaku. Trójbromek azotu nie został dotychczas otrzymany;. 
NH 2 Br i NHBr 2 można otrzymać przez działanie bromem na eterowy roztwór amoniaku 
w temp. — 50°C, lecz nie udało się ich wyodrębnić. Brak powinowactwa azotu do bromu 
jest porównywalny z brakiem powinowactwa tlenu do bromu. Nie można w żadnym 
przypadku zmienić warunków prowadzenia ,reakcji podbrominu sodowego z amoniakiem 

2NH 3 + 3NaOBr « 3NaBr + N 2 + 3H a O 

w taki sposób, aby otrzymać związek zawierający brom i azot. 

Jeśli działa się bromem na amoniak pod bardzo niskim ciśnieniem (1—2 mm Hg) 
w temp. 100°C i otrzymany produkt schładza się szybko 'do temp. —95°C, wówczas otrzy¬ 
muje się purpurowe ciało stałe, które może rozłożyć się w sposób wybuchowy, gdy temp. 
wzrośnie do — 70°C. Skład otrzymanej substancji odpowiada wzorowi NBr 3 ,6NH 3 . Roz¬ 
puszcza się ona w ciekłym amoniaku, w metanolu i etanolu dając bezbarwne roztwory, 
które jednak przybierają barwę czerwoną w temperaturze ciekłego. powietrza. 

Jodowe pochodne amoniaku. Po wprowadzeniu jodu do. wodnego roztworu amoniaku 
wytrąca się ciemny osad o składzie NJ 3 ,NH 3 , o którym często mówi się w literaturze jaka 
o jodku azotu. W stanie suchym jest to związek niezwykle nietrwały, który wybucha 
już po dotknięciu go piórkiem. 

Wykazano, że początkowym produktem działania jodu na wodny roztwór amoniaku 
jest kwas podjodawy, który można wykryć dzięki temu, że po dodaniu siarczanu manga- 
nawego do roztworu wytrąca się brunatny osad 

Ntt*OH + J 2 = NHJ + HOJ 
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Dalsze dodawanie jodu powoduje wytrącanie się czarnego osadu NH 3 ,NJ 3 . Zatem w dru¬ 
gim stadium tej reakcji musi zachodzić reakcja dysproporcjonowania podjodynu amono¬ 
wego zgodnie z równaniem 

3NH 4 OJ ^ NH 3 ,NJ 3 + NH 3 + 3H a O 

ponieważ po wprowadzeniu amoniaku do utworzonej z czarnego osadu zawiesiny osad 
ten rozpuszcza się z wydzieleniem azotu, co daje się wyjaśnić reakcją odwrotną do wyżej 
podanej. Jeśli bowiem jodek azotu reagowałby z amoniakiem w normalny sposób, wów¬ 
czas wydzielałby się azot zgodnie z równaniem 

; nh 3 ,nj 3 + nh 3 - nh 3 + n 2 + 3hj . 

Rozkład jodku azotu przedstawiają następujące reakcje: 

NH 3 ,NJ 3 + 3Na 2 SO s + 3H s O = 3Na 2 S0 4 + 2NH 3 + 3HJ 
NH 3 ,NJ 3 + 3Zn(G 2 H 6 ) 2 = 3Zn(C 2 H 5 )J + NH 3 + N(C 2 H 5 ) 3 

które można przeprowadzić ilościowo. 

Jodek azotu jest dobrym utleniaczem; powoduje on przemianę siarczynów w siarczany 
i arseninów w arseniany. Jeden mol tego związku odpowiada sześciu gramorównoważ- 
nikom utleniania zgodnie z równaniem 

, NH 3 ,NJ 3 + 3H 2 0 « 2NH 3 + 3HJ + 30 

Jodek azotu reaguje z roztworem azotanu srebrowego dając czarny, wybuchowy proszek, 
tzw. sól Sz;uhaya 

AgN0 3 + NH 3 ,NJ 3 = AgNH 2 ,NJ 3 + HNO s 

Czysty jodek azotu, NJ 3 , można otrzymać przepuszczając amoniak nad dwubromo- 
jodkiem potasowym 

KJBr 2 ^ KBr + JBr 
3JBr + 4NH 3 = NJ 3 + 3NH 4 Br 

Produkt przemywa się wodą w celu usunięcia bromków potasu i amonu i otrzymuje 
się czysty NJ 3 , który jest niezwykle wybuchowym, czarnym ciałem stałym. Hydrolizuje 
on powoli w wodzie, gwałtownie zaś w roztworach mocnych zasad, zgodnie z równaniem 

NJ 3 ■+ 3KOH = NH 3 + 3 KOJ 
Hydroksyloamina, NH 2 OH 

W temperaturze pokojowej hydroksyloamina występuje w postaci bezbarwnych i bez- 
wonnych kryształów rozpływających się w powietrzu: tt. 33°C, tw. 55—58°C (22 mm Hg). 

Otrzymuje się ją przez rozkład soli hydroksyloamonowych (str. 796). Dodaje się na 
przykład roztworu metylanu sodowego w metanolu do roztworu chlorku hydroksylo- 
amonowego w alkoholu metylowym 

[NH 3 OH]Cl + CH 3 ONa = NaCl + CH 3 OH + NH 2 OH 

Odsącza się wytrącony chlorek sodowy, a nadmiar alkoholu oddestylowuje się pod ciśnie¬ 
niem 40 mm Hg. Po ochłodzeniu roztworu do temp. — 18°C wykrystalizowuje hydro¬ 
ksyloamina. Można ją również otrzymać ogrzewając fosforan hydroksyloamonowy do 
temp. 135°C pod ciśnieniem 13 mm Hg 

[NH 3 0H] 3 P0 4 = 3NH 2 OH +' h 3 po 4 
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Hydroksyloamina jest trująca. Rozpuszcza się łatwo w wodzie i alkoholu, natomiast 
bardzo słabo w eterze i w benzenie. Stanowi substancję niezwykle nietrwałą. W temperaturze 
pokojowej zarówno w postaci ciała stałego, jak i stężonych roztworów wodnych rozkłada 
się powoli z wydzieleniem azotu, podtlenku azotu i amoniaku. Ciekła hydroksyloamina 
wybucha podczas ogrzewania pod normalnym ciśnieniem, a jej pary, ogrzane do temp. 
60—70°C, eksplodują w zetknięciu z powietrzem. 

W nieobecności wody hydroksyloamina stanowi bardzo słaby kwas. Znane są jej sole 
wapniowe: Ca(0H)(NH 2 0) i Ca(NH 2 0) 2 , które po ogrzaniu eksplodują. W roztworach, 
wodnych hydroksyloamina jest akceptorem protonów 

NH 2 OH + HC1 = HONH+ + Or 

NH 2 OH + HOH ^ HONH+ + OH“ 

lecz stanowi słabszą z asadę niż amoniak. Tworzy ona szereg związków koordynacyjnych. 
Jeden z nich: ZnCl a ,2NH 2 OH, destylowany w temp. 120°C, rozkłada się z wydzieleniem 
hydroksyloaminy. 

Hydroksyloamina może działać zarówno jako środek utleniający, jak i redukujący * 
co ilustrują następujące reakcje: 

reduktor 

\ 2HONH 2 = HON : NOH + 4H+ + 4e 

(kwas podazotawy rozkłada się prawie natychmiast na podtlenek azotu i wodę) 

utleniacz 

2e -b HONH 2 + H a O = NH 3 + 20H" 

O ile te równania są poprawne, wówczas obecność zasad sprzyjałaby redukującemu 
działaniu hydroksyloaminy, zaś obecność kwasów — działaniu utleniającemu. W rzeczy¬ 
wistości nie występują jednakże tak proste zależności. Przegląd ważniejszych reakcji hydro¬ 
ksyloaminy zamieszczono poniżej. 

Działanie redukujące hydroksyloaminy w roztworach 
alkalicznych. Pod wpływem działania hydroksyloaminy wytrąca się metaliczne 
złoto z chlorku zlotowego, tlenek miedziawy z płynu Fehlinga i metaliczne srebro z amonia¬ 
kalnych roztworów soli srebrowych. Chlorek rtęci(II) jest redukowany przez NH 2 OH 
najpierw do chlorku rtęci (I), a dopiero następnie do metalu. Hydroksyloamina redukuje 
również azotyn sodowy do podazotynu (str. 769). We wszystkich tych reakcjach utwo¬ 
rzony początkowo kwas podazotawy rozkłada się, a produktami końcowymi są pod¬ 
tlenek azotu i woda, np.: 

2NH 2 OH + 4CuO - N a O + 2Cu a O + 3H a O 
NH 2 OH + ONOH - HON : NOH + H a O = N a O + 2H a O 

Hydroksyloamina redukuje jod do jonu jodkowego w obecności wodorowęglanu 
lub octanu sodowego 

4NaHC0 3 + 2J 2 + 2HONH 2 = 4NaJ + N a O + 5H a O + 4CO a 

Brom i chlor trudniej ulegają działaniu hydroksyloaminy, która w tych warunkach utle¬ 
nia się do jonu azotanowego. Nadtlenek wodoru i hydroksyloamina, oddziałując na 
siebie, ulegają równocześnie redukcji 

HONH a + H 2 O a = NH 3 + O a + H a O 
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Działanie redukujące hydroksyloaminy w roztworach 

kwaśnych. Chlorek hydroksyloamonowy redukuje w roztworach kwaśnych sole 
żelazowe do soli żelazawych, zaś kwas azotowy do tlenku azotu 

(HONH 3 )Cl + HNOs - 2NO + 2H a O + HC1 

Działanie utleniające hydroksyloaminy w 

alkalicznych. Hydroksyloamina utlenia ilościowo wodorotlenek 
. dorotlenku żelazowego 

2Fe(OH ) 2 + HONH 2 + H 2 0 = 2Fe(OH ) 3 + NH 3 

a także arsenin sodowy do arsenianu sodowego 

NH 2 OH -f Na 3 As0 3 = Na 3 AsQ 4 + NH S 

Działanie utleniające hydroksyloaminy w roztworach 

kwaśnych. W roztworach mocnych kwasów chlorek hydroksyloamonowy utlenia 
kwas jodowodorowy do wolnego jodu, chlorek cynawy do chlorku cynowego, dwutlenek 
siarki do siarczanu amonowego, zaś roztwór trójtlenku wanadu w kwasie siarkowym — 
do czterotlenku wanadu. 

Gęstość par hydroksyloaminy wskazuje, że jej wzór cząsteczkowy jest ŃH 3 0. W stanie 
ciekłym jest ona zapewne zasocjowana. W stanie gazowym cząsteczka hydroksyloaminy 
ma symetrię płaską i możliwe są obie formy: HONH a lub ONH 3 . 

Sole h y d r o k s y 1 o a m o n o w e 

Do soli hydroksyloamonowych kwasów mineralnych należą: [NH 3 OH]Cl, tt. 151°C; 
[NH 3 0H] a S0 4 , tt. 170°C; [NH 3 0H]N0 3 , tt. 48°C. Sole te zawierają kation [NH 3 OH]+, 
porównywalny z jonem amonowym [NH 4 ] + . Sole te można otrzymać przez redukcję 
tlenku azotu, azotynu lub azotanu albo przez hydrolizę grupy oksyiminowej (oksymowej), 
C=NOH. Najczęściej otrzymuje się chlorek lub siarczan hydroksyloamonowy. Należy 
zauważyć, że sole hydroksyloamonowe nie tworzą się w trakcie hydrolizy chloraminy, 
NH a Cl, która w tych warunkach daje amoniak i kwas podchlorawy (por. str. 793). Nie¬ 
które reakcje, prowadzące do powstania soli hydroksyloamonowych, omówiono w na¬ 
stępnych punktach. 

Elektrolityczna redukcja kwasu azotowego. Sposób ten sta¬ 
nowi dogodną metodę laboratoryjnego otrzymywania siarczanu hydroksyloamonowego. 
, Elektrolizę prowadzi się w elektrolizerze przeponowym przy użyciu elektrod ołowiowych 
i 50%-owego kwasu siarkowego jako elektrolitu; do przestrzeni katodowej wkrapla się 
od czasu do czasu 50%-owy kwas azotowy. Redukcję kwasu azotowego ujmuje następu¬ 
jące równanie sumaryczne: 

HN0 3 + 6 H = NH 2 OH + 2H 2 0 

Po zakończeniu elektrolizy w przestrzeni katodowej znajduje się siarczan hydroksylo¬ 
amonowy i kwas siarkowy. Roztwór chlorku hydroksyloamonowego można otrzymać 
dodając do otrzymanej cieczy katodowej odpowiednią ilość roztworu chlorku barowego 
i odsączając następnie wytrącony siarczan barowy. 

Redukcja azotynu sodowego. Dwutlenek siarki redukuje azotyn so- 


rozt worach 
żelazawy do wo~ 
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dowy w obecności węglanu sodowego, przy czym sumaryczny przebieg reakcji opisuje 
równanie: 

S0 2 + NaNO a + NaHSO s + 2H a O = 2NaHS0 4 + HONft 2 


W praktyce reakcję prowadzi się etapami: wprowadza się powoli dwutlenek siarki do 
stężonego roztworu azotynu sodowego i węglanu sodowego w stosunku molowym 2:1, 
utrzymując temperaturę ok. — 2°C. Możliwe- że w tych warunkach niezdysocjowana 
cząsteczka kwasu azotawego reaguje z dwoma jonami kwasu siarkawego występującego 
w formie sulfonowej > 
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Następnie ogrzewa się roztwór z niewielką ilością rozcieńczonego kwasu siarkowego 
i wówczas powstaje jednosulfonian hydroksyloamonowy 
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Końcowy etap reakcji wymaga utrzymywania roztworu w temp. 90—95°C w ciągu dwu 
dni. Zachodzi wówczas powoli hydroliza i druga grupa S0 3 zostaje zastąpiona wodorem. 

Wreszcie zobojętnia się roztwór węglanem sodowym, odparowuje i usuwa się możli¬ 
wie najstaranniej siarczan sodowy w postaci Na 2 SO 4 ,10H 2 O. W przesączu znajduje się 
siarczan hydroksyloamonowy, [H0NH 3 ] 2 S0 4 . 

Ke dukcja tlenku azotu. Podczas przepuszczania tlenku azotu przez re¬ 
agującą mieszaninę, złożoną z granulowanej cyny i stężonego kwasu chlorowodorowego, 
tworzy się chlorek hydroksyloamonowy, który pozostaje w roztworze. Po rozpuszczeniu 
się cyny do roztworu dodaje się siarkowodór w celu strącenia siarczku cyny, następnie 
odsącza się roztwór i odparowuje do sucha. Chlorek hydroksyloamonowy ekstrahuje 
się etanolem, a następnie wytrąca go z roztworu alkoholowego za pomocą eteru. 

Redukcja azotanu etylu. Dodając azotan etylu do tej samej mieszaniny 
reagującej jak w omówionej metodzie redukcji tlenku azotu, również otrzymuje się chlo¬ 
rek hydroksyloamonowy, który wyodrębnia się w analogiczny sposób. 

Hydroliza k wasowa kwa su piorunowego. Podczas gotowania 
kwasu piorunowego, C—NOH, z kwasem chlorowodorowym powstaje również chlorek 
hydroksyloamonowy zgodnie z równaniem 

C=NOH + HC1 + 2H a O = [HONH s ]Cl + HCOOH 


Hydroliza k w a s o w a kwa su hydroksamowego. Przemysłowo 
otrzymuje się hydroksyloaminę jako produkt uboczny przy wytwarzaniu kwasu octo¬ 
wego z etanu występującego w gazie ziemnym. Etan nitruje się w fazie gazowej za 
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pomocą dwutlenku azotu. Na nitroetan działa się 80%-owym kwasem siarkowym, przy 
czym powstaje kwas hydroksamowy 

OH 

CH 3 -CH 2 -NO a = CH 3 - 

NOH 

który podczas hydrolizy kwasowej daje chlorek hydroksyloamónowy 
HC1 + H a O + CH 3 • C • OH : NOH = CH 3 COOH + [HONH 3 lCl 

Własności utleniające i redukujące soli hyclroksyloamonowych w roztworze wodnym 
są identyczne jak samej hydroksyloaminy (str. 794), ponieważ w roztworze kwaśnym 
NH 2 OH daje sole hydroksyloamonowe, zaś w roztworach alkalicznych z soli tych wy¬ 
dziela się wolna hydroksyloamina. 

Hydrazyna, N 2 H 4 

Hydrazyna stanowi bezbarwną, trującą ciecz o tt. 1,8°C i tw. 113,5°C. Otrzymuje się 
ją w wyniku ostrożnego utleniania amoniaku, stosując np. w metodzie Raschiga podchlo¬ 
ryn sodowy jako środek utleniający. Zachodzą wówczas reakcje następujące: 

NH 3 + NaOCl = NH 2 C1 + NaOH 

NH 2 C1 + NH 3 = NH 2 NH 2 + HC1 

Wydajność procesu może się bardzo zmniejszyć wskutek zachodzącej również reakcji 
następującej: 

2NH 2 C1 -f NH 2 NH 2 == 2NH 4 C1 + N 2 

którą katalizuje obecność jonów żelazowych lub miedziowych w najmniejszych ilościach 
. śladowych. Jony te można usunąć ze środowiska reakcji adsorbując je na koloidach takich, 
jak klej, żelatyna lub speptyzowany kwas cynowy, bądź też przez utworzenie związków 
koordynacyjnych z takimi odczynnikami, jak np. Triton B 1 ), z którym tworzą one niezdy- 
socjowane aniony kompleksowe. 

W praktyce dodaje się świeżo przygotowany roztwór podchlorynu sodowego do 20%- 
-owego wodnego roztworu amoniaku, zawierającego niewielką ilość rozcieńczonego 
(1%-owego) roztworu żelatyny. Zmieszane roztwory gotuje się przez 30 min, a następnie 
chłodzi. Po zakwaszeniu rozcieńczonym kwasem siarkowym wykrystalizowuje siarczan 
hydrazyny N 2 H 4 • H 2 S0 4 . 

Istnieje wiele wariantów omówionej metody. Można ją przeprowadzić w temp. 160— 
180°C pod ciśnieniem 50 Atm; reakcja zachodzi wówczas całkowicie w ciągu kilku sekund. 
-Zamiast amoniaku można również użyć mocznika. Można v też stosować chlor rozcień¬ 
czony gazem obojętnym; wprowadza się go do bezwodnego, ciekłego amoniaku, który 
musi być w znacznym nadmiarze. Można wreszcie działać na amoniak fluoroaminą. 

Destylując siarczan hydrazyny ze stężonym roztworem wodorotlenku potasowego 
w całkowicie szklanej aparaturze otrzymuje się jako destylat bezbarwną, dymiącą ciecz 
o składzie N 2 H 4 ,H 2 Q. Destylując z kolei tę ciecz ze stałym wodorotlenkiem sodowym 
(w stosunku wagowym 1 : 1),' otrzymuje się bezwodną hydrazynę, która oddestylowuje 

0 Jest to etylenodwuaminoczterooctan t dwusodowy. 
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w temp. 150°C. Inna metoda otrzymywania bezwodnej hydrazyny polega na działaniu 
chlorowodorem na roztwór metylanu sodowego w metanolu, odsączeniu chlorku sodowego 
i destylacji pod zmniejszonym ciśnieniem. W pierwszej kolejności oddestylowuje alkohol 
metylowy 

N 2 H 4 ,HC1 + CH 3 ONa « N 2 H 4 + NaCt + CH 3 OH 

W zetknięciu z tlenem hydrazyna wybucha. Jej stała dielektryczna w temp. ,22°C wynosi 
53. Hydrazyna stanowi rozpuszczalnik dobrze dysocjujący. Jest ona bardzo higrosko- 
pijna, dymi w zetknięciu z powietrzem, bardzo dobrze rozpuszcza się w wodzie i alko¬ 
holu. W roztworach wodnych tworzy hydrat N 2 H 4 ,H 2 0 (patrz wyżej). 

Hydrazyna rozkłada się na amoniak i azot pod wpływem iskry. Na te same składniki 
rozkłada się w temp. 200—500°C w obecności krzemionki, natomiast w obecności platyny 
lub wolframu rozkład następuje w kierunku utworzenia amoniaku, azotu i wodoru. Hydra¬ 
zyna reaguje wybuchowo z tlenem lub halogenami dając azot i wodę lub halogenowodory 1 ). 

Lit lub sód rozpuszczają się w hydrazynie dając niebieskie roztwory (por. ciekły amo¬ 
niak), lecz szybko wydziela się wodór i hydrazydek, NH 2 NHNa, który wybucha w zetknięciu 
z tlenem lub wilgocią. 

Wysoka temperatura wrzenia hydrazyny wskazuje, że jest ona w stanie ciekłym zaso- 
cjowana. Ustalona w wyniku pomiarów dyfrakcji elektronów długość wiązania N—N 
w stanie gazowym wynosi 1,47 A. Moment dipolowy hydrazyny jest równy 1,35±0,15 D. 
Na podstawie wartości momentu dipolowego oraz widma Ramana ustalono, że cząste¬ 
czka hydrazyny ma budowę niepłaską, i że dwie grupy NH 2 nie mogą ulegać swobodnej 
rotacji. Potwierdza to badanie widma ramanowskiego jej pochodnej metylowej, CH 3 NH • 
’NHCH 3 . Zatem budowa hydrazyny jest następująca: 


H H 



Interesujące jest porównanie tej struktury ze strukturą nadtlenku wodoru H 2 O a i etanu 
C 2 H 6 . Jak się wydaje, we wszystkich trzech przypadkach atomy C, N lub O są zhybrydy- 
zowane tetraedrycznie. W przypadku atomu. N jeden z jego tetraedrycznych orbitalów 
zajęty jest przez w : olną parę elektronową, a w przypadku atomu O dwa takie orbitale 
obsadzone są przez wolne pary. 

Hydrat hydrazyny, N 2 H 4? H 2 G lub (NH 2 NH 3 )OH. Hydrat hydrazyny jest dymiącą 
cieczą o tt. —51,7°C, tw. 120°C. Oddziałuje na szkło i porcelanę. Przebiegający wy¬ 
buchowo rozkład 

2N 2 H 4 ,H 2 Q - 2NH 3 + N 2 + H 2 + 2H a O 

jest katalizowany przez pewne metale nie wyłączając chromoniklowej stali nierdzewnej. 
Mieszanina hydratu hydrazyny i stężonego roztworu nadtlenku wodoru zapala się po 
wprowadzeniu na katalizator miedziowy. Hydrat hydrazyny jest bardzo silnym środkiem 
redukującym. Wytrąca on złoto, srebro i platynę z roztworów ich soli, a także metaliczną 
rtęć ze słabo kwaśnych (lecz nie z silnie kwaśnych) roztworów chlorku rtęci (II). Redukuje 

x ) Pod wpływem działania takich środków utleniających, jak: nadchloran potasowy, nadtlenek wodoru 
i kwas azotowy, hydrazyna może ulec utlenieniu do kwasu azotowodorowego. Powstawanie kwasu azoto- 
wodorowego w podobnych reakcjach można sobie wyobrazić. 
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jodany do jodynów, sole żelazowe do soli żelazawych, kwaśny roztwór nadmanganianu 
do soli manganawych, wolny jod do jonów jodkowych (ilościowo w obecności wodoro¬ 
węglanu sodowego), żelazicyjanki do żelazocyjanków (ilościowo w obecności mocnych 
zasad): 

4K 3 [Fe(CN) 6 ] + 4KOH + N 2 H 5 OH = 4K 4 [Fe(CN) 6 ] + N 2 + 5H a O 

Hydrat hydrazyny redukuje alkaliczny roztwór soli miedziowych: w normalnej tem¬ 
peraturze do tlenku miedziawego, a po ogrzaniu do metalicznej miedzi. W następującej 
reakcji wykazuje on działanie utleniające podobne do działania nadtlenku wodoru: 

H 2 0 + NH 2 NH 2 + CHO- COOH - 2NH 3 + (COOH) 2 

Sole hydrazomowe, Hydrazyna jest zasadą jednokwasową. Wartość jej stałej dysocjacji 
K wynosi ok. 1 ■ 10~ 6 , tj. 1/5 odpowiedniej wartości dla amoniaku. Do najważniejszych 
soli należą: siarczan, N 2 H 4 • H 2 S0 4 , i chlorek hydrazonowy, N 2 H 4 • HC1. Siarczan hydra¬ 
zonowy nie jest zbyt dobrze rozpuszczalny w wodzie (ok. 28 g/l w temperaturze pokojowej) 
i łatwo krystalizuje. 

Fluorek hydrazonowy, N 2 H 4 • H 2 F 2 , daje po rozpuszczeniu w wodzie dwa jony: 
[N 2 H 4 • HFJ" i H 3 0 + . W stanie krystalicznym jednostkami strukturalnymi są jony 
[N 2 H 6 ] 2+ i jony F“, zaś struktura tego związku ma w dużym stopniu charakter struktury 
otwartej dzięki obecności długich wiązań N—H—F. ' ; 



Rozdział 20 


GRUPA OKRESOWA YG: AZOTOWCE (C.D.) 
FOSFOR, ARSEN, ANTYMON I BIZMUT 


FOSFOR 

Odmiany alotropowe fosforu. Cząsteczki fosforu w stanie gazowym są czteroatomowe. 
Pary, skraplając się, tworzą krystaliczny biały fosfor, który prawdopodobnie również 
składa się z cząsteczek P 4 . Fosfor biały jest nietrwały. W odpowiednich warunkach ulega 
przemianie na co najmniej cztery bardziej trwałe odmiany (patrz tabl. 20.1). Obejmują 
one fosfor fioletowy o nieznanej budowie cząsteczkowej, fosfor czarny, który składa się 
z cząsteczek olbrzymów oraz dwie inne odmiany znane jako fosfor czerwony i fosfor 
szkarłatny. Sposoby otrzymywania odmian polimorficznych fosforu oraz niektóre ich 
własności przedstawione w tabl. 20.1 omówiono poniżej. 

Fosfor biały w porównaniu z innymi odmianami alotropowymi jest nietrwały. Ciepła 
rozpuszczania podanych niżej trzech odmian alotropowych fosforu w bromie ilustrują 
różnice w wartościach ich energii wewnętrznej. 



Ciężar 

Ciepło rozpuszczania 


właściwy 

w bromie liczone na 1 g-atom 

Fosfor czarny 

2,70. 

38,30 kcal 

Fosfor fioletowy 

2,34 

42,50 kcal 

Fosfor biały 

1,83 

59,48 kcal 


Fosfor biały jest trujący i bardzo aktywny chemicznie. Najważniejsze jego reakcje 
podano w tabl. 20.2. 

Jeżeli biały fosfor składający się z regularnych kryształów oziębić do temp. —76,9°C 
lub poddać działaniu ciśnienia 12000 Atm, następuje wówczas zmiana struktury krysta¬ 
licznej na heksagonalną. Regularne i heksagonalne kryształy białego fosforu są prawdo¬ 
podobnie odmianami polimorficznymi. W obu odmianach występują cząsteczki P 4 . 

Fosfor fioletowy, czyli fosfor metaliczny a jest bierny chemicznie. W powietrzu nie 
utlenia się on i jest niepalny. Nie rozpuszcza się w żadnym rozpuszczalniku, dzięki czemu 
jest nietoksyczny. Nie przewodzi prądu elektrycznego. 

Fosfor czarny, czyli fosfor metaliczny jesi również bierny chemicznie; w powietrzu 
poniżej temp. 400°C nie zapala się. Jest przewodnikiem prądu elektrycznego. Fosfor 
czarny ma budowę warstwową, w której każdy atom fosforu tworzy trzy silne wiązania 
z najbliższymi sąsiadami. Na rysunku zamieszczonym poniżej pokazano taką warstwę 

51 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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Odmiany alotropowe fosforu 
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*) Izomorficzne z odpowiednimi postaciami krystalicznymi As, Sb, Bi. 



w postaci wyidealizowanej. Rzeczywiste kąty między wiązaniami wynoszą 100°, a nie 
90° jak przedstawiono na rysunku. 



Podczas ogrzewania do temp. 550°C fosfor czarny przechodzi w odmiany fosforu 
czerwonego o rozmaitych odcieniach barwy. 


Tablica 20.2 


Własności chemiczne białego i czerwonego fosforu 


Reagent 

Warunki, przebieg i produkt reakcji 


Reakcje fosforu białego 

Tlen 

W temperaturze pokojowej zachodzi samorzutne utlenianie do P 2 O g ; 
utlenianiu towarzyszy. zielona poświata lub fosforescencja. W suchym 
powietrzu w temp. 50°C fosfor zapala się. W wilgotnym powietrzu o trzy- 
muje się ciecz zawierającą kwas podfosforowy, fosforawy i fosforowy 

Chlor 

Samorzutne zapalenie się i utworzenie PC1 5 i PC1 3 

Brom 

Eksplozja z utworzeniem PBr 5 i PBr 3 . 

Jod 

Zapalenie z utworzeniem jodków fosforu; przy dodaniu wody do mie- 


szaniny białego fosforu i jodu powstaje PH 4 J i H 3 P0 4 

Siarka 

Stopiona siarka i fosfor reagują gwałtownie powodując wybuch — tworzy 
się mieszanina siarczków fosforu 

Stężony HN0 3 . 

Rozpuszczenie przebiega powoli i prowadzi do powstania H 3 P0 4 

Roztwór KOH 

Tworzy się mieszanina fosforiaku i wodoru (str. 809) 

Roztwór CuS0 4 

Po ogrzaniu reakcja przebiega następująco: 

3P+3CuS0 4 -j- 6H 2 0 = Cu 3 P+2H 3 P0 3 -f 3H 2 S0 4 

W normalnej temperaturze zachodzi reakcja 

2P+5CuS0 4 +8H 2 0 = 5Cu+2H 3 P0 4 +5H 2 S0 4 

CaO 

Pary fosforu przechodząc nad rozgrzanym do temperatury czerwonego 
żaru tlenkiem wapniowym reagują w myśl równania 


14P+14CaO = 5Ca 2 P 2 +2Ca 2 P 2 0 7 


Reakcje fosforu czerwonego 

Tlen 

Po długim okresie styczności z powietrzem tworzy się H 3 P0 4 . Poniżej 
temp. 240°C w powietrzu nie zapala się 

Chlor 

Reakcja z chlorem zachodzi tylko w podwyższonej temperaturze 

Brom 

Z parami bromu reakcja przebiega gwałtownie; z bromem. ciekłym — 


spokojnie z utworzeniem PBr 3 

Jod 

Z jodem reaguje powoli na gorąco 

Stężony HN0 3 

Łatwo rozpuszcza się po ogrzaniu 

Roztwór KOH 

Nie reaguje 

Stężony NaOH i H 2 O a 

Powstaje kwas podfosforowy 

Glin 

Sproszkowany glin po ogrzaniu reaguje tworząc A1P > 

Siarka 

Z siarką reaguje w podwyższonej temperaturze 



Fosfor czerwony jest substancją nietoksyczną, bez smaku i zapachu; w porównaniu 
z fosforem białym jest bierny chemicznie. Najważniejsze jego reakcje przedstawiono 
w tabl. 20.2. Przechodząc w stan pary dysocjuje on z utworzeniem cząsteczek P 2 . Subli- 
muje w temp. 416°C, a jego pary skraplając się tworzą fosfor biały. Przejście fosforu 
czerwonego w stan gazowy przebiega nieodwracalnie, ponieważ w stanie równowagi sto¬ 
sunek P 2 : P 4 jest mniejszy niż 1 : 10 7 . 

Fosfor czerwony jest prawdopodobnie odmianą fosforu fioletowego. Podczas ogrze¬ 
wania zabarwienie jego zmienia się od czerwonego do fioletowego. Ciężar właściwy wzra¬ 
sta do 2,34, przy Czym temperatury topnienia obu odmian są takie same. 

Fosfor szkarłatny w czystej postaci mÓżna otrzymać przez ogrzewanie PBr 3 z rtęcią 
do temp. 240°C; zachodzi wtedy reakcja 

2PBr 3 + 3Hg - 2P + 3HgBr s 

Fosfor szkarłatny jest prawdopodobnie odmianą fosforu fioletowego. Utlenia się on bardzo 
powoli i jest nietrujący; rozpuszcza się w mocnych zasadach z wydzieleniem fosforiaku. 

Cząsteczka fosfora. Ciężar cząsteczkowy pary fosforu poniżej temp. 700°C wskazuje 
na występowanie cząsteczek P 4 . Na podstawie badań dyfrakcji elektronów ustalono, że 
atomy fosforu w cząsteczce P 4 znajdują się w narożach czworościanu foremnego. .Każdy 
atom fosforu tworzy trzy wiązania o długości 2,21 A, a kąt między nimi wynosi 60°. 

Powyżej temp. 700°C cząsteczka P 4 zaczyna dysocjować tworząc cząsteczki P 2 . W temp. 
500°C w fazie gazowej w 10 7 cząsteczek P 4 znajduje się tylko jedna cząsteczka P 2 , nato¬ 
miast w temp. 1700°C zdysocjowanych jest ok. 50% cząsteczek P 4 . W wyższych tempera¬ 
turach pewne ilości fosforu występują także w postaci pojedynczych atomów. P 4 = 2P 2 ; 
AH '.=■ 30,0 kcal. P 2 ■ = 2P; AH = 42,2 kcal. Energia wiązania P—-P wynosi 53 kcal. 

Z oznaczeń ciężaru cząsteczkowego fosforu rozpuszczonego w benzenie i dwusiarczku 
węgla wynika, że fosfor występuje w tych roztworach w postaci cząsteczek P 4 . Na pod¬ 
stawie badań dyfrakcji promieni X oraz widma Ramana ustalono, że fosfor ciekły składa 
się również z cząsteczek P 4 . Dostępne dane doświadczalne sugerują, że cząsteczka P 4 
występuje w krystalicznym, ciekłym i gazowym białym fosforze. 

Budowa cząsteczki P 2 nie jest znana. Atom fosforu nie tworzy prostych wiązań n 
i dlatego wydaje się nieprawdopodobne, aby cząsteczka P 2 była analogiem dwuatomowej 
cząsteczki azotu, N=N. * ' . 

ZWIĄZKI FOSFORU 

Konfiguracja elektronowa powłoki walencyjnej (n ~ 3) atomu fosforu jest następująca: 

3^ 3 p 3p 3p 

U T. t T 

Przedostatnią powłoka składa się z 8 elektronów. We wszystkich związkach fosfor wy¬ 
stępuje w piątym stopniu utlenienia. 

Nie istnieje anion [P 3 ~], natomiast fosforki metali tworzą cząsteczki olbrzymy, w któ¬ 
rych wiązania mają charakter częściowo jonowy. Atom, mający powłokę walencyjną 
o głównej liczbie kwantowej i n == 2, może tworzyć proste wiązania n z innym atomem 
(tego samego lub innego pierwiastka), który również ma powłokę walencyjną o n = 2. 
Własność ta wyjaśnia istnienie dużej liczby nienasyconych związków węgla i azotu. Dla 
fosforu mającego powłokę walencyjną o n = 3, utworzenie tego typu wiązania jest nie¬ 
możliwe, natomiast, istnienie orbitalów d w powłoce walencyjnej pozwala na utworzenie 
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wiązania podwójnego typu nd (str. 175), jakiego nie może tworzyć atom azotu. Ta za¬ 
sadnicza różnica pomiędzy orbitalowymi własnościami atomów azotu i fosforu przejawia 
się w odmiennych własnościach fizycznych i chemicznych tych pierwiastków oraz ich 
związków. Azot jest gazem składającym się z cząsteczek NsN, natomiast fosfor — ciałem 
stałym zbudowanym z cząsteczek P 4? w których każdy atom fosforu związany jest z trze¬ 
ma innymi atomami wiązaniami o*. Cztery atomy fosforu zajmują miejsca w narożach 
tetraedru. W zmodyfikowanej postaci struktura ta występuje w P 4 0 6 , P 4 O 10 , P 4 S 3 i P 4 S 5 . 
Tlenki fosforu są ciałami stałymi zupełnie niepodobnymi do gazowych tlenków azotu. 
Atom fosforu, w odróżnieniu od atomu azotu, nie występuje w cząsteczkach zawierają¬ 
cych niesparowane elektrony. 

Atom fosforu w fosforiaku, podobnie jak atom azotu w amoniaku, wykazuje tetra- 
edryczny stan walencyjny z jednym orbitalem zhybrydyzowanym, obsadzonym przez wolną 
parę elektronową. Sole amonowe są bardziej trwałe niż sole fosfoniowe, ponieważ wią¬ 
zanie N—H jest silniejsze niż wiązanie P—H, ze względu na większą elektroujemność 
azotu. Z tej samej przyczyny wodorotlenek amonowy jest słabszą zasadą niż wodoro¬ 
tlenek fosfoniowy. 

Wszystkie tlenowe kwasy fosforu zawierają atom fosforu w tetraedrycznym stanie 
walencyjnym. Jon, ortofosforanowy, [PO|~] zawiera wiązania nd (str. 175); nie istnieje 
natomiast jon odpowiadający jonowi azotanowemu [NO,f], ponieważ musiałby on za¬ 
wierać proste wiązania n, których atom fosforu nie tworzy. W chlorkach fosfonitrylowych: 
(PNC1 2 ) 3 i (PNC1 2 ) 4 atom fosforu bierze udział w tworzeniu struktury pierścieniowej. 
Pierścień trimerycznego chlorku fpsfonitrylowego zawiera niezłokalizowane wiązania n 9 
skąd wynika jego aromatyczny charakter. 

Ponieważ w powłoce walencyjnej atomu fosforu (n = 3) występują orbitale d, przeto 
możliwa jest hybrydyzacja oktaedryczna; istnieje jednak tylko kilka związków, wśród 
nich KPF 6 , w których atom fosforu znajduje się w tym stanie walencyjnym. 

ZWIĄZKI ZAWIERAJĄCE FOSFOR W PIĄTYM STOPNIU UTLENIENIA 

Klasa 1. Wielkocząsteczkowe związki fosforu o wiązaniach 
mających charakter częściowo jonowy 
i częściowo kowalentny 

Klasa ta obejmuje fosforki metali i związki fosforu z azotem. Tlenki i siarczki fosforu 
składają się z pojedynczych cząsteczek zawierających atom fosforu w tetraedrycznym 
stanie walencyjnym (str. 814). 

Fosforki metali. Struktury krystaliczne fosforków niektórych metali I, II i III grup 
układu okresowego podano w tabl. 20.3. 

Tablica 20.3 

Struktury krystaliczne fosforków niektórych metali 


Li 3 P 

Na 3 P 

Be 3 P 2 

Mg 3 P 2 

Zn 3 P 2 

Cd 3 P 2 

A1P 

{ GaP 

A 

A 

B 

B 

C 

c 

Z 

Z 


Poszczególne typy struktur oznaczono następująco: A — Na 3 P, B — anty-Mn 2 G 3 , C — Zn 3 P 2 , 2T—? 
blenda cynkowa. * 
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Wszystkie struktury z wyjątkiem struktury typu blendy cynkowej mają niski stopień 
symetrii i nie można ich opisać w prosty sposób. Struktura Na 3 P podobna jest do struktur 
spotykanych w stopach; każdy atom jednego pierwiastka sąsiaduje z jedenastoma atomami 
drugiego pierwiastka. Struktury typu anty-Mn 2 O s i Zn 3 P 2 mogą być uważane za przykłady 
struktury fluorytu, w której brak anionów w niektórych położeniach. A1P i GaP są w dość 
znacznym stopniu kowalentne. Fosforki metali ziem rzadkich LaP i PrP mają strukturę 
typu chlorku sodowego. 

Fosforki metali alkalicznych i metali ziem alkalicznych otrzymuje się drogą redukcji 
fosforanów tych metali glinem w wysokich temperaturach. 

Fosfor i azot. Istnieją przynajmniej trzy związki składające się wyłącznie z fosforu 
i azotu. Mają one skład (PgN^, (PN) Z ; nie można ich otrzymać w drodze bez¬ 

pośredniej syntezy obu składników. Budowa tych związków nie jest znana; nie otrzymano 
również ich rentgenogramów. 

(P 3 N 5 )* jest białym, nierozpuszczalnym w żadnym rozpuszczalniku ciałem stałym 
bez smaku i zapachu. Powstaje on w wyniku ogrzewania związku addycyjnego P 2 S 5 , 6 NH 3 
w atmosferze amoniaku do temperatury czerwonego żaru lub podczas ogrzewania fos- 
famu, (PNgH)*, pod zmniejszonym ciśnieniem. Zachodzi wtedy rozpad przebiegający 
w myśl równania 

3PHN 2 = NH 3 -f- P 3 N 5 ‘ 

Reakcje (P^),, rzucają nieco światła na budowę tego związku. Ogrzewany do temp. 
730°C w powietrzu pod zmniejszonym ciśnieniem lub w atmosferze azotu daje on (PN) Z . 
Ogrzewany w atmosferze tlenu lub chloru zapala się; z chlorem reaguje w temp. 700°C 
tworząc chlorki fosfonitrylowe, a z wodorem daje fosfor i amoniak. Reaguje z wodą 
w temp. 100°C wolno, a w temp. 180°C gwałtownie, tworząc amoniak i kwas fosforowy. 
Jest niemal zupełnie odporny na działanie kwasu azotowego, siarkowego i wrzących wod¬ 
nych roztworów kwasu chlorowodorowego. 

(PgNg)^ jest ciałem stałym, trwałym do temp. 750°C, które otrzymuje się w wyniku 
ogrzewania trójimidku dwufosforu, P 2 (ŃH) 3 . 

(PN) Z jest ciałem stałym. Azotek ten otrzymuje się drogą rozkładu fl^Ng)* pod zmniej¬ 
szonym ciśnieniem w temp. 750°C. W temp. 800°C pod wpływem działania amoniaku 
(lecz nie azotu) przechodzi on w azotek (PgNg)^. (PN) Z występuje w dwóch odmianach 
bezpostaciowych. Odmiana czerwona (trwała) jest odporna na działanie zimnego kwasu 
siarkowego, lecz ulega działaniu gorącego kwasu. Odmiana żółta rozkłada się pod wpływem 
działania zimnego kwasu siarkowego. 

Fosfam, (PNaH)^, otrzymuje się następującymi metodami: 

1 ) ogrzewanie bez dostępu powietrza produktu działania amoniaku na pięciochlorek 
fosforu (patrz str. 834) 

PC1 5 + 4NH 3 = PN 2 H + 2NH 4 C1 + 3HC1 

2 ) działanie trimerycznego chlorku fosfonitrylowego na amoniak. 

Fosfam jest białym proszkiem. W temperaturze czerwonego żaru utlenia się w powietrzu 
bardzo wolno; jest on odporny na działanie rozcieńczonych kwasów, wody i wodnych 
roztworów mocnych zasad. Pod wpływem działania stopionego wodorotlenku sodowego 
fosfam rozkłada się tworząc amoniak i ortofosforan sodowy, a rozkładowi towarzyszy 
żarzenie 

H a O + PN 2 H + 3NaOH = Na 3 P0 4 + 2NH 3 
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Ogrzewanie fosfamu pod zmniejszonym ciśnieniem do temp. powyżej 400°C powoduje roz¬ 
kład dający czysty (P 3 N 5 )* (patrz powyżej). Struktury fosfamu i (P 3 N 5 )* przedstawiono 
na str. 833. 


Klasa 4, Związki zawierające tetraedrycznle zhyforydyzowany atom fosforu 
Fosfor tworzy wodorki i chlorki typu PH 3 , P 2 H 4 i PC1 3 , P 2 C1 4 . Cząsteczki PH 3 , P(CH 3 ) 3 


i PC1 3 mają strukturę piramidy 
P 

/l\ 

/ H \ 

H H 

<£HPH = 100° 


/Ch\ 
ch 3 ch 3 

<£ CPC = 100° 


p 

/l\ 

/ Cl \ 

Cl Cl 

cipci - 102 0 


Budowa P 2 H 4 i P 2 C1 4 nie jest znana; prawdopodobnie związki te mają następujące postacie: 

H H Cl Cl 

V / \ / 


p—p 


p—p 


H H Cl Cl 

We wszystkich, wyżej wymienionych związkach atom fosforu ma liczbę koordynacyjną 3. 
Przyjmując, że atom fosforu w tych związkach jest zhybrydyzowany tetraedrycznie, i że 
jeden z orbitalów zhybrydyzowanych obsadzony jest przez wolną parę elektronową, 
widać, że atom fosforu w tych związkach znajduje się w takim samym stanie walencyjnym 
jak w cząsteczce P 4 , która ma następującą strukturę: 



Innym związkiem zawierającym atom fośforu w tetraedrycznym stanie walencyjnym 
jest tlenek fosforu, P 4 O e , którego cząsteczka ma strukturę 



Strukturę P 4 0 6 można teoretycznie wyprowadzić ze struktury cząsteczki P 4 , wbudowując 
atom tlenu pomiędzy każdą parę leżących obok siebie atomów fosforu. Cząsteczka pięcio¬ 
tlenku fosforu, P 4 O 10 , ma podobną strukturę 


O 0 
I 1.39A 
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Również w tej cząsteczce atom fosforu jest tetraedrycznie zhybrydyzowany, lecz wszyst¬ 
kie orbitale biorą udział w tworzeniu wiązań z atomami tlenu. Długość wiązania P—O 
pomiędzy atomem fosforu i jednym z czterech zewnętrznych atomów tlenu wynosi tylko 
1,39 A. Ta nadzwyczaj mała długość wiązania sugeruje, że pomiędzy atomami fosforu 
i zewnętrznymi atomami tlenu obok wiązania nd istnieje również wiązanie cr. Przepro¬ 
wadzone przez Paulinga obliczenia na podstawie sumy promieni kowalentnych przewidują 
następujące długości wiązań: P—O 1,76 A; P=0 1,55 A; P=0 1,43 A/ 

Siarczki fosforu nie odpowiadają dokładnie tlenkom (por. tabl. 19.3, str. 741), lecz 
struktury ich można teoretycznie wyprowadzić z cząsteczki P 4 przez wbudowanie atomów 
siarki poińiędzy poszczególne pary atomów fosforu. 

Cząsteczki o ogólnym wzorze X 3 P, w których atom fosforu wykazuje hybrydyzację 
tetraedryczną, a jeden z orbitalów obsadzony jest przez wolną parę elektronową, występują 
jako donory elektronów. Zdolność tworzenia w odpowiednich warunkach' związków 
koordynacyjnych przez atom fosforu jest jednak mniejsza niż w przypadku atomu azotu. 
Poniżej podano kilka przykładów związków koordynacyjnych utworzonych przez związki 
fosforu występujące jako donory elektronów. 


Cząsteczka o 
charakterze 
donora 
PH 2 


PC1 3 

P(C 2 H 5 ) 3 

P(OC 2 H 5 ) 3 


Produkt addycji 


Uwagi 


A1C1 3 j PH 3 

AlBr 3 ,PH 3 

A1J 3 ,PH 3 


PH 3 osiąga ciśnienie dyso- 
cjacji 10 mm Hg odpowie dnio 
w temperaturach +10°C, 
85°C i 93°C 


TiCl 4 ,PH 3 

2SnCl 4 ,3PH 3 

2SnBr 4 ,3PH 3 


tt. —33°C 
tt. +29°C 


tworzące się w temp. 
-110°C 


(Cl 3 P) 2 PtCl 2 występuje w postaci izomerów 

cis i trans 

[Pt,4P (C 2 H 5 ) 3 ]C1 2 

[Pt,2P(C 2 H s ) 3 ,2NH 3 ]Cl 2 występuje w postaci izomerów 
cis i trans 


[P(OC 2 H 5 ) 3 ] 2 PtCl 2 
(C 2 H s O) 3 P Cl Cl 


Cl 


/ \ 


Pt 


Cl 


P(C 2 H 5 0) 3 


Istnienie tych związków oraz łatwość ich powstawania potwierdzają przypuszczenie, 
że para niewiążących elektronów 1 atomu fosforu w cząsteczkach typu X 3 P nie jest bierną, 
lecz wolną parą elektronową. 

Atom fosforu w powyższych związkach koordynacyjnych maik. 4. Ten układ koordy¬ 
nacyjny występuje w wielu związkach fosforu obejmujących POCl 3 , PSC1 3 , kwasy tlenowe 
oraz w chlorkach fosfonitrylowych i ich pochodnych. 

Te różne klasy związków fosforu zawierających atom fosforu w tetraedrycznym stanie 
walencyjnym, omówiono poniżej w porządku rozpatrywania ich w tym krótkim wprowa¬ 
dzeniu. 
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Wodorki fosforu i ich pochodne 

Znane są dwa wodorki fosforu: 

PH 3 — gaz, tw. -87,7 Ó C, tt. -133°C . 

P 2 H 4 — ciecz, tw. +51,7°C, tt. - 99°C 

Obydwa związki są bardziej lotne niż odpowiednie związki azotu niewątpliwie dlatego, 
że fosfor nie tworzy wiązań wodorowych. 

Fosforiak, PH 3 , jest bezbarwnym, trującym gazem o nieprzyjemnym, rybim zapachu. 
Oddychanie przez czas dłuższy powietrzem zawierającym 10 części fosforiaku na 10 6 
części powietrza powoduje śmierć. Fosforiak otrzymuje się przez hydrolizę fosforków 
metali wodą lub kwasem, przez rozkład termiczny kwasu, którego cząsteczka zawiera 
wiązanie P—H, lub przez rozkład związków fosfonowych. Poniżej podano przykłady 
metod otrzymywania fosforiaku: ^ 

1 ) utrzymywanie białego fosforu i wodorotlenku metalu alkalicznego w stanie wrzenia; 
produktem jest fosforiak zawierający przynajmniej 50% wodoru oraz nieco P 2 H 4 . Podczas 
gotowania zachodzą następujące reakcje: 

4P + 3NaOH -f 3H a O = PH 3 + 3NaH 2 P0 2 
4P + 4NaOH + 4H a O = 2H 2 + 4NaH 2 P0 2 
NaHJPOą + 2NaOH = 2H 2 + Na 8 P0 4 

2 ) działanie kwasu siarkowego na fosforek glinu 1 ) 

2A1P 4* 3H 2 S0 4 = A1 2 (S0 4 ) 3 + 2PH 3 

3) ogrzewanie kwasu fosforawego 

4H 3 PO s = 3H 3 P0 4 + PH 3 

4) dysproporcjonowanie kwasu podfosforawego lub jego soli 

2H 3 PO a = H 3 P0 4 4- PH 3 

5) działanie wody na tlenochlorek fosforu wobec nadmiaru pyłu cynkowego (trój¬ 
chlorek fosforu nie reaguje w ten sposób), 

6 ) działanie 30%-owego roztworu wodorotlenku potasowego na jodek fosfonowy 

KOH + PH 4 J = PH 3 + KJ + H a O 

Gaz otrzymany którąkolwiek z powyższych metod może zawierać wodór, jak również 
P 2 H 4 , wskutek czego otrzymana mieszanina jest samozapalna. Czysty fosforiak otrzymuje 
się w wyniku przepuszczania tego gazu przez rurę zanurzoną w mieszaninie oziębiającej 
w celu wykroplenia P 2 H 4 , a następnie przez rurę zanurzoną w ciekłym powietrzu w celu 
skroplenia fosforiaku. 

Czysty fosforiak, całkowicie pozbawiony pary wodnej zapala się w powietrzu w tem¬ 
peraturze pokojowej, jeżeli jednak zawiera chociaż ślady wilgoci, to zapłon poniżej temp. 
150°C nie następuje* Mieszanina czystego fosforiaku z powietrzem lub tlenem wybucha 
przy obniżeniu ciśnienia. Fosforiak jest słabo rozpuszczalny w wodzie, alkoholu i eterze 
(w temp. 17°C w jednej objętości wody rozpuszcza się 0,26 objętości fosforiaku). Rozkłada 

0 W wilgotnej atmosferze fosforki glinu i krzemu, jak również inne fosforki, hydrolizują z wydzie¬ 
leniem wolnego fosforiaku. Na skutek tego obecność tych fosforków w stopach (celowa czy też w postaci 
zanieczyszczeń) zagraża zdrowiu ludzi pracujących przy tych stopach oraz pracujących przy ich otrzymy¬ 
waniu. , 
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się on przy ogrzewaniu do temp. 440°C (reakcja rozpadu zachodzi na ściankach naczynia 
reakcyjnego) lub pod wpływem wyładowań elektrycznych dając fosfor czerwony i wodór. 
Reakcja fosforiaku z tlenem, podtlenkiem lub tlenkiem azotu ma przebieg wybuchowy 

PH 3 .+ 4N a O = H 3 P0 4 + 4N 2 
Z chlorem reaguje spontanicznie w myśl równania 

PH 3 + 4C1 2 = PC1 5 + 3HC1 

Podczas przepuszczania fosforiaku nad rozgrzaną miedzią powstaje fosforek miedzi i wodór. 

Fosforiak absorbowany jest przez zawiesinę „chlorku bielącego”, CaCl(OCl). Wytrąca 
fosforki lub metale z roztworów niektórych soli metali. Z roztworem azotanu srebrowego 
reakcja przebiega w myśl następujących równań: 

PH 3 + 6AgN0 3 = Ag 3 P,3AgN0 3 + 3HN0 3 
Ag 3 P,3AgN0 3 + 3H a O - 6Ag + 3HNO s + H 3 P0 3 

W roztworze wodnym fosforiak pod wpływem działania jodu utlenia się do kwasu 
podfosforawego. Z trójfenylometylosodem (por. str. 456) reaguje tworząc NaPH 2 . Związki 
koordynacyjne fosforiaku wymieniono na str. 808. 

Na podstawie badań spektroskopowych stwierdzono, że długość wiązania P—H 
w cząsteczce fosforiaku wynosi 1,45 A, a kąt między wiązaniami H—P—H—98 ± 5° 
lub 93 ± 2°. Kąt ten jest bardziej ostry niż w cząsteczce amoniaku (116°). Bariera inwersji 
jest mniej więcej taka sama jak dla amoniaku, .lecz częstość inwersji stanowi zaledwie 
1/1000 częstości inwersji amoniaku. 

Związki fosfonowe. Wodny roztwór fosforiaku ma odczyn obojętny, lecz suchy gazowy 
PH 3 działa jak bardzo słaba zasada. Tworzy on związki fosfonowe: PH 4 J, PH 4 Br, PH 4 C1, 
które wóda rozkłada na odpowiedni kwas halogenowodorowy i fosforiak. 

Najtrwalszy spośród wyżej wymienionych halogenków jest jodek fosfonowy. Otrzy- 
muje się go w postaci białych kryształów w wyniku zmieszania w temperaturze pokojowej 
fosforiaku i jodowodoru, jednak w temp. 300°C dysocjuje on na składniki wyjściowe. 
Zazwyczaj otrzymuje się go przez działanie wodą na subtelnie rozdrobnioną mieszaninę 
jodu i białego fosforu. Reakcja przebiega w myśl równania 

2P + J 2 + 4H 2 0 - PH 4 J'+ H 3 P0 4 + HJ 

Jod dodaje się do roztworu fosforu białego w dwusiarczku węgla; reakcję prowadzi się 
w atmosferze dwutlenku węgla. Po oddestylowaniu rozpuszczalnika do pozostałości dodaje 
się ostrożnie wodę; z roztworu odsublimowuje się jodek fosfonowy. Przez cały czas trwania 
doświadczenia utrzymuje się atmosferę dwutlenku węgla. 

W wyniku oziębienia fosforiaku i chlorowodoru do temp. —35°C lub sprężenia w temp. 
15°C do 18 Atm otrzymuje się białe kryształy chlorku fosfohowego. 

Alkilo- i arylofosfiny. Otrzymano pochodne fosforiaku, powstałe przez zastąpienie 
jednego lub więcej atomów wodoru w cząsteczce PH 3 grupą alkilową lub arylową. Tempe¬ 
ratury wrzenia prostszych pochodnych trzeciorzędowych wynoszą: P(CH 3 ) 3 37,8°C; 
P(C 2 H 6 ) 3 128°C; P(C 6 H 5 ) 3 powyżej 360°C (tt. 80°C). Związki te otrzymuje się w wyniku 
reakcji fosforiaku z odpowiednim związkiem Grignarda. Alkilopochodne są łatwopalne 
i łatwo utleniają się do tlenków fosfin, R 3 PO. Na podstawie badań widm w podczerwieni 
oraz widm Ramana ustalono, że cząsteczka P(CH 3 ) 3 ma strukturę piramidy. Czwarto- 
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rzędowe zasady fosfonowe, R 4 POH, są tak mocnymi zasadami jak wodorotlenki metali 
alkalicznych. 

Dwufosfina, P 2 H 4 , jest bezbarwną, lotną cieczą. Wyodrębnia się ją z produktów działania 
wody na techniczny fosforek wapnia. Reakcję tę można opisać równaniem 

Ca 2 P 2 + 4H 2 Q = 2Ca(OH) 2 + P 2 H 4 

Wydzielające się gazy przepuszcza się kolejno przez rurę zanurzoną w zimnej wodzie 
i przez rurę zanurzoną w mieszaninie oziębiającej lodu i soli. Pierwsza ma na celu usunięcie 
wody, druga zaś — oddzielenie fosforiaku od mniej, lotnego P 2 H 4 , który gromadzi się 
w postaci cieczy. W stanie gazowym dwufosfina jest nietrwała, a w powietrzu zapala się 
samorzutnie. Ciekły P 2 H 4 wystawiony na działanie światła rozkłada się tworząc fosforiak 
i fosfor czerwony w myśl równania 

3P 2 H 4 = 4PH 3 -j- 2P 

Chlorowodór, działając na dwufosfinę w temp. —125°C, powoduje identyczny rozkład. 
P 2 H 4 nie wykazuje własności zasadowych. 


Trójhalogenki fosforu 

Fosfor tworzy związki typu PX 3 ze wszystkimi halogenami. Istnieje. również kilka 
związków mieszanych typu PX 2 Y. Własności fizyczne tych związków przedstawiono 
w tabl. 20.4. Dane uzyskane z pomiarów dyfrakcji elektronów wskazują, że wszystkie 


Trójhalogenki fosforu 


Tablica 20.4 



pf 3 

PC1 3 

PBr 3 

PJ 3 

pf 2 ci 

PFJBr 

pfci 2 

PFBr* 

Temp. wrze- 

-101,1 

+74,7 

+ 175,3 

120 (15 

-47,3 

-16,1 

-13,85 

78,4 

nia, °C 
Temp. top- 


• 


mm Hg) 





nienia, °C 

-151,5 

-93,6 

-40 

+61 

-164,8 

—133,8 

-144,1 

-115 

Charakte- 

bezbarwny 

bezbarwna 

bezbarw- 

ciemnoczer- 

gaz 

gaz 

gaz 

ciecz 

rystyka 

gaz 

ciecz 

na ciecz 

wone, hek- 





ogólna 




sagonalne 

kryształy 





Struktura 
cząsteczki 
Kąt wierz¬ 

piramida 

piramida 

piramida 

piramida 





chołkowy 

X—P—X 

104° 

102 ó 

100° 

98° 





Długość 









wiązania 
P—X, A 

1,52 

2,00 

2,23 

2,47 . 






cząsteczki mają strukturę piramidy; długości wiązań i kąty między wiązaniami X—P—X 
podano także w tabl. 20.4. Kąt wierzchołkowy, który w trójfluorku jest równy 104°, 
maleje w miarę wzrostu ciężaru atomowego halogenu i dla trójjodku wynosi 98°, chociaż 
promienie atomowe halogenów zwiększają się w kierunku od fluoru do jodu. Silnie elek- 
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troujemny atom fluoru powoduje prawdopodobnie polaryzację wiązania P—F, w wynikuJj 
czego zwiększa się gęstość chmury elektronowej w pobliżu atomu fluoru. Wzajemne odpyli 
chanie się jednoimiennie naładowanych chmur elektronowych, znajdujących się wokół ";? 
atomów fluoru, jest powodem istnienia większego kąta wierzchołkowego. Własności 1 
chemiczne tych związków podano poniżej. 

Trójfluorek fosforu, PF 3 , jest bezbarwnym gazem, otrzymywanym jedną z następują-.1 
cych metod: ; Ę 

1 ) reakcja między trójfluorkiem arsenu i trójchlorkiem fosforu 1 

pci 3 + asf 3 - pf 3 + asci 3 

2 ) ogrzewanie do niezbyt wysokich temperatur trójbromku fosforu z fluorkiem cyn- J 

kowym 'M 

2PBr 8 + 3ZnF a = 2PF 3 + 3ZnBr a -i 

3) ogrzewanie fosforku miedzi z fluorkiem ołowiawym 

2Cu 3 P + 3PbF 2 = 2PF 3 + 6Cu + 3Pb ' . 

Pod wpływem działania wody gazowy PF 3 ulega hydrolizie tworząc kwas fluorowodorowy j 
i kwas fosforawy; na powietrzu nie dymi. Nie działa on na szkło nawet w podwyższonej j 
temperaturze. Pod wpływem wyładowań elektrycznych rozpada się w myśl równania 

5PF 3 = 3PF 6 + 2P | 

Jeżeli wyładowania elektryczne zachodzą w mieszaninie PF 3 i tlenu, wówczas przebiega | 
wybuchowo następująca reakcja: 'A 

2PF 3 +0 2 = 2POF 3 ' ^ 

Z siarką trójfluorek fosforu nie reaguje bezpośrednio. I 

Trójchlorek fosforu, PC1 3 , jest bezbarwną cieczą, którą otrzymuje się w wyniku prze- 3 
puszczania strumienia suchego chloru nad białym lub czerwonym fosforem (nie ogrzanym) 
i skroplenia produktu w odbieralniku chłodzonym lodem. Przed wprowadzeniem fosforu 
aparaturę napełnia się dwutlenkiem węgla, a wodę usuwa się w rurach wypełnionych J 
chlorkiem wapniowym. Ciekły surowy produkt zanieczyszczony jest chlorem, który usuwa 
się przy użyciu białego fosforu. Ostateczne oczyszczenie trójchlorku fosforu osiąga się • 
na drodze destylacji. Trójchlorek fosforu można również otrzymywać przez przepuszczanie j 
gazowego chlorowodoru nad sześciotlenkiem fosforu, P 4 O e ; zachodzi wówczas reakcja. I 

6HC1 + P 4 O s = 2H 3 P0 3 + 2PC1 3 . | 

Trójchlorek fosforu dymi w zetknięciu z powietrzem i reaguje gwałtownie z wodą 
w myśl równania (str. 820) 

PC1 3 + 3H a O = H 3 P0 3 + 3HC1 

Jeżeli reakcja z wodą zachodzi w obecności jodu, wówczas powstaje kwas podfosforowy 
(patrz str. 821). Z amoniakiem trójchlorek fosforu tworzy w niskich temperaturach związek 
kompleksowy PC1 3 ,5NH 3 , który po ogrzaniu rozkłada się dając (PaN^ (por. str. 806).' j 
Trójchlorek fosforu wykazuje charakter nienasycony; reaguje on z tlenem, chlorem i siarką J 
tworząc PC1 5 , POCl 3 i PSC1 3 . Wykazuje charakter redukujący w reakcjach z następu-1 
jącymi substancjami: j 

1 ) trójtlenek siarki j 

PC1 3 + SO a = POCl 3 + so 2 | 
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2 ) stężony gorący kwas siarkowy 

PC1 3 + 2H 2 S0 4 = SO 3 HCI + SO a + 2HC1 + HP0 3 

3 ) dwuchlorek dwusiarki 

3PC1 3 + S 2 C1 2 = PC1 5 + 2 PSCI 3 


podczas utleniania trójchlorku fosforu liczba koordynacyjna atomu fosforu zmienia się 
z 3 na 4. Tę ostatnią wykazuje on w następujących związkach: [PC1+][PC1~], POCl 3 , PSC1 3 
lub HP0 3 . 

Atomy chloru w trójchlorku fosforu mogą być stopniowo zastępowane atomami 
fluoru w wyniku działania AsF 3 , SbF 3 , SbF 5 lub przez przepuszczanie pary PC1 3 nad roz¬ 
grzanym fluorkiem wapniowym. Atomy chloru mogą być również zastępowane atomami 
jodu pod wpływem działania jodku potasowego. 

Trójbromek fosforu, PBr 3 , jest bezbarwną cieczą otrzymywaną w wyniku gwałtownie 
przebiegającej reakcji między bromem i czerwonym fosforem. Trójbromek fosforu dymi 
w zetknięciu z powietrzem. Przy przepuszczaniu tlenu przez wrzący trójbromek fosforu 
reakcja tworzenia POBr 3 zachodzi tak łatwo, że może nastąpić wybuch. Z nadmiarem 
bromu, trójbromek fosforu tworzy pięciobromek. PBr 3 hydrolizuje w obecności jodu do 
kwasu podfosforowego (por. str. 821). 

Trójjodek fosforu, PJ 3 , ciało stałe o ciemnoczerwonym zabarwieniu otrzymuje się 
w wyniku działania jodu na roztwór fosforu białego w dwusiarczku węgla lub przez działanie 
jodku potasowego na trójchlorek fosforu. Pod wpływem działania wody hydrolizuje 
on tworząc kwas fosforawy. 

Czterojodek dwufosforu, P 2 J 4 , jest ciałem stałym o pomaranczowoczerwonym zabar¬ 
wieniu; tt. 124°C. Otrzymuje się go przez zmieszanie w odpowiednim stosunku roztworów 
jodu i białego fosforu w dwusiarczku węgla i odparowanie. P 2 J 4 tworzy się również w wyniku 
działania jodu na trójchlorek fosforu w ciepłym roztworze lodowatego kwasu octowego; 
zachodzi wówczas reakcja 

2PC1 3 + 5J 2 = P 2 J 4 + 6JC1 

Czterojodek dwufosforu rozkłada się po ogrzaniu. Pod wpływem działania wody 
w temp. 0°C hydrolizuje on dając kwasy podfosforawy, H 3 P0 2 , fosforawy i fosfprowy. 
Wodoronadtlenki metali alkalicznych utleniają go do kwasu podfosforowego, H 4 P 2 O e . 
Reakcja ta wskazuje na następującą strukturę czterojodku: 




Czterochlorek dwufosforu, P 2 C1 4 , jest bezbarwną, oleistą, dymiącą cieczą o tt. —28°C 
i tw. 180°C. Otrzymuje się go następującymi metodami: 

1 ) wytworzenie łuku elektrycznego pomiędzy elektrodami cynkowymi w parach trój¬ 
chlorku fosforu, 

2 ) wytworzenie cichych wyładowań elektrycznych w mieszaninie pary trójchlorku 
fosforu i wodoru.. 

Po pewnym czasie P 2 C1 4 rozkłada się dając PC1 3 i P. W powietrzu utlenia się, czasem 
|ulega nawet samozapaleniu. 
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Istnieją cztery tlenki fosforu: P 4 O e , P 4 O 10 , (P0 2 ) n i P 2 0 6 . Struktury pierwszych dwóch | I 
można porównać ze strukturą cząsteczki fosforu P 4 . Budowy pozostałych dwóch tlenków I : 
dotychczas nie poznano. 4 ■ 

Tlenek fosforu(ni) (tlenek fosforawy), P 4 O e , jest białym ciałem stałym o tt. 23,8°C1 
i tw. 174°C. Ma on zapach czosnku i jest silnie trujący. Otrzymuje się go w wyniku ostroż-1 
nego przepuszczania strumienia powietrza nad płonącym fosforem; nielotny P 4 O 10 osadza I 
się na filtrze z waty szklanej 1 ). . Ę ■■ 

Ciekły tlenek fosforu(III) nie przewodzi prądu elektrycznego. Powyżej temp. 210°C | 
zachodzi rozkład termiczny P 4 O c z wytworzeniem (PO^ i wolnego fosforu. W normalnych Ą ; 
temperaturach tlenek fosforu (III) przyłącza tlen z powietrza tworząc P 4 O 10 i zapala się J 1 
przy lekkim ogrzaniu. W normalnych temperaturach tworzy z wodą kwas fosforawy i 

w myśl równania i 

6H 2 0 + PdO e = 4H 3 P0 3 4 l 

Tlenek fosforu(III) reaguje z chlorem i bromem. Z gazowym chlorowodorem tworzy onM 
trójchlorek fosforu i kwas fosforawy. Reaguje z siarką dając P 4 O e S 4 (patrz str. 816). : 
W zetknięciu z alkoholem zapala się, rozpuszcza się jednak w eterze, dwusiarczku węgla, J 
benzenie i chloroformie. . 

Ciężar cząsteczkowy tlenku fosforu(III) w roztworze benzenowym, jak również w stanie j 
pary w niskich temperaturach odpowiada wzorowi P 4 O e . Dane uzyskane z pomiarów ] 
dyfrakcji elektronów wskazują, że cztery atomy fosforu w cząsteczce tlenku znajdują się ) 
w narożach tetraedru, a każdy atom tlenu umieszczony jest pomiędzy parą atomów fosforu 
(por. str. 807); długość wiązania P—O wynosi 1,65 A. 

(PO 2 )„ jest ciałem stałym, sublimującym pod zmniejszonym ciśnieniem w temp. 180°C. 
Otrzymuje się go przez ogrzewanie tlenku fosforawego 2 ) do temp. 440°C w zatopionej 
rurze. Zachodzi wówczas następująca reakcja: 

«P 4 0 6 ’=3(P0 2 )„ + «P 

Rozpuszczaniu się (P0 2 ) w wywodzie towarzyszy wydzielenie się ciepła; powstaje wówczas 
mieszanina kwasu fosforawego i fosforowego w równych ilościach. (PO^ nie tworzy 
kwasu podfosforowego. Gęstość pary w temp. 1400°C odpowiada wzorowi P 8 0 16 . 

Tlenek fosforn(V) (tlenek fosforowy), P 4 O 10 , mający postać białego ciała stałego otrzy¬ 
muje się drogą spalania fosforu w nadmiarze powietrza lub tlenu. Surowy produkt zawiera 
zwykle nieco P 4 O e , który można usunąć przez sublimację w strumieniu zozonizowanego 
tlenu. 

Tlenek fosforu(V) w stanie stałym jest polimorficzny. Spalanie fosforu daje odmianę 
heksagonalną. Przy ogrzewaniu odmiana ta przechodzi kolejno w dwie inne odmiany 
o zwiększającej się gęstości i malejącej lotności. Niektóre własności polimorficznych odmian 
tlenku fosforu(V) podano poniżej. 


x ) Wolny fosfor usuwa się przez rozpuszczenie P 4 O e w dwusiarczku węgla, wystawienie roztworu na 
działanie światła w celu strącenia fosforu czerwonego i krystalizację. 

2 ) Jeżeli produkt otrzymany przez spalenie fosforu przy ograniczonym dostępie powietrza (zawiera¬ 
jący fosfor czerwony, P 4 O 10 i P 4 O e ) podgrzać w zatopionej rurze do temp. 290°C, otrzymuje się wówczas 
krystaliczny, przesublimowany (P0 2 ),j. 



Odmiana 

Punkt potrójny 

Ciężar 

właściwy 

Ciepło 

parowania*) 

kcal/mol 

Struktura 

Heksagonalna 

420°C; 360 cm Hg 

2,30 

22,7 

cząsteczki tetra- 
edryczne, podob¬ 
nie jak w stanie 
pary 

Rombowa 

■ 

562°C; 43,7 cm Hg 

2,72 

36,4 

warstwowa, utwo¬ 
rzona z pierścieni 

Tetragonalna 

Stopiona heksagonalna. 

580°C; 55,5 cm Hg 

2,89 

33,9 

nieznana 

metastabilna 

Trwała ciecz w temp. po¬ 



16,2 


wyżej 580°C 



18,7 



*) Cząsteczka tlenku fosforowego występuje w postaci P 4 O 10 . • 


Tlenek fosforu(V) absorbuje parę wodną tworząc początkowo kwas czterometafosforowy, 
a następnie kwasy piro- i ortofosforowe. Wszystkie trzy odmiany absorbują wodę w jedna¬ 
kowym stopniu, lecz jako substancji osuszającej używa się zwykle odmiany heksagonalnej. 
Jest ona bardziej wydajna niż jakakolwiek inna substancja osuszająca, a w temp. 90°C 
jest równie wydajna jak w temp. 0°C. Tlenku fosforu(V) używa się do otrzymywania 
tlenków kwasowych przez odebranie cząsteczki wody od odpowiedniego kwasu, np.: 

h 2 so 4 - h 2 o - so 3 
2 HNO 3 - h 2 o - n 2 o 5 
2HC10 4 — H a O === C1 2 0 7 

Podczas dodawania ciekłej wody odmiana heksagonalna reaguje gwałtownie, rom- 
bowa — bardzo wolno nawet w temp. 100°C, a odmiana tetragonalna tworzy żel, który 
t'. następnie przechodzi w stan ciekły. 

Tlenek fosforu(V) jest bardzo trwały nawet w wysokich temperaturach. Wzór P 4 O 10( 
(cięż. cząst. 142) jest w przybliżeniu zgodny z wyznaczoną doświadczalnie wartością ciężaru 
cząsteczkowego pary (150) w zakresie temperatur 670—1100°C. Dane uzyskane z pomia¬ 
rów dyfrakcji elektronów wskazują, że struktura tlenku fosforu(V) jest podobna do 
struktury P 4 O e z tą różnicą, że zawiera on dodatkowo po jednym atomie tlenu na każdy 
atom fosforu (str. 807). 

P 2 O e . Wyładowaniom elektrycznym w mieszaninie pary tlenku fosforu(V) i tlenu 
towarzyszy powstawanie ciemnofioletowego ciała stałego o silnych własnościach utlenia¬ 
jących. Substancja ta, zawierająca do 5% tlenku P 2 0 6 , po ogrzaniu do temp. 130°C odbarwia 
się, tracąc tlen i własności utleniające. Jej roztwory wodne utleniają jodek potasowy do 
jodu i jon manganawy do jonu nadmanganianowego. Reakcje P 2 O e wskazują, że tlenek 
ten jest bezwodnikiem kwasu nadtlenodwufosforowego, a jego cząsteczka ma następującą, 
strukturę: 


O 


o 



Możliwa jest również inna struktura, z grupami nadtlenowymi na miejscach dwóch atomów 
tlenu w narożach tetraedru, lecz wynikałoby stąd istnienie tlenku P 4 Oi 4 , którego nie wykryto. 

Siarczki fosforu. Wzory sumaryczne i niektóre własności trzech siarczków fosforu 
podano w tabl. 20.5. Wszystkie siarczki fosforu są żółtymi ciałami krystalicznymi. Związki 




Tablica 20.5 


H 


Siarczki fosforu 


Związek 

Temp. topnienia, 
°C 

Temp. wrzenia, °C 

Rozpuszczalność w 
dwusiarczku węgla, 
g/100 g CS 2 

Szybkość hydrolizy 

P4S 3 

172 

408 

76,9 

mała 

P4S10 

290 

530 

0,22 

bardzo mała 

P 4 S 7 

305 

523 

0,029 

duża 


te otrzymuje się w podwyższonej temperaturze w wyniku bezpośredniej reakcji między 
zmieszanymi w odpowiednich stosunkach czystymi pierwiastkami lub ich roztworami 
w dwusiarczku węgla, naftalenie lub ksylenie. Ślady jodu katalizują tę reakcję. Siarczki 
fosforu można oczyścić przez krystalizację z dwusiarczku węgla lub destylację próżniową. 
Pod wpływem działania wody ulegają one hydrolizie dając kwasy: fosforowy* fosforawy, 
podfosforawy oraz fosforiak i siarkowodór. P 4 S 10 używany bywa jako reagent wprowa¬ 
dzający siarkę do związków organicznych na miejsce tlenu; tą drogą można otrzymać 
tioalkohole i tioketony. 

Każdy z wyżej wymienionych siarczków jest dobrze zbadany. Wyznaczone ciężary 
cząsteczkowe wskazują, że zarówno w roztworze, jak i w stanie pary w każdej cząsteczce 
występują cztery atomy fosforu. Wyniki badań rentgenograficznych przeprowadzonych 
dla P 4 S 6 i P 4 S 10 oraz dane uzyskane z pomiarów dyfrakcji elektronów dla P 4 S 3 pozwoliły 
na określenie ich struktur, które pokazano na rys. 19.3. 

TlenosiarczeR fosforu, P 4 O e S 4 , występuje w postaci bezbarwnych, rozpływających się 
kryształów o tt. 102°C. Powstaje on w wyniku bezpośredniej, gwałtownie przebiegającej 
reakcji między tlenkiem fosforu(III), P 4 O e , i siarką. Tlenosiarczek fosforu może subli- 
mować. Hydrolizuje on łatwo dając siarkowodór i prawdopodobnie pierścieniowy kwas 
czterofosforowy. Struktura tlenosiarczku fosforu jest prawdopodobnie zbliżona do struk¬ 
tury P 4 O 10 , w której każdy atom tlenu połączony tylko z jednym atomem fosforu zastąpiony 
jest przez atom siarki (atomy fosforu połączone są ze sobą za pomocą mostków tleno¬ 
wych). Długość wiązania P—S jest bardzo mała (patrz str. 807). 


Halogenki fosforylu i tiofosforylu 

Halogenki fosforylu (tlenohalogenki fosforu) mają wzór ogólny POX 3 , gdzie X może 
oznaczać atom F, Cl, Br, lecz nie jodu. Znane są również halogenki mieszane. Wzory 
tych związków oraz niektóre ich własności podano w tabl. 20.6. 

Fosfor nie tworzy związków analogicznych do związków nitrozylowych (patrz str. 753) 
typu Cl—N=0. Na drodze doświadczalnej ustalono, że atomy chloru i atom tlenu w czą¬ 
steczce POCl 3 zajmują tetraedryczne położenia wokół atomu fosforu, a więc atom fosforu 



i Halogenki fosforylu 


Tablica 20.6 



pof 3 

POCl 3 

POBr 3 

POF 2 Cl 

POFCl 2 

POFJBr 

POFBr, 

Temp. wrzenia, °C 

; -40 

107 

189,5 

+ 3,1 

52,9 

30,5 

110,1 

Temp. topnienia, °C 

-39,45 

+1,25 

56 

-96,4 

-80,1 

-84,8 

-117,2 

& Kąt między wiązania- 








mi 

109,5° 

106° 

108° 

106° 

106° 



Długość wiązania 








p—o, A 

1,55 

1,45 

1,41 

1,55 

1,55 



Długość wiązania 








p—x, A 

1,51 

2,02 

2,06 

P—F 1,51 

P—F 1,51 







P—Cl 2,02 

P—Cl 2,02 




Tablica 20.7 


Halogenki tiofosforylu 



psf 3 

PSCi 3 

PSBr 3 

PSF 2 C1 

PSFCł a 

PSF 2 Br 

PSFBr 2 

Temp. wrzenia, °C 

-52,9 

125 

175 

+6,3 

64,7 

35,5 

125,3 




(rozkład) 





Temp. topnienia, °C 

-148,8 

-36,2 

. +39 

-155,2 

—96,0* 

-136,9 

-75,2 

Kąt między wiązaniami 

100° 

101° 

106° 



106° 

100° 

Długość wiązania P—S, 








A 

1,85 

1,94 

1,89 


V 

1,87 

1,87 

Długość wiązania P—X, 








a 

1,53 

2,02 

2+3 



P-F 1,45 

-\ 

lyi 

0 







P-Br 2,14 

P-Br 2,18 


jest zhybrydyzowany tetraedrycznie. We fluorku i chlorku fosforylu długości wiązań 
P—F, P—Cl i P—O są^bardzo małe. Wywołane to jest istnieniem wiązania nd pomiędzy 
atomem fosforu i atomem tlenu: 

O 

| nd 

P 

/ I \ 

Cl Cl Cl 

Fluorek fosforylu, POF 3 , jest bezbarwnym gazem, który otrzymuje się następującym 
metodami: 

1) hydroliza pięciofluorku fosforu, 

2) fluorowanie chlorku fosforylu za pomocą fluorku cynkowego lub trójfluorku anty¬ 
monu, 

3) bezpośrednie działanie suchego fluorowodoru na tlenek fosforowy, 

4) ogrzewanie mieszaniny kriolitu, NaAlF 6 , i tlenku fosforowego. 

Przy zetknięciu z powietrzem związek ten nieznacznie dymi. W stanie suchym nie działa 
na szkło. Pod wpływem działania wody ulega hydrolizie dając HF i H 3 P0 4 . 

Chlorek fosforylu, POCl 3 , jest bezbarwną, dymiącą cieczą. Otrzymuje się go następu¬ 
jącymi metodami: 

1) częściowa hydroliza pięciochlorku fosforu przez ogrzewanie go z kwasem szczawio- 
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wym lub ortoborowym; przebieg reakcji opisują równania: 

PC1 5 + (COOH) 2 = POCl 3 + CO + C0 2 + 2HCI 
3PC1 S + 2H 3 B0 3 = 3POCl 3 + B 2 0 3 + 6HC1 

2) ogrzewanie mieszaniny pięciochlorku i pięciotlenku fosforu 

P 2 0 5 + 3PC1 3 = 5POCl 3 

3) utlenianie trójchlorku fosforu ozonem lub chloranem potasowym 

\ ' 

PC1 3 + o 3 = POCl 3 + o 2 

3PC1 3 + KC10 3 = 3POCl 3 + KC1 

4) ogrzewanie do temp. 300—350°C ortofosforanu wapniowego w atmosferze chloru 
i tlenku węgla; zachodzi wówczas reakcja 

Ca 3 (PC> 4 ) 2 + 6CO + 6C1 2 = 3CaCl 2 + 2POCl 3 + 6C 0 2 

Chlorek fosforylu rozpuszcza się powoli w wodzie hydrolizując do kwasu fosforowego 
i kwasu chlorowodorowego. W reakcji z wodą i nadmiarem pyłu cynkowego daje fosforiak; 
trójchlorek fosforu nie ulega tej reakcji. Chlorek fosforylu jest odporny na działanie pod¬ 
wyższonej temperatury. • 

Bromek fosforylu, POtBr 3 , jest bezbarwnym, krystalicznym ciałem stałym. Jego włas¬ 
ności i sposoby otrzymywania są analogiczne jak dla chlorku fosforylu. 

Fluorek tiofosforylu, PSF 3 , jest bezbarwnym gazem otrzymywanym następującymi 
metodami: 

1) fluorowanie chlorku fosforylu trójfluorkiem arsenu w podwyższonej temperaturze, 

2) ogrzewanie pięciosiarczku fosforu z fluorkiem ołowiawym; zachodzi wówczas 
reakcja 

P 2 S 5 + 3PbF 2 = 2PSF 3 + 3PbS 

Fluorek tiofosforylu zapala się samorzutnie w powietrzu; pod wpływem działania wody 
powoli hydrolizuje. Silniej ogrzany ulega nieodwracalnej dysocjacji z wytworzeniem siarki 
i trójfluorku fosforu. 

Chlorek tiofosforylu, PSC1 3 , jest bezbarwną, dymiącą cieczą. Otrzymuje się go nastę¬ 
pującymi metodami: 

1) działanie trójchlorku fosforu na siarkę, 

2) działanie pięciochlorku na pięciosiarczek fosforu lub siarkowodór. 

W stanie stałym jest on dwupostaciowy. Pod wpływem działania wody hydrolizuje 
w myśl równania 

PSC1 3 + 4H 8 0 = H 3 P0 4 + H 2 s + 3HC1 

Bromek tiofosforylu, PSBr 3 , otrzymuje się w wyniku działania bromu na mieszaninę 
fosforu i siarki rozpuszczoną w dwusiarczku węgla. Powoli hydrolizuje on pod wpływem 
działania wrzącej wody. 

Tlenowe kwasy fosforu 

Tlenowe kwasy fosforu można podzielić na trzy następujące grupy : 

1) Kwasy, których cząsteczka zawiera jeden atom fosforu w tetraedrycznym stanie 
walencyjnym. Grupa ta obejmuje kwas ortofosforowy, H 3 P0 4 , kwas ortofosforawy, H 3 P0 3? 
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i ,kwas podfosforawy H 3 P0 2 . Wzory tych kwasów napisane w postaci jonowej podano 
poniżej: 



O nd, O 

\ / 

3 - 

O nd H 

2 - 

O nd H 

[H+]a 

P 

'/ \ 

[H+] 2 

o / 

H+ 

P 


Szereg ten można kontynuować, i tak: 


O nd CHg 

0 

rH 

HI 

Np/ 7 


Np/ 

_H^C \h 3 _ 





l_H 

HJ 


jodek fosfonowy 

We wszystkich pięciu związkach stan walencyjny atomu fosforu jest taki sam, np. utle¬ 
nianie kwasu fosforawego do fosforowego polega na zastąpieniu atomu wodoru przez 
atom tlenu, a nie na zmianie stanu walencyjnego atomu fosforu. 

2) Kwas podfosforowy, H 4 P 2 0 6 ,' którego cząsteczka zawiera dwa bezpośrednio połą¬ 
czone ze sobą atomy fosforu. ‘ 

3) Kwasy polifosforowe, omawiane na str. 827. 

Najdogodniej będzie omawiać kwasy fosforowe w następującej kolejności: kwas 
podfosforawy, kwas fosforawy, kwas podfosforowy i kwas ortofosforowy. Na końcu 
omówione zostaną kwasy polifosforowe. 

Kwas podfosforawy, H 3 PO a , jest ciałem stałym o tt. 27°C. Otrzymuje się go następu¬ 
jącymi, metodami: 

1) Ilościowe utlenianie fosforiaku przez jod i wodę w myśl równania 

PH 3 +. 2J 2 + 2H a O = H 3 PO a + 4HJ 

Powstały kwas jodowodorowy usuwa się przez odparowanie. 

2) Rozkład podfosforynu barowego obliczoną ilością kwasu siarkowego. Roztwór 
po odsączeniu od BaS0 4 odparowuje się w temp. 130°C i krystalizuje w temp. 0°C. Pod- 
fosforyn barowy tworzy się podczas ogrzewania białego fosforu z wodorotlenkiem baro¬ 
wym. Nadmiar wodorotlenku usuwa się przez strącenie go dwutlenkiem węgla. Przesącz 
odparowuje się aż do wykrystalizowania podfosforynu. barowego. 

Kwas podfosforawy ogrzany do temp. 130°C ulega reakcji dysproporcjonowania 

3H 3 P0 2 — 2H 3 P0 3 -f PH 3 

w temp. 200°C powstały kwas fosforawy ulega dalszej reakcji dysproporcjonowania tworząc 
fosforiak i kwas fosforowy. 

Kwas podfosforawy jest silnym środkiem redukującym, mimo to pod działaniem roz¬ 
cieńczonego kwasu siarkowego i cynku redukuje się do fosforiaku. Kwas podfosforawy 
redukuje dwuazoniowe związki aromatyczne do wyjściowych węglowodorów aroma¬ 
tycznych, np.: " 

h 2 o + c 6 h,n 2 ci + h 3 po 2 = h 3 po 3 + c 6 h 6 + n 2 + HCł 

Redukuje on roztwory soli Au, Ag, Pt, Hg i Bi do metali i strąca z roztworu soli miedziowej 
wewnętrznosieciowy wodorek miedzi w myśl równania 

3H 3 P0 3 + 3H 2 0 + 2CuS0 4 = 2Cu,H + 3H 3 P0 3 + 2H 2 S0 4 
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Kwas podfosforawy jest kwasem jednozasadowym; jest on, podobnie jaki jego sole| 
(z wyjątkiem soli bizmutu i toru), łatwo rozpuszczalny w wodzie. Sole metali alkalicznych! 
rozpuszczają się także w alkoholu. Sole rubidu i cezu są higroskopijne i rozkładają się| 
w temp. 140°C. Podczas ogrzewania do wrzenia soli kwasu podfbsforawego w roztworach! 
mocnych zasad wydziela się wodór * j 

NaH 2 P0 2 + 2NaOH = 2H 2 + Na 3 P0 4 

Jednozaśadowość kwasu podfosforawego wskazuje, że jeden atom wodoru w cząsteczce 
kwasu różni się od pozostałych dwóch atomów. Wyniki oznaczeń struktury krystalicznej 
soli niklowej [Ni,2H 2 0][H 2 P0 2 ] świadczą, że anion [H 2 P0 2 ]~ jest tetraedryczny. Dlatego 
kwasowi podfosforawemu przypisywana jest następująca struktura: 



Obecność dwóch wiązań P—H wyjaśnia silne własności redukujące kwasu podfosfora¬ 
wego. 

Kwas fosforawy, H 3 P0 3 , jest białym, rozpływającym się związkiem krystalicznym 
o tt. 73,6°C. Otrzymuje się go.przez działanie wody na trójchlorek fosforu. Reakcja prze¬ 
biega gwałtownie, częściowo z powodu znacznej ilości ciepła wydzielającego się podczas , 
rozpuszczania chlorowodoru. Przebieg reakcji będzie łagodniejszy, jeśli trójchlorek fosforu 
dodawany będzie do nasyconego roztworu chlorowodoru. Następnie odparowuje się 
roztwór, aż do osiągnięcia temp. 180°C. Po oziębieniu kwas fosforawy wydziela się w postaci 
krystalicznej. Inna odmianą tej metody polega na działaniu trójchlorkiem fosforu na 
bezwodny kwas szczawiowy; zachodzi wówczas następująca reakcja: 

3(COOH) 2 + PC1 3 - H 3 P0 3 .+ 3CO + 3C0 2 + 3HC1 

Wolny kwas fosforawy ogrzany do temp. 200°C ulega rozpadowi tworząc kwas fosfo¬ 
rowy i fosforiak 

4H 3 P0 3 - 3H 3 P0 4 + PH 3 

Kwas fosforawy jest również silnym środkiem redukującym, chociaż nie tak silnym jak, 
kwas podfosforawy. Cynk i rozcieńczony kwas siarkowy redukują go do fosforiaku. 
H3PO3 strąca metale ciężkie z roztworów ich soli; reakcje te można przedstawić w nastę¬ 
pujących równaniach: 

2AgN0 3 + H 3 P0 3 = Ag 2 HP0 3 + 2HNO s 
Ag 2 HP0 3 -j- H 2 0 — 2Ag -f H 3 P0 4 
2HgCl a + H 3 P0 3 + H 2 0 = Hg 2 Cl 2 + 2HC1 + H 3 P0 4 
Kwas fosforawy redukuje siarczan miedziowy do miedzi metalicznej, a nie do wodorku. 
Redukuje jod w obojętnym lub słabo alkalicznym roztworze. Kwas azotowy utlenia kwas 
fosforawy, ale tylko w obecności kwasu azotawego. Kwas fosforawy redukuje dwutlenek 
siarki do wolnej siarki w myśl równania 

SO a + 2H 3 P0 3 = 2H 3 P0 4 + S 

Kwas fosforawy jest łatwo rozpuszczalny w wodzie; zachowuje się on jak kwas dwu- 
zasadowy; 14 = 0,031—0,021, K % ~ 1,5 • 10 -7 . Znane są jedynie dwa typy jego soli: 
Mtl 2 P0 3 i M 2 HP0 3 . Sole te w przeciwieństwie do podfosforynów, przy ogrzewaniu do 
wrzenia w roztworach mocnych zasad nie tracą wodoru. 
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Dwuzasadowość kwasu fosforawego i jego redukujące własności wskazują na nastę¬ 
pującą strukturę: 

m 

Odpowiadająca tej strukturze pochodna etylowa o tw. 198°C ma wzór 

c 2 h 5 o oc 2 h 5 

\ / 

p 

/ \lrf 

c 2 h 5 o 

Związek ten otrzymuje się przez bezpośrednią estryfikację kwasu etylofosfonowego, 
C 2 H 5 PO(OH) 2 . Identyczny wzór ma ester trójetylowy, P(OC 2 H 5 ) 3 (tw. 156°C), będący 
pochodną trójchlorku fosforu, z którego otrzymuje się go działając etanolanem sodowym 
w roztworze alkoholowym. W obecności jodku etylu ester trójetylowy przechodzi w ester 
dwuetylofosfonowy. Estry dwualkilowe kwasu fosforawego istnieją w dwóch tautomerycz- 
nych odmianach 

H OC 2 H 5 OC 2 H 5 

\ / / 

P ^ HO—P 

**/ \ \ 

o oc 2 h 5 oc 2 h 5 

Kwas podfosforowy, (0H) 4 0 2 P 2 , jest krystalicznym związkiem o tt. 70°C, otrzymy¬ 
wanym z jego soli sodowej. Istnieją następujące metody otrzymywania soli sodowej: 

1) utlenianie białego fosforu powietrzem w obecności pary wodnej; w wyniku tego 
procesu tworzy się ciecz zawierająca kwas podfosforowy, fosforawy i fosforowy; po dodaniu 
octanu sodowego wydziela się trudno rozpuszczalna sól dwusodowa kwasu podfosforo- 
wego, Na 2 H 2 P 2 0 6 ,6H 2 0, 

2) utlenianie czerwonego fosforu nadtlenkiem wodoru w środowisku stężonego wodoro¬ 
tlenku sodowego, 

3) utlenianie P 2 J 4 nadtlenkiem wodoru w roztworze stężonego wodorotlenku sodowego, 

4) hydroliza trójhalogenków fosforu w obecności jodu; stałość pH utrzymuje się za 
pomocą mieszaniny buforowej złożonej z octanu sodowego i kwaśnego węglanu sodowego; 
hydroliza przebiega w myśl następującego równania: 

J 2 + 12NaHCO s + 2PC1 3 = (0Na) 4 0 2 P 2 + 2NaJ + 6NaCł + 1-2CO, + 6H a O 
W celu otrzymania wolnego kwasu do roztworu podfosforanu sodowego dodaje się chlorku 
barowego. Trudno rozpuszczalną sól barową odsącza się i rozkłada kwasem siarkowym. 
Otrzymany hydrat, H 4 P 2 0 6 ,2H 2 0 (tt. 62°C), suszony w próżni nad P 2 0 5 przechodzi 
w bezwodny kwas o tt. 70°C. ' 

Przy ogrzewaniu kwas podfosforowy rozkłada się w myśl równania 

h 4 p 2 o 6 — h 3 po 3 + hpo 3 

a w roztworze kwaśnym hydrolizuje tworząc kwas fosforowy i fosforawy 

h 4 p 2 o 6 + h 2 o - h 3 po 4 + h 3 po 3 

Kwas podfosforowy nie ma własności redukujących. Utlenia go jedynie nadmanganian 
lub dwuchromian potasowy i to prawdopodobnie tylko dlatego, że powoduje początkowo 
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jego hydrolizę do kwasu fosforawego. Cynk i rozcieńczony kwas siarkowy nie redukują 
kwasu podfosforowego. 

Podfosforany (z wyjątkiem podfosforanów metali alkalicznych) są solami bardzo 
trudno rozpuszczalnymi. 

j Wzór kwasu podfosforowego — H 4 P 2 0 6 , ustalono na podstawie oznaczeń ciężaru J 

j| cząsteczkowego kwasu, jego soli sodowej i estru, (C 2 H 5 ) 4 P 2 0 6 . Kwas podfosforowy jest | 

| kwasem czterozasadowym i soleAg 4 P 2 0 6 , Pb 2 P 2 0 6 i Na 3 HP 2 0 6 ,9H 2 0 tworzy równie łatwo 

jak omawianą wyżej sól dwusodową. Prawdopodobnie kwas podfosforowy ma następującą 

i . 1 strukturę: 

1 HO OH 

\ / 

P-P 

f /I t\ 

HO O O OH 

i; . 

| Świadczą o tym wyniki badań widm Ramana, symetria anionu podfosforanowego potwier- 

I dzona badaniami absorpcji promieniowania w obszarze rentgenowskim przez sól amonową 

| (NH^aHaPgOg oraz brak redukujących własności kwasu. 

;! ■ • ■ • ' ■ .. 

ii 

| ^ Kwasy fosforowe 

Klasyczne prace nad budową i własnościami kwasów fosforowych doprowadziły do 
| wniosku, że istnieją trzy główne kwasy; ortofosforowy — H 3 P0 4 , pirofosforowy — H 4 P 2 0 7 

i metafosforowy — HP0 3 . Od ok. 1940 r. dzięki licznym studiom wiedza nasza ó własnoś¬ 
ciach metafosforanów została poważnie rozszerzona. Wyjaśniono wiele problemów zwią- 
| zanych ze złożonym i różnorodnym charakterem substancji opisywanych poprzednio 

| jako metafosforany. Wielu dowodów dotyczących struktury metafosforanów nie można 

uważać za dostatecznie przekonywające, lecz wnioski, jakie można z nich wyciągnąć, są 
zgodne z naszymi wiadomościami o krzemianach i innych kwasach tlenowych. Nomenkla¬ 
tura klasyczna niezadowalająco oddaje ustalone przez najnowsze prace systematyczne 
zależności pomiędzy kwasami fosforowymi. Dlatego w poniższym schemacie, w którym 
I przedstawiono struktury kwasów, zaproponowano nowe nazwy dla większości kwasów 

fosforowych. 

Rozróżnia się dwie podstawowe struktury kwasów fosforowych. 

1) Struktura nierozgałęzionych łańcuchów zbudowanych z tetraedrów P0 4 , połączonych 
ze sobą przez wspólne posiadanie atomów tlenu. 

2) Struktury pierścieniowe, w których wspólne posiadanie atomów tlenu przez trzy 
lub cztery tetraedry P0 4 prowadzi do układów pierścieniowych. 

Struktury kwasów fosforowych w stanie niezdysocj owanym. 

Łańcuchy nie rozgałęzione: 

H3PO4 H4P2O7 h 5 p 3 o 10 

HO OH OH OH OH OH OH 

\+/ II II I 

P HO—P-~ 0 —P~OH HO—P—O—P—O - Pt-OH 

• / \ ‘ I I ' I • I I 

HO O OO OOO 

Kwas ortofosforowy Kwas dwufosforowy 1 ) Kwas trójfosforowy 

Kwas pirofosforowy 

1 ) Nowa nazwa poprzedza dotychczas używaną. 
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Wzór ogólny 1 ) kwasów o tej strukturze ma postać H 4+w P 2+n 0 7+3w , gdzie dla kwasu 
pirofosforowego n = 0, a dla kwasu ortofosforowego n = — 1. 

' Struktury pierścieniowe: . 



Pierścieniowy kwas trójfosforowy 2 ) Pierścieniowy kwas czterofosforowy 2 ) 

Kwas trójmetafosforowy Kwas czteromętafosforowy 


Zarówno w kwasach o strukturze łańcuchowej, jak i pierścieniowej obserwuje się pewne 
wspólne regularności budowy. 

1) Każdy atom fosforu połączony jest z jednym atomem tlenu wiązaniem nd lub wią¬ 
zaniem semipolarnym. 

2) Przy każdym atomie fosforu jedna grupa OH dysocjuje jak mocny kwas (K — ICh 1 
lub 10~ 2 ); każda następna grupa wodorotlenowa ma własności słabo kwasowe. Świadczą 
o tym wyniki miareczkowania potencjometrycznego oraz tworzenie soli typu Na 2 H 2 P 2 0 7 
i Na 3 H 2 P 3 O 10 . 

3) Dwa sąsiednie tetraedry nigdy nie są połączone więcej niż jednym wiązaniem, tzn. 
tetraedry mogą mieć wspólne naroża, a nie krawędzie lub ściany 3 ). 

Polifosforany łańcuchowe w odróżnieniu od polifosforanów pierścieniowych charakte- 
lyzują się następującymi własnościami: 

1) mniejsza tendencja do hydrolizy w roztworze silnie zasadowym o pH >11, 

2) znacznie silniejszy efekt dyspersyjny (patrz str. 831), 

3) inhibitujący wpływ na przebieg reakcji wytrącania kalcytu (patrz str. 831), 

4) większa trwałość kompleksów anionowych tworzonych z dwu- i trójwartościowymi 
metalami (por. str. 730). 


Nierozgałęzione, łańcuchowe kwasy fosforowe 
i ich sole 

Kwaś ortofosforowy, H 3 P0 4 , bezbarwne, krystaliczne ciało stałe o tt. 42°C, można 
otrzymać jedną z opisanych poniżej metod. ' 

x ) Podobny wzór ogólny obowiązuje również dla kwasów wanadowych. 

2 ) Jako pierwszą podano nazwę nową, zaś starą poniżej niej. 

3 ) Tó samo dotyczy również tlenku fosforu, P 4 O 10 . * 
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1) Działanie dość silnie stężonego kwasu siarkowego na fosforan wapniowy (popiół I 
kostny). Po odfiltrowaniu siarczanu wapniowego i odparowaniu, z roztworu krystalizuje 4 
kwas ortofosforowy. Jest to metoda stosowana w skali przemysłowej. 

2) Rozpuszczanie czerwonego fosforu w kwasie azotowym rozcieńczonym wodą i 
w stosunku objętościowym 1:1; zachodzi wówczas reakcja 

P 4 + lOHNOg -f H 2 0 - 4 H 3 P 0 4 + 5 NO + 5 NO a | 

Po zakończeniu reakcji roztwór rozcieńcza się wodą do podwójnej objętości, a następnie 8 
odparowuje tak długo, aż temperatura podniesie się do 180°C. Następnie umieszcza się $ 
roztwór w chłodzonym mieszaniną lodu i soli eksykatorze, nad stężonym kwasem siarko- 
wym. Po pewnym czasie z roztworu wytrącają się kryształy kwasu ortofosforowego. : 

Kwas ortofosforowy jest trwały w temperaturze pokojowej. Po stopieniu powoli prze- ni 
chodzi w kwas pirofosforowy, który z kolei w wyższych temperaturach przechodzi w pierś- 'Ą 
cieniowy kwas trójfosforowy. Kwas ortofosforowy łatwo rozpuszcza się w wodzie; w temp. 41 
25°C w 100 g wody rozpuszcza się 670 g kwasu. Jest on kwasem trójzasadowym, lecz 4 
wartość jego pierwszej stałej dysocjacji jest o wiele większa niż drugiej i trzeciej. Nie usta- 
łono dotychczas dokładnych wartości liczbowych tych stałych, lecz w przybliżeniu wynoszą 
one 

K L — 9 - 10~ 3 ; K$ = 6* 10~ 8 ; K 3 = 1 • 10~ 12 . J 

W związku ^(OH)^ [CIOJ, pochodnej kwasu ortofosforowego i kwasu nadchlorowego, 1 
kwas ortofosforowy występuje jako zasada. M 

Jon ortofosforanowy, PO|". Ortofosforany. Znane są ortofosforany jedno-, dwu- i trój- 
sodowe: NaH 2 P0 4 , Na 2 HP0 4 i Na 3 P0 4 . Sól jednosodowa krystalizuje z jedną, pozostałe • 
sole z dwunastoma cząsteczkami wody krystalizacyjnej. W temp. 34°C sól jednosodowa 
traci cząsteczkę wody. Roztwór soli trójsodowej ma odczyn alkaliczny, dwusodowej — 
prawie obojętny, a jednosodowej — kwaśny. 

Wszystkie dwuwodorofosforany są rozpuszczalne w wodzie. Spośród fosforanów 
obojętnych i kwaśnych rozpuszczalne są tylko fosforany amonu i metali alkalicznych 
(z wyjątkiem litu). Obojętne ortofosforany metali (z wyjątkiem tytanu, cyrkonu,/toru, 
glinu, chromu i żelaza trójwartościowego) rozpuszczają się w kwasie octowym. Obojętne 
ortofosforany trójwartościowego żelaza, glinu i chromu rozpuszczają się w rozcieńczo¬ 
nych kwasach mineralnych; nie rozpuszczają się natomiast w nich obojętne ortofosforany 
tytanu, cyrkonu i toru. 

Ortofosforany można wytrącić z roztworu jedną z trzech stosowanych w analizie 
chemicznej metod. 

1) Działanie nadmiaru kwasu azotowego i roztworu molibdenianu amonowego na 
ortofosforan w umiarkowanej temperaturze, które powoduje wydzielenie 
się żółtego osadu fosforomolibdenianu amonowego, 

(Nn 4 ) 3 (PMo 12 O 4 0 ? 2HNO 3 ,H 2 O) 

Odpowiedni osad z arsenianem tworzy się jedynie w podwyższonej temperaturze. Dwu- 
fosforany i pierścieniowe trójfosforany reagują w ten sposób tylko po częściowej przemianie 
w ortofosforan. 

2) Działanie obojętnego roztworu azotanu srebrowego na obojętny roztwór ortofosfo- 
ranu, które daje żółty osad Ag 3 P0 4 , rozpuszczalny w kwasach i amoniaku. 



3) Gotowanie roztworu ortofosforanu z roztworem chlorku magnezowego zawiera¬ 
jącym amoniak i chlorek amonowy, które powoduje wytrącenie się białego osadu 
]VlgNH 4 P 04 J 6 H a O, rozkładającego się po ogrzaniu ż wytworzeniem dwufosforanu w myśl 
równania 

2MgNH 4 P0 4 ,6H 2 0 ^ Mg 2 P 2 0 7 + 13H 2 0 + 2NH 3 

Na podstawie badań rentgenograficznych stwierdzono, że jon POj“ ma strukturę 
tetraedryczną. Długości wiązań P—O wynoszą: 

1,56 A w KH 2 P0 4 
1,54 A w BP0 4 
1,61 A w Ag 3 P0 4 

Kwas pirofosforowy (dwufosforowy), H 4 P 2 0 7 , występuje w postaci białych, ziarnistych 
kryształów o tt. 61 °C. Otrzymuje się go następującymi metodami: 

1) ogrzewanie kwasu ortofosforowego do temp. 220°C, powodujące jego rozkład 

w myśl równania , 

2H 3 P0 4 = H 4 P 2 0 7 + H 2 Ó 

2 ) z pirofosforanu sodowego otrzymanego przez ogrzewanie ortofosforanu dwusodo- 
wego do temp. powyżej 240°C 

2Na 2 HP0 4 = Na 4 P 2 0 7 + H 2 0 

pirofosforan sodowy rozpuszcza się w wodzie i po dodaniu azotanu ołowiawego z roz¬ 
tworu wytrąca się osad pirofosforanu ołowiawego, który rozkłada się pod wpływem 
działania siarkowodoru dając wolny kwas, 

3) ogrzewanie mieszaniny kwasu ortofosforowego i tlenochlorku fosforu; zachodzi 
wówczas następująca reakcja: 

5H 3 P0 4 + POCl 3 - 3H 4 P 2 0 7 -j- 3HQ 

Po oziębieniu pozostałości w eksykatorze próżniowym do temp. — 10 °C wypadają 
kryształy H 4 P 2 0 7 . 

Podczas ogrzewania z wodą do wrzenia kwas pirofosforowy przyłącza cząsteczkę 
wody tworząc dwie cząsteczki kwasu ortofosforowego; ta sama reakcja zachodzi po 
.pewnym czasie w wodnym roztworze kwasu dwufosforowego. 

. W roztworze wodnym kwas pirofosforowy jest czterozasadowy. Stałe dysocjacji 
wynoszą: K % = 1,4 • 10' 1 ; A 2 = 1,1 • 10" 2 , K s = 2,9 • 10~ 7 , A 4 = 3,6 • 10~ 9 . Najczęściej 
występującymi solami tego kwasu są sole kwaśne typu Na 2 H 2 P 2 0 7 i sole obojętne typu 
Na 4 P 2 0 7 . Występowanie soli typu NaH 3 P 2 0 7 i Na 3 HP 2 0 7 nie zostało dowiedzione. Ta 
różnica w trwałości soli pozostaje w związku z wartościami stałych dysocjacji. Wartości 
K x i Ag są zbliżone, podobnie bliskie siebie wartości mają stałe K z i K 4 , natomiast pomiędzy 
wartościami K z i A 3 istnieje bardzo duża różnica. Stąd, jeżeli warunki reakcji nie są dokład¬ 
nie kontrolowane, zobojętnienie kwasu prowadzi do zastąpienia dwóch lub czterech, ato¬ 
mów wodoru. 

Pirofosforan czterosodowy krystalizuje w postaci soli dziesięciowodnej; kwaśna sól 
dwusodowa jest bezwodna, a sól wapniowa, Ca 2 P 2 0 7 ,4H 2 0, ma cztery cząsteczki wody 
krystalizacyjnej. Związek Ag 4 P 2 0 7 tworzy się jako biały osad powstały w wyniku reakcji 
azotanu srebrowego z roztworem pirofosforanu sodowego. Ag 2 H 2 P 2 0 7 jest rozpuszczalny 
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w wodzie. Nierozpuszczalne w wodzie pirofosforany metali ciężkich rozpuszczają się 
w silnie zasadowym roztworze dwufosforanu, przypuszczalnie dając sole kompleksowe. 
Pirofosforan magnezowy, Mg 2 P 2 0 7 , tworzy się podczas ogrzewania MgNH 4 P0 4 . Piro¬ 
fosforany metali alkalicznych są — w przeciwieństwie do wolnego kwasu — trwale w roz¬ 
tworze wodnym. . 

Pirofosforan etylu można otrzymać przez działanie jodku etylu na pirofosforan sreb¬ 
rowy 

Ag 4 P 2 0 7 + 4C 2 H 5 J = (C 2 H 5 ) 4 P 2 0 7 + 4AgJ 

lub przez działanie jodu na dwuetylofosforyn sodowy (C 2 H 5 ) 2 PONa. Mechanizm tej reakcji 
wymaga, aby reagowała forma tautomeryczna opisana na str. 822. 

Wyższe kwasy polifosforowe, takie jak kwas trójfosforowy, H 5 P 3 O l0 , i kwas cztero- 
fosforowy, H 6 P 4 0 13 , nie zostały wyodrębnione, lecz znane są niektóre ich sole sodowe, 
wśród nich trójfosforan sodowy, Na 5 P 3 O 10 , i jego hydrat, Na 5 P 3 O 10 ,6H 2 O. 

Trójfosforan sodowy, Na 5 P 3 O 10 , otrzymuje się następującymi metodami: 

1) ogrzewanie pierścieniowego trójfosforanu sodowego (por. str. 827) z dwufosfo- 
ranem sodowym do temp. 600°C; zachodzi wówczas reakcja 

N& 3 P 3 O 9 + 3Na 4 P 2 0 7 — 3Na 5 P 3 O 10 

2) ogrzewanie jednorodnej mieszaniny kwaśnych ortofosfóranów sodowych do temp. 
400°C 

2Na 2 HP0 4 + NaH 2 P0 4 - Na 5 P 3 O 10 + 2H a O 

Jednorodną mieszaninę kwaśnych ortofosforanów otrzymuje się w wyniku odparowania 
wspólnego roztworu. Bezwodny trójfosforan sodowy występuje w dwóch odmianach 
polimorficznych. Ogrzany do temp. powyżej 620°C rozkłada się. 

Sól bezwodna pod działaniem wilgoci zawartej w powietrzu przechodzi powoli w krysta¬ 
liczny hydrat Na 5 P 3 O l0 ,6H 2 O. Również podczas krystalizacji trójfosforanu sodowego 
otrzymuje się hydrat sześciowodny. Jeśli stężony roztwór pierścieniowego trójfosforanu 
sodowego zostanie zmieszany z nadmiarem roztworu wodorotlenku sodowego, ^/ówczas 
z roztworu powoli wypadają kryształy sześciowodnego trójfosforanu sodowego. Pod 
działaniem kwasu i w obecności śoli cynkowej Na 5 P 3 O 10 hydrolizuje tworząc trójfosforan. 
sodowo-cynkowy, NaZn 2 P 3 O 10 ,9H 2 O. Próba usunięcia wody z trójfosforanu sodowego 
przez odparowanie pod próżnią w temp. poniżej 100°C daje mieszaninę ortofosforanu 
i pirofosforanu sodowego. 

Wzór cząsteczkowy trójfosforanu sodowego, Na 5 P 3 O 10 , zgadza się z oznaczeniem ciężaru 
cząsteczkowego opartym na zmianie punktu przemiany Na 2 S0 4 ,10H 2 0/Na 2 S0 4 , spowo¬ 
dowanej dodawaniem do układu trójfosforanu sodowego. Następujące argumenty świadczą 
o łańcuchowej strukturze anionu: 

1) krzywe elektromedycznego miareczkowania trójfosforanu sodowego wykazują, 
że w kwasie trójfosforowym na każde trzy atomy fosforu przypada jeden atom wodoru 
o charakterze silnie kwasowym i dwa atomy wodoru o znacznie słabszym charakterze 
kwasowym, 

2) hydroliza trójfosforanu sodowego daje ortofosforan i dwufosforan sodowy, 

3) żaden inny wzór nie pozostałby w zgodzie z występowaniem atomu fosforu o liczbie 
koordynacyjnej 4. 
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Pierścieniowe kwasy fosforowe i ich sole 


Pierścieniowy trójfosforan sodowy, Na 3 P 3 09 . Anion tej soli ma konfigurację geome¬ 
tryczną pokazaną poniżej i oznaczoną symbolem I. Ściśle symetryczne rozmieszczenie 
ładunków elektrycznych w anionie mogłoby być takie jak w II, co pozwoliłoby na obecność 
W pierścieniu niezlokalizowanych wiązań n. W tworzeniu niezlokalizowanej struktury 
wiązań n biorą prawdopodobnie udział orbitale d atomu fosforu. 
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Dowodów istnienia takiej struktury cyklotrójfosforanu sodowego dostarczają: a) pomiary 
krioskopowe, b) pomiar ciężaru jonowego, c) hydroliza przebiegająca następująco: 
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prowadząca ostatecznie do powstania mieszaniny kwasu ortofosforowego i kwasu dwu- 
fosfórowego, d) obecność jonu cyklicznego, P 3 0 9 ~ w strukturze „metafosforanu” 
strychniny. 

Pierścieniowy trójfosforan sodowy występuje w postaci trzech odmian polimorficznych. 
Wszystkie trzy odmiany są łatwo rozpuszczalne w wodzie, łatwo krystalizują z roztworów 
wodnych w postaci sześciohydratu, Na 3 P 3 0 9 ,6H 2 0, lub jako monohydrat, jeżeli krysta¬ 
lizację przeprowadza się w temp. powyżej 40°C. Odwadnianie w temperaturze pokojowej 
pod zmniejszonym ciśnieniem daje przeważnie sól bezwodną, jednak odwadnianie w wyż¬ 
szych temperaturach prowadzi do przemiany znacznych ilości pierścieniowego trójfosfo- 
ranu sodowego w NaH 2 P0 4 i Na 4 P 2 0 7 . 

Pierścieniowy kwas trójfosforowy. Związek o wzorze empirycznym HP0 3 otrzymuje 
się następującymi metodami: 

1) ogrzewanie kwasu ortofosforowego lub kwasu pirofosforowego do temp. 316°C; 
zachodzą wówczas reakcje rozkładu opisywane następującymi równaniami: 

H 3 P0 4 - HP0 3 + H a O 
H 4 P 2 0 7 = 2HPO s + HoO 

2) ogrzewanie wodoroortofosforanu amonowego 

(NH 4 ) 2 HP0 4 - HPOg + 2NH 3 + H a O 
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3) hydroliza tlenku fosforu(V) mieszaniną wody i lodu; temperaturę należy utrzymywać | 
poniżej 0°C, 

4) działanie chlorku fosforylu na kryształy kwasu órto- lub dwufosforowego : | 

2H 3 P0 4 + POCl 3 = 3HPÓ 3 + 3HC1 

Otrzymana substancja krzepnie tworząc twardą szklistą masę. Po ogrzaniu,do temperatury 
białego żaru następuje jej odparowanie, pary kwasu są zasocjowane; struktura tej sub¬ 
stancji nie jest znana. 

W wyniku przepuszczania siarkowodoru przez roztwór „metafosforanu ołowiowego” 
otrzymuje się roztwór będący prawdopodobnie pierścieniowym kwasem trójfosforowym. 
Otrzymany w ten sposób kwas 2—3-krotnie lepiej przewodzi prąd elektryczny, w prze¬ 
liczeniu na atom fosforu, niż kwas ortofosforowy, który powstaje po pewnym czasie 
w roztworze. ' , | 

Sole pierścieniowego kwasu trójfbsforowego (w tym również sole Ca, Sr, Ba, Ag, Pb) | 
są rozpuszczalne w wodzie. vJ 

Sole pierścieniowego kwasu czterofosforowego. Pierścieniowy czterofosforan sodowy j 
Na 4 P 4 0 12 , otrzymuje się przez ogrzewanie tlenku miedzi(II) lub tlenku ołowiu(IV) z nad- 
miarem kwasu fosforowego do temp. 350—400°C. Pod wpływem działania roztworu % 
siarczku sodowego ńa tak otrzymany fosforan miedzi lub ołowiu z roztworu krystalizuje . j 
pierścieniowy czterofosforan sodowy. Można go również otrzymać przez hydrolizę P 4 0 lft \Ą 
pod wpływem działania Na 2 CO 3 ,10H 2 O lub zimnej zawiesiny NaHC0 3 . Poniższy schemat | 
pokazuje przebieg kontrolowanej hydrolizy: , M 



Pierścieniowy czterofosforan sodowy tworzy dwa dobrze poznane hydraty: cztero- i dziesię¬ 
ciowodny. Po ogrzaniu do temp. 260—280°C rozkłada się z wytworzeniem soli Maddrella. 
Łagodna hydroliza daje kwas czterofosforowy, a także ortofosforowy i wyższe, nieroz- 
gałęzione, łańcuchowe kwasy fosforowe. 

Ciężar jonowy jonu P 4 0^ oznaczono za pomocą pomiarów krioskopowych. Strukturę 
krystaliczną soli glinowej wyznaczono w oparciu o założenie, że cząsteczka soli ma wzór 
A1 4 (P 4 0 12 ) 3 . Na podstawie badań rentgenograficznych przeprowadzonych dla (NH 4 ) 4 P 4 0 12 
wywnioskowano, że anion jest powyginanym, ośmioczłonowym pierścieniem, w którym 
występują na zmianę atomy tlenu i fosforu. Pozostałe osiem atomów tlenu połączone 
są z atomami fosforu. 

Sole sodowe anionów kwasów fosforowych o dużym ciężarze jonowym. Istnieją co najmniej 
cztery dość dobrze znane sole sodowe zawierające aniony kwasów fosforowych o dużym 
ciężarze jonowym: sól Grahama, sól Kurrola oraz dwie odmiany soli Maddrella. Przez 
pewien czas uważano je ża sole polimerycznych odmian kwasu metafosforowego, (HPQ 3 ) W - 
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Wszystkie te substancje otrzymać można z wodorofosforanu sodowego przez ogrzewanie 
w' ściśle określonych granicach temperatur. Zależności te przedstawiono na planszy 20.1. 

Z planszy wynika, że wodoroortofosforan sodowy polimeryzuje w temp. 150°C dając 
dwuwodorodwufosforan sodowy. Dalsze ogrzewanie do temp v 230—300°C daje trzy 
stale substancje: I) trwały pierścieniowy trójfosforan sodowy o określonej budowie, 

NaH 2 P0 4 



Na 3 P 3 0 9 , II) sól Maddrella wysoko temperaturową i III) sól Maddrella nisko temperaturową. 
Szybkie oziębienie stopionego w temp. 628°C pierścieniowego trójfosforanu sodowego pro¬ 
wadzi do powstania szklistej masy znanej jako sól Grahama. Sól Kurrola, otrzymana 
przez zaszczepienie kryształem wyżarzanej w temp. 550°C soli Grahama, po wyprażeniu 
tworzy sól Maddrella. 

Sól Grahama otrzymuje się w postaci szklistej masy przez szybkie oziębienie stopio¬ 
nego pierścieniowego trójfosforanu sodowego. Jest ona higroskopijna i łatwo rozpuszczalna 
w wodzie; natomiast nie rozpuszcza się w alkoholu. Przy powtórnym zeszkleniu wydziela 
się woda, która prawdopodobnie występuje w soli w postaci grup OH połączonych z krań¬ 
cowymi atomami fosforu w łańcuchach utworzonych z tetraedrów P0 4 . Aniony o wielkości 
cząstek koloidalnych mają prawdopodobnie ciężary jonowe w granicach 10000—20 000. 
Wysuszona masa szklista rozpuszcza się w wodzie tworząc koloidalny żel. 

Sól Grahama ma zdolność łączenia się z kationami metali dwuwartościowych, takich 
jak wapń, lub adsorbowania ich oraz jest inhibitorem procesu wytrącania się tych metali 
w postaci węglanów lub w postaci soli kwasów tłuszczowych występujących w mydłach. 
Z tych względów jest szeroko stosowana jako środek zmiękczający wodę. 

Sól Kurrola. Wyżarzanie soli Grahama w temp. 550°C, zwłaszcza jeśli zaszczepiono 
ją kryształami produktu, prowadzi do utworzenia substancji podobnej do azbestu, o włók¬ 
nistej strukturze, którą stwierdzono w wyniku badan rentgenograficznych. Substancja 
ta nie rozpuszcza się w wodzie, jedynie pęcznieje i ulega dyspersji dając żel. 

Uważa się, że włóknista budowa soli Kurrola wskazuje na łańcuchową strukturę 
anionu podobną do struktury metakrzemianu wapniowego. 

Sole Maddrella są nierozpuszczalne w wodzie, a ich struktura anionowa nie została 
dotychczas. poznana. 
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Zaobserwowano, że stopiony pierścieniowy trójfosforan sodowy przy bardzo powolnym* | 
obniżaniu temperatury tworzy określony związek chemiczny — Na 3 P 3 0 9 . Sól Grahama,;! 
sól Kurrola i sole Maddrella prażone w temp. 600°C tworzą tę samą sól; powstawaniu :; 
tej soli towarzyszy wydzielenie pary wodnej. Najprawdopodobniej jest to woda konsty-l 
tucyjna i jej obecność ma decydujący wpływ na przebieg wyżej opisanych przemian. 
Sól Grahama jest higroskopijna i pobiera wodę z atmosfery. Jeżeli mała część tej wody 
przereaguje z pierścieniowymi anionami trójfosforanowymi, które występowały w stopić-- 
nym trójfosforanie sodowym, wówczas pierścienie zostaną otwarte i w wyniku polimery¬ 
zacji mogą powstać aniony o długich, nierozgałęzionych łańcuchach. Takie aniony prawie 
na pewno występują w soli Kurrola i mogą również występować w solach Maddrella, 
Podczas prażenia soli Maddrella w temp. 600°C następuje proces odwrotny do polimeryzacji 
i wydzielenie wody. 

Dehydratację tych soli można przedstawić za pomocą ogólnych wzorów. W kwasie 
fosforowym na każdy atom fosforu przypada jeden łatwo dysocjujący atom wodoru* 
i dlatego najłatwiej otrzymywana sól sodowa nierozgałęzionego, łańcuchowego kwasu 
fosforowego, H 4+#l P 2+w 0 7+8#t , ma wzór 

Na 2 + „H( 4 +„)_( 2 + „)P 2 +M 0 7 + 3 rt 
Równanie dehydratacji tej soli jest następujące: 

Na 2 +łJ H ( 4 + „)_( 2 +n) P 2 +w 0 7 + 3 « = Na 2 +rt P 2 +M 0 6+3 n + H a O 

Dla n = 1, 4, 7 ... prawa strona równania ma postać Na 3 P 3 0 9 , 2Na 3 P 3 0 9 , 3Na 3 P 3 0 9 itd. 
Sól sodowa nierozgałęzionego łańcuchowego kwasu fosforowego przechodzi więc w sól 
sodową pierścieniowego kwasu trójfosforowego z wydzieleniem stosunkowo małej ilości 
wody. 

Przebieg reakcji przedstawionych na planszy 20.1 zależy od zmian długości łańcuchów 
anionów kwasów fosforowych oraz od reakcji zamykania lub otwierania pierścieni utwo¬ 
rzonych z trzech lub czterech tetraedrów P0 4 . 

Tworzenie jonów kompleksowych. Jeśli roztwór pirofosforanu lub polifosforanu metalu 
alkalicznego doda się do roztworu soli metalu dwu- lub trójwartościowego, wówczas 
utworzy się osad rozpuszczający się w nadmiarze roztworu fosforanu. Tak otrzymany 
roztwór musi zawierać jony kompleksowe. Udowodniono to doświadczalnie dla jonów 
kompleksowych typu (M"P 2 0 7 )^~, gdzie M" może być atomem Cd, Co, Cu, Pb, Mg, Ni, 
Zn i typu (M^TaO^ - , gdzie M'" może być atomem Al lub Fe. Jon wapniowy i jon stron¬ 
towy wykazują zdolność tworzenia kompleksów z niektórymi fosforanami. Kompleksowe 
jony wapniowe kwasu trójfosforowego są dostatecznie trwałe, aby w ich obecności, nie¬ 
zupełnie rozpuszczalne sole, takie jak CaC0 3 , CaC 2 0 4 ,H 2 0 lub mydła wapniowe rozpuściły 
się w trójfosforanie sodowym. Kompleksy pierścieniowych kwasów trój- i czterofosforo- 
wych są mniej trwałe. Stałą dysocjacji, K, reakcji 

(CaP 3 O 10 ) 3 - ^ Ca 2 + + (P 3 O 10 ) 5 - 

określa równanie 

K _ [C^JPjOjH _ 3 ,. 

KCaP.OJ-1 

Dla pierścieniowego jonu trójfosforowego 

K= 3,3 - 10- 4 
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pla pierścieniowego jonu czterofosforowego 

K= 1,3- 10- 5 / 

Sole Kurrola i Maddrella tworzą kompleksy, w których jony Ca 2+ połączone są z 5—6 
grupami P0 3 , a trwałość tych anionów kompleksowych jest taka sama jak kompleksów 
z trójfosforanami. 

Fosforany łańcuchowe jako inhibitory krystalizacji soli wapniowych. Przy stężeniach 
0,1 do 1,0% wag. polifosforany w odróżnieniu od fosforanów pierścieniowych wywierają 
silny efekt dyspersyjny na zawiesiny materiałów koloidalnych, takich jak glina. Z tego 
względu trójfosforan sodowy jest wartościowym dodatkiem do syntetycznych detergentów. 
Obecność w roztworze soli Grahama lub soli sodowej jakiegoś polifosforanu (lecz nie 
soli pierścieniowego kwasu fosforowego) w stężeniach rzędu 1,5 • 10“ 5 mol/litr (w przeli¬ 
czeniu na NaP0 3 ) inhibituje wytrącenie się kalcytu z roztworu Ca(HC0 3 ) 2 (10 -3 mol/litr) 
spowodowane gotowaniem, działaniem amoniaku lub przepuszczaniem strumienia po¬ 
wietrza. Takie stężenie zapobiega również krystalizacji dwuhydratu z przesyconego roz¬ 
tworu siarczanu wapniowego. Prawdopodobnie utworzone początkowo zarodki kalcytu 
lub dwuhydratu siarczanu wapniowego pokrywają się zaadsorbowanymi jonami poli¬ 
fosforanowymi, przez co dalszy ich wzrost zostaje zahamowany. 

Kwas nadtlenojednofosforowy, H00P(0H) 2 0, występuje jedynie w roztworze. Otrzy¬ 
muje się go w wyniku działania nadtlenku wodoru na pięciotlenek fosforu w roztworze 
nitrylu kwasu octowego w niskiej temperaturze. Jest on silnym środkiem utleniającym; 
utlenia Mn 2+ do MnO^. 

Kwas nadtlenodwufosforowy, [(0H) 2 P0 2 ] 2 , otrzymuje się przez działanie nadtlenku 
wodoru na kwas pirofosforowy. Jego sól potasowa jest trwała w stanie stałym. Roztwór 
tego kwasu utlenia anilinę do mitrozo- i nitrobenzenu. 


Chlorki fosfonitrylowe 

Chlorki fosfonitrylowe obejmują grupę związków o ogólnym wzorze (PNC1 2 %. Mono¬ 
mer i dimer tej grupy związków są nieznane. Natomiast trimer i tetramer są dobrze zbada¬ 
nymi ciałami stałymi 

P 3 N 3 C1 6 tt. 114°C; tw. 127°C (13 mm Hg) 

P 4 N 4 C1 8 tt. 123,5°C; tw. 188°C (13 mm Hg) 

Mieszaninę obu związków można otrzymać następującymi metodami: 

1) ogrzewanie pięciochlorku fosforu z chlorkiem amonowym albo w zatopionej rurce 
szklanej w temp. 120°C, albo w roztworze we wrzącym czterochloroetanie (tw. 146°C), 

2) ogrzewanie (PgN^ w chlorze w temp. 700°C. Trimer i tetramer można wyodrębnić 
z otrzymanej mieszaniny na drodze destylacji, lecz tylko kosztem łatwo polimeryzującego 
materiału. 

Przed wyjaśnieniem własności chemicznych obu tych związków należy omówić ich 
budowę. Zarówno trimer, jak i tetramer rozpuszczają się w benzenie, a ciężary cząstecz¬ 
kowe obu tych związków ustalono na podstawie temperatur krzepnięcia ich roztworów 
w tym rozpuszczalniku. Z pomiarów dyfrakcji elektronów wynika, że cząsteczka trime- 
rycznego chlorku fosfonitrylowego ma strukturę płaskiego, sześcioczłonowego pierścienia 
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z umieszczonymi na przemian atomami azotu i fosforu. Długość wiązania P- 
cieniu wynosi 1,65 A. Strukturę tę można przedstawić następująco: 
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W takiej cząsteczce każdy atom fosforu jest zhybrydyzowany tetraedrycznie, każdy atom 
azotu — trygonalnie, z jednym z orbitalów zhybrydyzowanych obsadzonym przez wolną 
parę elektronową. Każdy atom fosforu i azotu wnosi po jednym elektronie do układu 
niezlokalizowanych orbitalów n, powstałych przez, połączenie się jednego orbitalu 2 p 
każdego atomu azotu z jednym orbitalem 3 d każdego atomu fosforu. Taki układ orbi¬ 
talów zadowalająco oddaje strukturę chlorku fosfonitrylowego, lecz wymaga pewnego 
zniekształcenia tetraedrycznych kątów między wiązaniami wokół atomu fosforu. 

Przedstawiona powyżej struktura orbitalowa wymaga, aby każdy atom fosforu połą¬ 
czony był z dwoma atomami chloru. Potwierdzone to zostało w dwóch doświadczeniach 
chemicznych. Benzen reaguje z P 3 N 3 C1 6 w obecności chlorku glinowego (reakcja Friedela- 
Craftsa) w myśl równania 
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Hydroliza otrzymanego produktu pod wpływem wody daje związek (C 6 H 5 ) a PO • OH, 
co jest dowodem, że dwa atomy chloru muszą być połączone z jednym atomem fosforu. 
Bromek fenylomagnezowy również reaguje w temp. 115°C z P 3 N 3 C1 6 tworząc pochod¬ 
ne zawierające grupę (C 6 H 5 ) a —P. 

Cząsteczka tetrameryczna stanowi powyginany pierścień ośmioczłonowy, zawierający 
na. przemian atomy fosforu i azotu, co sugeruje, że wszystkie atomy są zhybrydyzowane 
tetraedrycznie. 

Własności chemiczne trimern, P 3 N 3 CI 6 . W roztworze eterowym chlorek hydrolizuje 
pod wpływem działania wody dając pochodne hydroksylowe 

Cl Cl HO OH . 'V 

\ / . \ / 

P P 

/ \ / \ . 

N N N N 
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Stwierdzono występowanie pochodnej srebra o wzorze P 3 N 3 0 6 Ag 6 . W roztworze kwaśnym 
trinier hydrolizuje dając amoniak i kwas ortofosforowy. Reagując z amoniakiem daje 
jn. in. P 3 N 3 C1 4 (NH 2 ) 2 ; jeżeli reakcję kontynuować, wówczas wszystkie atomy chloru 
v/ cząsteczce można zastąpić grupami iminowymi i powstaje fosfam 
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który po ogrzaniu przechodzi w (P 3 N 5 ) Y (por. str. 806). Przebieg tych przemian wskazuje, 
że (P 3 N 5 ) X stanowi sieć przestrzenną, utworzoną z atomów fosforu i azotu. P 3 N 3 C1 6 reaguje 
również z aniliną, alkoholami i fenolami wydzielając chlorowodór i tworząc takie związki 
jak P 3 N 3 (OC 6 H 5 ) 6 . W wyniku fluorowania trimeru fluorkiem ołowiu(II) otrzymuje się 
ostatecznie P 3 N 3 F 6 , jednak jedynie w postaci krystalicznego P 3 N 3 F 6 ,2HF,2H 2 0 o tt. 
32,5°C. Podczas reakcji część trimeru przechodzi w pochodne tetramerycznego chlorku 
fosfonitrylowego P 4 N 4 C1 4 F 4 i P 4 N 4 C1 2 F 6 . 

Własności chemiczne tetrameru. Atomy chloru w tetramerze są aktywne chemicznie 
w tym samym stopniu jak w trimerze, w związku z czym tetramer ulega tym samym reak¬ 
cjom chemicznym co triiner. Zarówno pochodna cztero-, jak i ośmiofenylowa występują 
w postaci dwóch odmian izomerycznych. 

W temp. 250—300°C chlorki fosfonitrylowe przechodzą w substancję podobną do 
gumy. Badania rentgenografięzne wykazały, że substancja ta jest bezpostaciowa w stanie 
nierozciągniętym, natomiast staje się krystaliczna po rozciągnięciu. Wskazuje to, że po¬ 
dobnie jak kauczuk, substancja ta składa się z długich, zygzakowatych łańcuchów. 

Fluorki fosfonitrylowe, P 3 N 3 F 6 , o tt. 27°C i tw. 52°C oraz P 4 N 4 F 8 o tt. 30°C. Otrzymuje 
się je przez fluorowanie odpowiednich chlorków za pomocą stałego fluorosiarczynu potaso¬ 
wego, KS0 2 F. Metody stosowane przy otrzymywaniu chlorków zawodzą, jeśli chcemy 
otrzymać fluorki fosfonitrylowe. Są one trwałe do temp. 300°C, a powyżej tej temperatury 
tworzą bezbarwne, ciekłe polimery'. 


Klasa 5. Związki zawierające atom fosforu w stanie walencyjnym 
bipiramidy trygonalnej 

Pięciohalógenki fosforu 

Fosfor tworzy pięciohalogenki typu PX 5 z fluorem, chlorem i bromem, natomiast 
nie tworzy pięciojodku fosforu. Znane są również halogenki mieszane: PF 3 C1 2 i PF 3 Br 2 . 
Dane uzyskane z pomiarów dyfrakcji elektronów wskazują, że w stanie gazowym cząsteczki 
PF 5 , PF 3 C1 2 i PC1 5 mają strukturę bipir amidy trygonalnej. W cząsteczce PF 3 C1 2 oba 
atomy chloru umieszczone są w wierzchołkach piramidy. Świadczy to, że w tworzeniu 
orbitalów cząsteczkowych biorą udział następujące orbitale atomowe atomu fosforu: 
jeden orbital 3s, trzy orbitale 3 p i jeden z orbitalów 3 d. 
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W stanie krystalicznym pięciochłorek fosforu wykazuje Jednak strukturę jonową! 
wyrażającą się wzorem (PC1 4 ) + (PC1 6 )~, w której jeden atom fosforu jest tetraedrycznie, i 
a drugi —■ oktaedrycznie zhybrydyzowany. Jonowy charakter przypisywany temu związ- j 
kowi pozostaje w zgodności z jego wysoką stałą dielektryczną i faktem, że roztwory pięcio-?! 
chlorku fosforu w nitrobenzenie i ciekłym bromie przewodzą prąd elektryczny. Stały ] 
pięciobromek fosforu również ma strukturę jonową (PBr 4 ) + Br~. Ta różnica w strukturze ; 
pięciohalogenków zgadza się z trwałością anionów typu PX 6 ; (PF e )~ rozkłada się z trudem,!f 
(PC1 6 )~ występuje jedynie w stałym pięciochlorku fosforu, a anion (PBr 6 )~ nie jest znany. - j 
Pięciofluorek fosforu, PF 5 , jest bezbarwnym gazem, który otrzymać można następują-/! 
cymi metodami: 

1) ogrzewanie mieszaniny tlenku fosforii(V) i fluorku wapniowego 

6 P 2 O s + 5CaF 2 = 2PF 5 + 5Ca(P0 3 ) 2 

2) zmieszanie trójfluorku arsenu z pięciochlorkiem fosforu w naczyniu chłodzonym 
mieszaniną oziębiającą, zachodzi wówczas reakcja 

3PC1 5 + 5AsF 3 = 3PF 5 + 5AsC1 3 

3) ogrzewanie pięciochlorku fosforu z fluorkami metali dwuwartościowych (Ca, Ba, 
Zn, Pb); jeżeli do reakcji użyje się fluorku amonowego lub fluorku metalu alkalicznego, 
to zamiast pięciofluorku powstaje kompleks M(PF 6 ), 

4) rozkład fluorobromku fosforu w temp. 15°C w myśl równania 

5PF 3 Br 2 = 3PF 5 + 2PBr 5 

Pięciofluorek fosforu dymi w zetknięciu z powietrzem i hydrolizuje pod wpływem działania 
wody w myśl następującego równania: 

PF 5 + H 2 0 = POF 3 + 2HF 

Suchy PF 5 nie działa na szkło. Z amoniakiem tworzy stały związek o wzorze 2PF 5 ,5NH 3 . 

Pięciochłorek fosforu, PC1 5 , opisywany jest jako białe lub „bladozielonkawożółte” 
ciało stałe. Powstaje on podczas spalania fosforu w nadmiarze chloru lub wkraplania 
trójchlorku fosforu do suchego chloru. Sublimuje bez topnienia. W stanie gazowym zdy- 
socjowany jest na chlor i trójchlorek fosforu, a całkowita dysocjacja zachodzi powyżej 
temp. 300°C. W stanie gazowym reaguje on z cynkiem, kadmem, złotem i platyną; przy-* 
puszczalnie reakcje zachodzą na skutek obecności wolnego chloru 

PC1 5 + Zn = PC1 3 + ZnCl 2 

Pięciochłorek fosforu gwałtownie reaguje z wodą; hydroliza przebiega dwustopniowo 
w myśl następujących równań: 

PC1 5 + H a O = POCl 3 + 2HC1 
> POCl 3 + 3H a O = H 3 P0 4 + 3HC1 

W reakcji ż siarką lub ciekłym siarkowodorem PC1 5 tworzy chlorek tiofosforylu, PSC1 3 . 
Pięciochłorek fosforu chloruje arsen do trójchlorku arsenu i dwutlenek siarki do chlorku 
tionylu, SOCl 2 . z 

W normalnej temperaturze pięciochłorek fosforu reaguje z amoniakiem tworząc 
aminozwiązek o wzorze PC1 5 ,8NH 3 . Z suchym, gazowym amoniakiem daje PC1 3 (NH 2 ) 2 , 
z którego poprzez fosfam można otrzymać azotek (P 3 N 5 )^ (por. str. 806). W wyniku ogrze¬ 
wania z chlorkiem amonowym pięciochłorek fosforu tworzy chlorki fosfonitrylowe (patrz 
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Tablica 20.8 


Pięciohalogenki fosforu 



pf 5 

PC1 5 

PBr 5 

pf 3 ci 2 

PF 3 Br 2 

''Temp. wrzenia, °C 

• -75 

159 

(sublimuje) 

(rozkład) 

+ 10 

106 

Temp. topnienia, °C 

-83 

160 

poniżej 100 

-8 

-20 

Charakterystyka ogólna 

bezbarwny gaz 

białe, tetra- 

gonalne 

kryształy 

żółte, rom¬ 
bowe kry¬ 
ształy - 



Para 1 

Struktura cząsteczki 
(z pomiarów dyfrakcji 
elektronów) 

bipiramida 

trygonalna 

bipiramida 

trygonalna 


bipiramida 

trygonalna 


Długość wiązania, A 

P-F 1,57 

P-Cl (bie¬ 
gunowe) 2,11 
P—Cl (rówr 
nikowe) 2,04 


P-Cl (bie¬ 
gunowe) 2,05 
P—F (rów¬ 
nikowe) 1,59 


8 \ Struktura cząsteczki 

0 1 (z widma Ramana) 


bipiramida 
trygonalna 1 




J 

■ 0Q 

1 

O 

Struktura cząsteczki 
(z badań rentgenogra- 
ficznych) 


jonowa 

[PC1 4 ] + [PC1 6 ]~ 

jonowa 

[PBr 4 ]+Br- 



Długość wiązania, A 


w kationie 
P-Cl 1,98 
w anionie 
P-Cl 2,06 





str. 831). O reakcjach pięciochlorku fosforu z fluorkami metali dwuwartościowych wspom-. 
niano na str. 834. 

Pięciobromek fosforu, PBr 5 , występuje w postaci żółtych kryształów; w stanie ciekłym 
jest on częściowo zdysocjowany. Pięciobromek powstaje w wyniku reakcji między trój- 
bromkiem fosforu i bromem; z nadmiarem bromu tworzy siedmiobromek, który prawdo¬ 
podobnie ma budowę [PBr 4 + ][Br~]. 

Klasa 6. Związki zawierające oktaedrycżnie 
zhybrydyzowany atom fosforu 

Tylko w dwóch związkach atom fosforu ma lk. 6: w [PC1^][PC1“] i w anionie PF~. 
Sześciofluorofosforany otrzymuje się dwiema metodami: 

1) ogrzewanie pięciochlorku fosforu z nadmiarem fluorku amonowego lub potasowego, 

2) dodanie fluorku potasowego do roztworu tlenku fosforu(V) w stężonym kwasie 
fluorowodorowym. Wydajność reakcji wynosi 70—80%. Jeżeli zamiast fluorku potasowego 
użyje się fluorku metalu dwuwartościowego, nie powstaje wówczas anion PF~, a cała 
ilość fosforu wydziela się w postaci PF 5 . 

HPF 6 jest mocnym kwasem. Jego sole nie ulegają hydrolizie nawet pod wpływem 
działania wrzących wodnych roztworów mocnych zasad. Podczas stapiania z KOH sole 
kwasu sześciofluorofosforowego początkowo rozpuszczają się spokojnie, a następnie 
gwałtownie reagują. Powoli hydrolizują one podczas ogrzewania z mocnymi kwasami. 




ARSEN 

Wolny arsen otrzymuje się następującymi metodami: 

1) redukcja tlenku arsenawego węglem drzewnym- w tyglu zakrytym żelaznym stożkiem; 
wolny arsen sublimuje do stożka i osadza się w postaci szarego proszku; reąkcję redukcji 
można opisać równaniem 

As 2 0 3 .+ 3C = 2As -f 3CO • 

2) rozkład termiczny arsenopirytu przebiegający w myśl równania 

FeAsS ^ FeS + As 

3) ogrzewanie siarczku arsenawego z cyjankiem potasowym; zachodzi wówczas reakcja 

As 2 S 3 + 3KCN = 2 As + 3KCNS 

Arsen można oczyścić na drodze sublimacji z mieszaniny ze sproszkowanym węglem 
drzewnym. ' 

Arsen występuje w trzech odmianach alotropowych, które opisano w tabl. 20.9. Żółta 
odmiana arsenu jest mniej trwała niż odpowiadająca jej biała odmiana fosforu. W powietrzu 
x .. Tablica 20.9 

Odmiany alotropowe arsenu 


. 

Arsen żółty 

Arsen czarny 

Arsen szary 

Charakterystyka ogól¬ 
na 



szarometalicźne 
kryształy rombo- 
edryczne 

Struktura krystaliczna 

Temp. topnienia °C 
Temp. sublimacji, °C 



podobna do struk¬ 
tury fosforu meta¬ 
licznego 

816 (36 Atm) • 

633 

Ciężar właściwy 
Rozpuszczalność 
w CS 2 

1,97 

(8 g w 100 cm 3 w temp. 
20°C) 

4,73 

nierozpuszczalny 

5,73 

nierozpuszczalny 

Trwałość 

nietrwały w każdych wa¬ 
runkach; przechodzi w ar¬ 
sen szary przy podwyż¬ 
szeniu temperatury w obe¬ 
cności jodu lub bromu 
oraz przy naświetlaniu na¬ 
wet w temp. —180°C 

w temp. 360° C przechodzi 
w arsen szary wydzielając 
ciepło 

trwały , 

Metody otrzymywania 

1 ) gwałtowne oziębianie 
pary arsenu 

2 ) odparowanie roztworu 
arsenu w dwusiarczku 
węgla w ciemności 

ogrzewanie szarego arsenu 
z wodorem w rurze szkla¬ 
nej (arsen czarny tworzy 
osad na chłodniejszych 
powierzchniach rury) 



w temperaturze 1 pokojowej arsen żółty utlenia się łatwo; reakcji towarzyszy słaba lumi- 
nescencja. Odmiana czarna arsenu nie jest zbyt dobrze poznana. W powietrzu nie utlenia 
się poniżej temp. 80°C. Najczęściej występującą i najtrwalszą odmianą jest arsen szary. 
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Tablica 20,10 


Reakcje chemiczne arsenu szarego 


Reagent 

Warunki, przebieg i produkt reakcji 

Tlen 

Suche powietrze w temperaturze pokojowej nie działa na arsen szary; 
w wilgotnym powietrzu arsen pokrywa się ciemnoszarą warstwą As 4 0 6 . 
W temp. 200°C powietrze zaczyna utleniać szary arsen, a w temp. 
250 — 300°C reakcji towarzyszy fosforescencja. Arsen spala się w po¬ 
wietrzu tworząc As 4 O s i małe ilości As 4 O 10 . W atmosferze tlenu spala 
się gwałtownie. 

Fluor 

Samorzutne zapalanie i utworzenie AsF 5 i AsF 3 . 

Chlor 

Samorzutne zapalanie i utworzenie AsC1 3 . 

Brom 

Ciekły brom powoduje samorzutne zapalenie i utworzenie AsBr 3 . 

Jod 

Na gorąco tworzy się AsJ 3 . ' 

Siarka 

Po stopieniu otrzymuje się As 4 S 10 . 

Węgiel 

Nie reaguje. 

Azot 

Nie reaguje. 

HC1 

Reaguje z arsenem tylko w obecności tlenu. . 

hno 3 

Rozcieńczony kwas azotowy utlenia arsen do kwasu arsenawego. 

Pod wpływem gorącego, stężonego kwasu azotowego tworzy się kwas 
arsenowy. 

h 2 so 4 

Pod wpływem działania gorącego, stężonego kwasu siarkowego twprzy 
się As 4 O s . 

NaOH wodny roztwór 

Nie reaguje. 

NaOH stopiony 

Zachodzi reakcja w myśl równania: As 4 +12Na0H=4Na 3 As0 3 +6H 2 . 

HgCl 2 

Tworzy się AsC1 3 . ' - 

Na (w ciekłym NH 3 ) 

Tworzy się Na 3 As. 

Żółty siarczek amonowy 

Arsen rozpuszcza się. 


Jest on izomorficzny z czarnym fosforem, antymonem, bizmutem i tellurem. Arsen szary 
nie rozpuszcza się w rtęci. Przewodnictwo właściwe arsenu szarego w temp. 0°C wynosi 
2,56 * 10 4 O” 1 • cm -1 , a więc stanowi 1/25 przewodnictwa właściwego miedzi. 

W stanie gazowym arsen jest bezbarwny. Z pomiarów gęstości wynika, że cząsteczka 
arsenu w stanie pary jest czteroatomowa poniżej temp. 800°C, kiedy to zaczynają pojawiać 
się cząsteczki As 2 . Całkowita dysocjacja na cząsteczki dwuatomowe zachodzi powyżej 
temp. 1700°C, Z danych uzyskanych z pomiarów dyfrakcji elektronów wynika, że cząsteczka 
As 4 , podobnie jak cząsteczka P 4 , ma budowę tetraedryczną. Długość wiązania As—As 
wynosi 2,44 A. 

Ciężar cząsteczkowy żółtej odmiany arsenu rozpuszczonej w dwusiarczku węgla^odpo- 
wiada występowaniu cząsteczek As 4 . Energia wiązania As—As wynosi 34 kcal, a wią¬ 
zania As=As, 91,3 kcal. 

ZWIĄZKI ARSENU 

Powłoka walencyjna (n = 4) atomu arsenu ma następującą konfigurację elektronową: 

4s 4 p 4p 4p 

U T 

Przedostatnia powłoka (n .= 3) atomu arsenu składa się z osiemnastu elektronów. W two¬ 
rzeniu wiązań w związkach arsenu biorą udział wszystkie jego elektrony walencyjne. 






Nie stwierdzono występowania związków arsenu, które zawierałyby prosty jon trój-J 
ujemny, As 3 ~. Arsenki są związkami o strukturze cząsteczek olbrzymów, o wiązaniach! 
wykazujących w równym stopniu charakter jonowy, jak i kowalentny, jednak nawet; 
arsenki metali alkalicznych mają strukturę typu Na 3 P, która bardziej przypomina struk¬ 
turę stopu niż soli. 

Nieznane są również związki arsenu, zawierające atom arsenu w dygonalnym lub 
trygonalnym stanie walencyjnym. W przeważającej większości związków atom arsenu 
występuje w tetraedrycznym stanie walencyjnym. Taki właśnie stan walencyjny wykazuje 
atom arsenu w cząsteczce wolnego arsenu As 4 , która strukturalnie odpowiada cząsteczce 
fosforu P 4 . Cząsteczki As 4 0 6 , As 4 O 10 , As 4 S 6 i As 4 S 4 można uważać za zmodyfikowane* 
formy struktury As 4 . W takich związkach, jak AsH 3 , As(CH 3 ) 3 i AsC 1 3 , w których atom 
arsenu ma lk. 3, przyjmuje się, że atom ten jest zhybrydyzowany tetraedrycznie z jednym 
orbitalem zhybrydyzowanym obsadzonym przez wolną parę elektronową. Para elektro¬ 
nowa 4 s atomu arsenu może- prawdopodobnie stać się parą bierną w anionach typu 
[AsC 1 4 ]~, lecz poza tym brak jest dowodów występowania biernej pary elektronowej 
w związkach arsenu. Atom arsenu ma lk. 4 w kationach typu [(C 6 H 5 ) 4 As + ] lub wówczas; 
gdy jest donorem elektronów w związkach kompleksowych, np. w [(CH 3 ) 3 As] 2 SnJ 4 . Atom 
arsenu o lk. 4 występuje również w kwasie arsenowym i w jonie arsenianowym. Nie istnieją 
związki arsenu odpowiadające chlorkom fosfonitrylowym. Ponieważ powłoka walencyjna 
atomu arsenu zawiera orbitale d, atom arsenu, jak należało tego oczekiwać, może przy¬ 
bierać stan walencyjny zarówno bipiramidy trygonalnej, jak i oktaedryczny. Przykłady 
związków zawierających atomy arsenu w takich stanach walencyjnych podano na str. 853. 

Jądro atomu arsenu ma większy ładunek dodatni niż jądro atomu fosforu. Poza tym 
najbardziej zewnętrzne orbitale (3 d) przedostatniej powłoki atomu arsenu zawierają dziesięć 
elektronów, podczas gdy najbardziej zewnętrzne orbitale (2 p) przedostatniej {n = 2) 
powłoki atomu fosforu — sześć elektronów. Tak więc, chociaż różnica pomiędzy (Z ef ) moI 

{Z f) i 

dla fosforu i (Z ef ) moI dla arsenu wynosi 1,5 (por. tabl. 19.2), to różnica pomiędzy e ^ 2 m ° ł - 

dla fosforu i dla arsenu wynosi tylko 0,57. Potencjały jonizacyjne elektronów walencyj¬ 
nych, jak również elektroujemności fosforu (2,1) i arsenu (2,0) różnią się nieznacznie. 
Powyższe dane liczbowe nie mówią jednak nic o poważnej różnicy między fosforem 
i arsenem, a mianowicie o braku tendencji u tego ostatniego do przechodzenia w wyższe 
stany walencyjne, zwłaszcza w połączeniu z tlenem. Ta charakterystyczna własność dotyczy 
również innych pierwiastków okresu czwartego, a szczególnie wyraźnie zaznacza się 
w przypadku bromu. 

Tlenek arsenowy jest środkiem utleniającym i w temp. powyżej 500°C rozkłada' się 
tworząc tlenek arsenawy i tlen, podczas gdy tlenek fosforowy nie wykazuje własności 
utleniających, a jego pary mogą być ogrzane do temp. 1100°C bez zmiany ciężaru cząstecz¬ 
kowego. Jon arsenianowy jest środkiem utleniającym (w przeciwieństwie do jonu fosfora¬ 
nowego) i chociaż jon arseninowy ma własności redukujące, kwas arsenawy ich nie wyka¬ 
zuje (kwas fosforawy jest bardzo silnym środkiem redukującym). Kwas arsenawy ma 
prawdopodobnie budowę As(OH) 3 , podczas gdy budowę kwasu fosforawego opisuje się 
wzorem HPO(OH) 2 (str. 820). Jedynym, trwałym w roztworze jonem wywodzącym się 
z kwasu arsenowego jest jon ortoarsenianowy, chociaż zarówno dwuarsenian sodowy, 
Na 4 As 2 0 7 , jak i metaarsenian sodowy, NaAs0 3 , można otrzymać w stanie stałym; kwasy 
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macierzyste H 4 As 2 0 7 i HAs0 3 można również otrzymać w stanie wolnym. Dotychczas 
nie stwierdzono istnienia pierścieniowych kwasów arsenowych. 

Istnieje bardzo niewiele związków zawierających atom arsenu zhybrydyzowany 
W układzie bipiramidy trygonalnej. Arsen nie tworzy pięciohalogenków (z wyjątkiem 
pięciofluorku) i tlenohalogenków. 

Klasa 1. Wielkocząsteczkowe związki arsenu o wiązaniach 
mających charakter częściowo jonowy a częściowo kowalentny 

Związkami arsenu składającymi się z cząsteczek olbrzymów są arsenki metali. Tlenki, 
siarczki i halogenki arsenu składają się z indywidualnych cząsteczek. Struktury krystaliczne 
arsenków niektórych metali przedstawiono w tabl. 20.11. 

Tablica 20 . 11 *) 

Typy struktur krystalicznych arsenków niektórych metali 


Li 3 As 

NaaAs 

K 3 As 

Mg 3 As 2 

Zn 3 As 2 

Cd 3 As 2 

AlAs 

A 

A 

A 

B 

C 

C 

Z 


GaAs 

MnAs 

■ FeAs 

CoAs 

NiAs 

PtAs 2 

FeAs a 

Z '■ 

N 

N . ' 

■ N 

N 

piryt 

markazyt 


Poszczególne typy struktur krystalicznych oznaczono następująco: A — Na 3 P, B— anty-Mn 2 Q 3 , 
C —- Zn 3 P 2 ; Z — blenda cynkowa, N — NiAs. 

*) Porównaj z tabl. 20.3 (str. 805) i z tabl. 20.16 (str. 862). 


Klasa 4. Związki zawierające tetraedrycznie 
zhybrydyzowany atom arsenu 1 ) 

Arsenowodór (arsyna), AsH 3 , i jego pochodne 

Sposoby otrzymywania arsenowodoru i jego trzech pochodnych metylowych przed¬ 
stawiono w tabl. 20.12. Wszystkie te związki otrzymuje się w wyniku redukcji związków 
zawierających arsen w wyższym stopniu utlenienia. Są one silnymi środkami redukującymi, 
a ich zdolność redukująca wzrasta w miarę zastępowania atomów wodoru w cząsteczce 
arsenowodoru grupami metylowymi. Żaden z tych związków nie wykazuje charakteru 
zasadowego, chociaż trójmetyloarsyna .tworzy jodek czterometyloarsonowy, (CH 3 ) 4 AsJ. 
Poniżej omówiono dokładniej sposoby otrzymywania i własności arsenowodoru oraz 
pokrótce opisano jego pochodne metylowe (patrz tabl. 20.12) i fenylowe. 

Arsenowodór (arseniak, arsyna), AsH 3 , jest jedynym dokładnie zbadanym wodorkiem 
arsenu. Arsenowodór jest bezbarwnym, trującym gazem o zapachu czosnku; niektóre 
jego własności podano w tabl. 20.12. Otrzymuje się go następującymi metodami: 

1) rozkład arsenku sodowego pod wpływem działania bromku amonowego (jasno- 
żółty roztwór arsenku sodowego otrzymuje się przez stopniowe dodawanie arsenu do 
roztworu sodu w ciekłym amoniaku) przebiegający w myśl równania 

Na 3 As + 3NH 4 Br = (NHJgAs + 3NaBr - H 3 As + 3NH 3 + 3NaBr 

L ) Jeżeli atom arsenu ma lk. 3, wówczas jeden z czterech zhybrydyzowanych orbitalów atomu arsenu 
obsadzony jest przez wolną parę elektronową. 
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2) działanie ciepłej wody na arsenek glinowy (otrzymany przez dokładne zmieszanie 
obu pierwiastków i spalenie w obecności nadtlenku glinowo-barowego, którego wybuch 
inicjuje spalanie); zachodzi wówczas reakcja 

AlAs + 3H 2 0 = Al(OH) 3 + AsH 3 

tą metodą otrzymuje się prawie czysty arsenowodór, 

3) hydroliza arsenku sodowego zachodząca w myśl równania 

Na 3 As + 3H a O = 3NaOH + H 3 As 

4) działanie rozcieńczonego kwasu chlorowodorowego na arsenek cynku (otrzymany 
przez ogrzewanie mieszaniny obu pierwiastków w stosunku stechiometrycznym) 

Zn 3 As 2 -f 6HC1 = 3ZnCl 2 + 2AsH 3 

5) ogrzewanie arseninu sodowego z mrówczanem sodowym (wysuszonym w temp. 

210°C) . ‘ 

Na 3 As0 3 + 3HCOONa = 3Na 2 C0 3 + AsH 3 

' V 

Arsenowodoru nie otrzymuje się w drodze bezpośredniej syntezy z arsenu i, cząstecz¬ 
kowego wodoru, lecz tworzy śię on podczas działania rozcieńczonego kwasu siarkowego 
na cynk zmieszany z jakąkolwiek substancją zawierającą arsen lub podczas elektrolizy 
jakiegokolwiek związku arsenu przy zastosowaniu metalicznej rtęci jako katody 1 ). Tworze¬ 
nie się arsenu pod działaniem wodoru in statu nascendi na związki arsenu jest podstawą 
próby Marsha na obecność arsenu. 

Pod wpływem łagodnego ogrzewania arsenowodór rozkłada się tworząc wodór i arsen; 
w stanie wilgotnym ulega rozkładowi również pod wpływem naświetlania. Pod działaniem 
powietrza nie utlenia się, lecz redukuje wiele związków o własnościach utleniających. 
Arsenowodór redukuje rozcieńczony roztwór azotanu srebrowego do metalicznego srebra 
w myśl równania 

6AgNO a 4 - 3H a O + AsH 3 = H 3 As0 3 + 6Ag + 6HNO a 

W reakcji ze stężonym roztworem azotanu srebrowego początkowo tworzy się rozpuszczal¬ 
ny związek kompleksowy Ag 3 As,3AgNO s , który dzięki redukcji azotanu srebrowego 
arsenkiem srebra daje pod działaniem wody metaliczne srebro 

Ag 3 As,3AgN0 3 + 3H 2 0 = 6Ag -f 3HN0 3 -f H 3 As0 3 

Arsenowodór redukuje chlorek rtęci(II) do arsenku rtęci(II) w trzech kolejnych etapach 
(próba Gutzeita): AsH(HgCl) 2 o żółtym zabarwieniu, As(HgCl) 3 — brązowy i As 2 Hg 3 — 
czarny. Arsenowodór nie ma charakteru zasadowego i dlatego nie tworzy związków 
analogicznych do związków fosfonowych. Reaguje on z sodem, potasem lub amidkiem 
potasowym rozpuszczonym w ciekłym amoniaku dając pochodne typu NaAsH 2 . 

Znane są dwa stałe wodorki arsenu. Jeden z nich otrzymuje się w wyniku redukcji 
związków arsenawych, np. przez redukcję zakwaszonego, eterowego roztworu Chlorku 
arsenawego chlorkiem cynawym w myśl równania 

2AsC 1 3 + 2HC1 + 4SnCl 2 = As 2 H 2 + 4SnCl 4 

1 ) Aby nastąpiła elektroliza arsenianu, trzeba użyć katody rtęciowej ze względu na jej wysokie nadna- 
pięcie. Roztwór wodorotlenku potasowego działa na glin zmieszany z jakimkolwiek związkiem arsenu 
wydzielając arseniak (próba Fleitmanna), o ile arsen nie występuje w postaci arsenianu. 
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Otrzymany wodorek arsenu wytrąca się w postaci brązowego proszku. Inny stały wodorek 
arsenu otrzymuje się przez utlenianie arsenowodoru chlorkiem cynowym 
4AsH 3 + 5SnCl 4 = As 4 H 2 + 10HC1 + 5SnCl 2 

Chemiczna odrębność obu stałych wodorków arsenu wymaga jeszcze udowodnienia. 

Pochodne metylowe arsenowodoru przedstawiono w tabl. 20.12. Trójmetyloarsyna 
utlenia się pod wpływem działania powietrza do tlenku trójmetyloarsyny tak łatwo, że należy 
ją przechowywać w atmosferze azotu lub dwutlenku węgla. Jak wynika z badań widma 
Ramana, cząsteczka trójmetyloarsyny ma strukturę piramidy. 

Pochodne fenylowe arsenowodoru są substancjami bardzo aktywnymi chemicznie. 
Fenyloarsyna, C 6 H 5 AsH 2 , działa niszcząco na skórę. Pod działaniem tlenu, siarki i halo¬ 
genów utlenia się tworząc odpowiednio: C 6 H 5 AśO, C 6 H 5 AsS i C 6 H 5 AsC 1 2 . Reaguje on 
z jodem i bromkiem fenylomagnezowym dając czterofenylodwuarsynę. 

2C 6 H 5 AsH 2 + 3J 2 + 2C 6 H 5 MgBr - (C 6 H 5 ) 2 As—As(C 6 H 5 ) 2 + MgBr 2 + MgJ a + 4HJ 
Dwufenyloarsyna podobna jest do związku dwualkilowego. Trójfenyloarsyna o tt. 60°C 
i tw. ok. 360°C jest bardziej trwała niż pozostałe dwie pochodne fenylowe arsenowodoru; 
można ją destylować bez obawy rozkładu. Nie wykazuje ona własności zasadowych, 
chociaż z halogenkami alkilowymi (lecz nie arylowymi) tworzy sole czwartorzędowe. 
Z chlorem trójfenyloarsyna tworzy (C 6 H 5 ) 3 AsC 1 2 , a z chlorkiem cyjanu —- (C 6 H 5 ) 3 AsCl*CN. 
Trójfenyloarsynę można nitrować, a otrzymane produkty redukować do amin bez rozer¬ 
wania wiązań C—As. 

Zależności chemiczne między pochodnymi metylowymi arsenowodoru. Metyloarsynę 
otrzymuje się przez redukcję kwasu metyloarsonowego, a dwumetyloarsynę — przez 
redukcję kwasu dwumetyloarsynowego. Grupa (CH 3 ) 2 As—, która występuje w pochod¬ 
nych dwumetylowych arsenowodoru, znana jest jako grupa kakodylowa, chociaż związek 
o nazwie kakodylu jest dimerem: (CH 3 ) 2 As—As(CH 3 ) 2 . Grupa kakodylowa jest pierwszą 
historycznie rozpoznaną grupą, która w niektórych reakcjach chemicznych przechodzi 
z jednego związku chemicznego do drugiego. Znamy następujące związki kakodylowe: 

Wodorek kakodylu (dwumetyloarsyna), (CH 3 ) 2 AsH 
Chlorek kakodylu, (CH 3 ) 3 AsC1 

Kwas kakodylowy (kwas dwumetyloarsynowy), (CH 3 ) 2 AsOOH 
' Tlenek kakodylu, (CH 3 ) 2 AsOAs(CH 3 ) 2 

Kakodyl, (CH 3 ) 2 As—As(CH 3 ) 2 

Zależności chemiczne pochodnych metylowych arsenowodoru przedstawiono na planszy 

20 . 2 . 

Poniżej opisano pokrótce kakodyl i tlenek kakodylu; kwas kakodylowy i kwas metylo- 
arsonowy, które uważa się za pochodne kwasu arsenowego, omówiono na str. 852. 

Czterometylodwuarsyna (kakodyl), (CH 3 ) 2 As—As(CH 3 ) 2 , jest bardzo silnie trującą cieczą 
o nieprzyjemnym zapachu, wrzącą w temp. 170°C. Otrzymuje się ją dwoma sposobami: 

1) ogrzewanie chlorku dwumetyloarsyny (chlorku kakodylu) z cynkiem w atmosferze 
dwutlenku węgla, 

2) reakcja między dwumetyloarsyną i chlorkiem dwumetyloarsyny przebiegająca 
w myśl równania 

(CH 3 ) 2 AsH + C1As(CH 3 ) 2 - (CH 3 ) 2 As—As(CH 3 ) 2 + HC1 
W powietrzu kakodyl zapala się samorzutnie, lecz nie rozkłada się poniżej temp. 400°C. 
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Pochodne dmumetylome 



Pochodne jednometylome 

K 3 AsOj + CH 3 CI 


Krnas metyloarsonomy 



Pochodne trójmetylome 


AsCl 3 + OH 3 MgBr 

I 

(CH 3 ) 3 As—— t— i 

poiuietrze^ 

(CH 3 ) 3 AsO 

moda 

(CH 3 3 AsCI 2 ^ 



Plansza 20.2 




/ 1 

Tlenek kakodylu (tlenek dwumetyloarsyny), (CH 3 ) 2 As—O—As(CH 3 ) 2 , jest silnie trującą! 
cieczą o odrażającym zapachu, wrzącą w temp. 150°C. Otrzymuje się go następującym^ 
metodami: ; , | 

1) ogrzewanie mieszaniny jednakowych ilości tlenku arsenawego i octanu potasowego 
zachodzi wówczas reakcja I 

As 4 0 6 + 8 GH 3 COOK = 2As 2 (CH 3 ) 4 0 + 4K 2 C0 3 + 4CO a | 


2) utlenianie kakodylu. J 

Tlenek dwumetyloarsyny jest obojętny i nierozpuszczalny w wodzie. W powietrzu zapalaj 
się samorzutnie, jeśli zawiera pewne ilości kakodylu. W obecności wody utlenia się pod ] 
działaniem tlenku rtęci(II) tworząc kwas kakodylowy (kwas dwumetyloarsynowy). 

Tlenek metyloarsyny, CH 3 As=0, jest ciałem stałym o nieprzyjemnym zapachu i tt. 95°C. 
Powstaje on w reakcji utleniania CH 3 AsH 2 suchym tlenem lub pod wpływem działania? 
mocnych zasad na pochodne dwuhalogenowe. J 

Tlenek trójmetyloarsyny, (CH 3 ) 3 As=0, występuje w postaci rozpływających się krysz-J 
tałów. Otrzymuje się go przez utlenianie trójmetyloarsyny powietrzem. . 

Metylodwudiloroarsyna, CH 3 AsCi 2 , jest bezbarwną, dymiącą cieczą o tt. — 42,5°C, 
i tw. 132,5°C. Powstaje ona w wyniku reakcji między chlorowodorem i tlenkiem metylo¬ 
arsyny. Pod wpływem działania wody całkowicie hydrolizuje. Jest bardzo silnie trującym 
związkiem, działającym na płuca. Gaz trujący, luizyt o tw. 190°C jest pochodną chlorku 
winylu o wzorze 


Cl 



H 


AsCL 


Luizyt otrzymuje się w wyniku przepuszczania acetylenu przez trójchlorek arsenu. 

Dwumetylochloroarsyna (chlorek kakodylu), (CH 3 ) 2 AsC1, jest bezbarwną cieczą o tw. 
107°C. Otrzymuje się ją następującymi metodami: 

1) działanie chlorowodoru na dwumetyloarsynę w myśl równania 


(CH 3 ) 2 AsH -f HC1 = (CH 3 ) 2 AsC1 + H 2 

2) bezpośrednia reakcja kakodylu z chlorem, 

3) redukcja kwasu kakodylowego podfosforynem sodowym w obecności kwasu sol¬ 
nego. Gaz bojowy o nazwie „niebieski krzyż” jest dwufenylochloroarsyną (C 6 H 5 ) 2 AsC1. 

Czteroalkilowe i czteroarylowe sole arsonowe. Czteroalkilowe sole arso- 
nowe otrzymuje się z trójalkiloarsyn i halogenków alkilowych. Sole te są krystalicznymi 
ciałami stałymi; w roztworze mają odczyn obojętny. Wodorotlenki otrzymane z chlorku 
i wilgotnego tlenku srebrowego, podobnie jak wodorotlenki metali alkalicznych, są silnie 
zasadowymi, rozpływającymi się ciałami stałymi; roztwory ich absorbują dwutlenek węgla 
z powietrza. Sole arsonowe są trujące. 

Sole czteroaryloarsonowe można otrzymać jedynie w wyniku reakcji 
Grignarda między bromkiem arylomagnezowym i tlenkiem trójaryloarsyny przebiegającej 
w myśl równania 

(QH 5 ) 3 AsO + MgBr(C 6 H 5 ) = (C 6 H 5 ) 4 AsBr + MgO 

Czwartorzędowe sole arsonowe są bardzo trwałe i stanowią silne elektrolity. Chlorek; 
stosuje się do ilościowego oznaczania Zn, Cd, Hg lub Sn, ponieważ sole [(C 6 H 5 ) 4 As] 2 MCl 4 | 
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i [(C 6 H 5 ) 4 As] 2 SnCl 6 są nierozpuszczalne w roztworze chlorku sodowego o stężeniu od 
In do 3,5n. Sól [(C 6 H 5 ) 4 As]ReG 4 jest nierozpuszczalna w wodzie. 

Jak wynika z badań rentgenograficznych jodku czterofenyloarsonowego, kation 
[(C 6 H 5 ) 4 As+] ma strukturę tetraedryczną; długość wiązania C—As wynosi 1,95 A. 

Związki utworzone w wyniku addycji cząsteczki donora zawierającej arsen przez cząste¬ 
czkę akceptora. 

Do związków tego typu należą: 

H 3 As- BBr 3 

[CH 3 (C 6 H 6 ) 2 As] 2 HgCl 2 i podobne kompleksy tworzone przez ZnCl 2 i CdCl 2 

f(CH 3 ) 3 As] 2 SnJ 4 

[(CH 3 ) 3 As] 2 Pda 2 

H(CH 3 ) 2 As • BH 3 , który tracąc wodór tworzy związek pierścieniowy: 



H 

H 
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ch 3 
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As 

As 

/I 



\ 

ch 3 



ch 3 

H 



H 

\i 


/ 

B 
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ch 3 

ch 3 



Trójfluorek arsenu, AsF 3 , otrzymuje się przez działanie mieszaniny sproszkowanego 
fluorytu i stężonego kwasu siarkowego na tlenek arsenawy w myśl równania 

As 4 0 6 + 12HF - 4AsF 3 + 6H 2 0 


Tablica 20.13 


Trójhalogenki arsenu 



AsF 3 

AsC1 3 

AsBr 3 

AsJ 3 

Charakterystyka ogólna 

• 

bezbarwna, dy¬ 
miąca- ciecz 

bezbarwna, dy¬ 
miąca ciecz 

bezbarwne kry¬ 
ształy 

czerwone heksa¬ 
gonalne lub rom- 
boedryczne kry¬ 
ształy 

Temp. wrzenia, °C 

60,4 

130,2 

221 

394-414 

Temp. topnienia, °C 

— 8,5 

— 13 

+ 31 

140,7 

Ciężar właściwy w temp. 0°C 

Moment dipolowy w dioksa¬ 

2,666 

2,205 

3,66 

(w temp. 15°C) 

4,39 

(w temp. 15°C) 

nie w temp. 25°C, D 

— 

3,11 

2,90 

1,83 

Szybkość hydrolizy 

Struktura cząsteczki 

duża 

piramida (z wid¬ 
ma Ramana) 

■ 

duża 

piramida (z wid¬ 
ma Ramana) 

■ 

mała 

piramida (z ba¬ 
dań rentgeno¬ 
graficznych) 

bardzo mała 





Hydrolizuje on tworząc tlenek arsenawy i kwas fluorowodorowy. 

Trójchlorek arsenu, AsC 1 3 , otrzymuje się następującymi metodami: 

1) spalanie arsenu w chlorze (reakcja biegnie samorzutnie), 

2) ogrzewanie tlenku arsenawego w atmosferze chloru; zachodzi wówczas reakcja 

11As 4 O g + 12C1 2 = 8AsC1 3 + 3(As 4 O 10 ,2As 4 O 6 ) 

3) destylacja mieszaniny tlenku arsenawego, chlorku sodowego i stężonego kwasu 
siarkowego; nadmiar chloru usuwany jest z produktu przez destylację znad sproszko¬ 
wanego arsenu, 

4) ogrzewanie pod chłodnicą zwrotną tlenku arsenawego z dwuchlorkiem dwusiarki, 
przepuszczanie chloru przez mieszaninę i destylacja 

2As 4 O g + 3S 2 C1 2 + 9C1 2 - 8AsC1 3 + 6SO a 

Trójchlorek arsenu hydrolizuje pod wpływem działania wody w myśl następującego 
równania: , 

4AsC1 3 + 6H 2 0 = As 4 O c + 12HC1 

Reakcja ta może również przebiegać w odwrotnym kierunku analogicznie do trzeciej 
metody otrzymywania ĄsC 1 3 . Trójchlorek arsenu jest rozpuszczalnikiem powodującym 
znaczną dysocjację; jego stała dielektryczna w temp. 20°C wynosi 12,8. Pięciochlorek 
antymonu, nieprzewodząca prądu elektrycznego ciecz, staje się przewodnikiem po roz¬ 
puszczeniu jej w trójchlorku arsenu. Trójchlorek arsenu reaguje z arsenowodorem tworząc 
arsen szary i chlorowodór. 

Trójbromek arsenu, AsBr 3 , otrzymuje się przez działanie roztworu bromu w dwusiarczku 
węgla na arsen. > 

Trójjodek arsenu, AsJ 3 , otrzymuje się następującymi metodami: 

1) działanie roztworu jodu w dwusiarczku węgla na arsen, 

2) działanie jodku potasowego na roztwór tlenku arsenawego w gorącym kwasie 
chlorowodorowym 

AsC1 3 -f 3KJ =• AsJ 3 + 3KC1 

Trójjodek arsenu hydrolizuje wolniej niż pozostałe trójhalogenki, jest jednak nietrwały. 
Stały trójjodek i jego roztwory powoli utleniają się w powietrzu. 

Tlenki arsenu 

Tlenek arsenawy, As 4 G 6 , występuje w postaci dwóch odmian krystalicznych i bezposta¬ 
ciowej masy szklistej. Otrzymuje się go przez spalanie arsenu. Najczęściej występuje 
w postaci białego ciała stałego składającego się z oktaedrycznych kryształów, powstających 
podczas kondensacji pary tlenku w temperaturze pokojowej lub podczas krystalizacji 
tlenku arsenawego z roztworu w wodzie lub kwasie chlorowodorowym 1 ). Odmiana o struk¬ 
turze oktaedrycznej sublimuje łatwo powyżej temp. 135°C. Topi się (pod zwiększonym 
ciśnieniem) w temp. 275°C, wrze w temp. 465°C. Odmiana o strukturze oktaedrycznej 
jest nietrwała w warunkach normalnych i wykazuje tendencję do przechodzenia w odmianę 
jednoskośną (tt. ok. 315°C), z którą znajduje się w równowadze w temp. — 13°C. Przemiana 

*) Podczas krystalizacji roztworu zawierającego llgAs 4 0 6 w 100 cm 3 11%-owego kwasu chloro¬ 
wodorowego można zaobserwować wyraźne błyski świetlne. Zjawisko to nie zostało dotychczas wyjaśnione. 
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ta zachodzi jednak bardzo wolno. Równowagę można osiągnąć przez ogrzewanie odmiany 
oktaedrycznej z wodą w temp. 180°C w ciągu ok. 40 godz. Odmianę jednoskośną można 
również otrzymać w wyniku kondensacji pary tlenku w temp. powyżej 250°C lub przez 
oziębienie wrzącego roztworu arseninu sodowego nasyconego tlenkiem arsenawym. , 

Tlenek arsenawy trudno rozpuszcza się w wodzie; z powodu złej zwilżalności tlenku 
arsenawego rozpuszczanie zachodzi powoli. Rozpuszczalność w temp. 25°C wynosi 2%, 
a w temp. 98°C — 8,2%. Roztwór ma odczyn słabo kwaśny i prawdopodobnie zawiera 
H 3 As0 3 . Z wodorotlenkami metali alkalicznych i z węglanem sodowym tlenek arsenawy 
tworzy arseniny, natomiast ze stężonym kwasem chlorowodorowym daje trójchlorek 
arsenu. Reakcja ze stężonym kwasem siarkowym prowadzi do powstania siarczanu arsenylu 
(As0) 2 S0 4 ; z trójtlenkiem siarki w temp. 100°C tlenek arsenawy tworzy siarczan arse¬ 
nawy, As 2 (S 04 ) 3 . 

Tlenek arsenawy, ogrzewany z węglem drzewnym lub cyjankiem potasowym, w reakcji 
z mieszaniną kwasu solnego i chlorku cynawego lub pod działaniem kwasu solnego i folii 
miedzianej redukuje się do arsenu w myśl równania 

As 4 G 6 + 12HC1 + 120* - 4As + 12CuCl + 6H 2 0 

Jeżeli reakcję prowadzi się w probówce, wówczas arsen osadza się w postaci szarego nalotu 
na folii miedzianej. W analogicznej reakcji związki Se, Hg, Sb i Bi również dają szary 
osad. Jeśli folię miedzianą pokrytą arsenem wypłukać wodą, wysuszyć i ogrzewać w rurze 
z dostępem powietrza, wówczas chłodniejsze części rury pokryją się wysublimowanym 
białym osadem tlenku arsenawego. Nie otrzymuje się natomiast osadu sublimatu w przy¬ 
padku użycia innych metali. Reakcje te stanowią podstawę próby Reinscha na obecność 
arsenu. 

Tlenek arsenawy uważa się zazwyczaj za środek redukujący. Utlenia się on do arsenianu 
pod wpływem ozonu, H 2 0 2 ; halogenów, podchlorynów, chlorku żelazowego, kwasu azoto¬ 
wego i roztworu dwuchromianu potasowego. Reakcja redukcji tlenku jodem jest odwra¬ 
calna, o ile utrzymuje się odpowiednio niskie pH roztworu, np. przez dodanie wodoro¬ 
węglanu potasowego 

8 KHCO 3 + As 4 0 6 + 4J 2 = As 4 O 10 + 8 KJ + 8 CO a + 4H s O 
Wydaje się, że własności redukujące związane są raczej z jonem arseninowym niż z wolnym 
kwasem. Tlenek arsenawy lub, być może, jon arśeninowy redukuje płyn Fehlinga wytrą-, 
cając tlenek miedziawy. 

Tlenek arsenawy jest silnie trujący i tym bardziej niebęzpieczny, że para jego nie ma 
smaku ani zapachu. Dawka śmiertelna dla człowieka wynosi ok. 0,1 grama. Jako odtrutkę 
poleca się .świeżo strącony wodorotlenek żelazowy, otrzymany przez dodanie magnezji 
do roztworu chlorku żelazowego; wodorotlenek żelazowy ma zdolność adsorbowania 
tlenku arsenawego'. Tlenek arsenawy wykazuje słabe własności bakteriobójcze. 

Ciężar cząsteczkowy pary tlenku arsenawego odpowiada występowaniu cząsteczek 
As 4 0 6 do temp. 800°C. Powyżej temp. 1800°C tlenek arsenawy występuje w postaci cząste¬ 
czek As 2 0 3 . Ciężar cząsteczkowy oznaczony metodą krioskopową w roztworze nitroben¬ 
zenu wskazuje na występowanie cząsteczek As 4 O e . Na podstawie badan rentgenograficz- 
nych stwierdzono, że struktura cząsteczki stałego tlenku arsenawego podobna jest do struk¬ 
tury P 4 O e ; długość wiązania As—O wynosi 1,80 A . Dane uzyskane z pomiarów dyfrakcji 
elektronów wskazują, że cząsteczki w stanie pary mają tę samą strukturę jak w tetraedrze 



As 4 0 6 . Kąt pomiędzy wiązaniami OAsO wynosi 100 ± 5°, a pomiędzy wiązaniami 
AsOAs — 126 ± 3°. Wartości te są identyczne ź wartościami odpowiednich kątów w czą¬ 
steczce P 4 O e . W odmianie oktaedrycznej tlenku arsenawego, grupy As 4 O e > zajmują pozycje 
odpowiadające położeniu atomów węgla w siatce krystalicznej diamentu. 

Tlenek arsenowy, As 4 Oi 0 . Jest to białe, rozpływające się ciało stałe. Bezpośrednie utle¬ 
nianie tlenku arsenawego do tlenku arsenowego za pomocą tlenu nie przebiega ilościowo, 
nawet jeżeli prowadzić je pod ciśnieniem. Tlenek arsenowy otrzymuje się przez ogrze¬ 
wanie krystalicznego kwasu arsenowego do temp. powyżej 200°C; zachodzi wówczas 
reakcja 

4(H 3 As0 4 ) 3 ,H 2 0 - 3As 4 O 10 + 22H s O 

Tlenek arsenowy ogrzany do temperatury czerwonego żaru topi się z rozkładem dając 
tlenek arsenawy i tlen. W przeciwieństwie do P 4 O 10 , wykazuje on własności utleniające. 
Z chlorowodoru wydziela chlor, a z pięciochlorkiem fosforu reaguje w myśl równania 
As 4 O 10 -f lOPClg = IOPOCI 3 + 4AsC1 3 + 4C1 2 

Tlenek arsenowy rozpuszcza się powoli w wodzie tworząc kwas arsenowy. W stanie gazo¬ 
wym jest on całkowicie zdysocjowany na tlenek arsenawy i tlen. Szczegółowych badań 
stałego tlenku arsenowego nie przeprowadzono. 

Znany jest również tlenek arsenu o wzorze As 2 0 4 . Jest to prawdopodobnie arsenian 
arsenawy, AsjAsOJ (por. z Sb 2 0 4 , str. 858). 

Siarczki arsenu 

Siarczek arsenawy (aurypigment), As 4 S 6 , stanowi żółte ciało stałe o tt. 320°C i tw. 707°C, 
które poniżej temperatury topnienia sublimuje. Otrzymuje się go następującymi metodami: 

1) ogrzewanie tlenku arsenawego z siarką, 

2) przepuszczanie siarkowodoru przez roztwór tlenku arsenawego w rozcieńczonym 
kwasie chlorowodorowym; zachodzącą reakcję można opisać równaniem 

4AsC1 3 + 6 H 2 S = As 4 S 6 .+ 12HC1 

Jeżeli siarkowodór przepuszcza się przez obojętny, wolny od elektrolitów roztwór 
tlenku arsenawego, wówczas powstaje żółty, koloidalny roztwór siarczku arsenawego. 

Siarczek arsenawy ogrzewany w powietrzu spala się do dwutlenku siarki i tlenku arse¬ 
nawego. Utlenia się on pod wpływem działania kwasu azotowego, a reagując z chlorem 
przechodzi w chlorek arsenawy i dwuchlorek dwusiarki. Łatwo rozpuszcza się w roztwo¬ 
rach mocnych zasad w amoniaku lub w ciepłym roztworze węglanu amonowego tworząc 
mieszaninę metaarseninu i metatioarseninu 

As 4 S 6 + 4NaOH = NaAsO, + 3NaAsS 2 + 2H s O 

Podczas rozpuszczania w siarczkach metali alkalicznych tworzą się jedynie tioarseniny. 
Ze wszystkich tych roztworów po zakwaszeniu wytrąca się ilościowo siarczek arsenawy. 
Reaguje on z wrzącym roztworem węglanu sodowego z wytrąceniem siarczku As 4 S 4 
(patrz poniżej). Przy stapianiu siarczku arsenawego z węglanem sodowym część arsenu ? 
odsublimowuje, a reszta tworzy arsenian i tioarsenian sodowy. Siarczek arsenawy roz¬ 
puszcza się w roztworach wielosiarczków metali alkalicznych i amonu tworząc tioarse- 
ńiany typu (NH 4 ) 3 AsS 4 . Siarczek arsenawy niemal zupełnie nie rozpuszcza się w gorącym 
stężonym kwasie solnym. ś; 
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Pomiary dyfrakcji elektronów wskazują, że siarczek arsenawy w stanie pary składa się 
z cząsteczek As 4 S 6 o strukturze podobnej do struktury As 4 0 6 . \ 

As 4 S 4 (realgar), jest czerwono lub pomarańczowo zabarwionym ciałem stałym o tt. 
307°C i tw. 565°C. W temp. 267°C przechodzi on w czarną odmianę alotropową. Pod 
wpływem naświetlania tworzy mieszaninę tlenku arsenawego i siarczku arsenawego, 
i dlatego staje się żółty. Otrzymuje się go następującymi metodami: 

1) działanie wrzącego roztworu węglanu sodowego na siarczek arsenawy; wytrąca 

się As 4 S 4 , , ■ ■ ' 

2) ogrzewanie w zatopionej rurze siarczku arsenawego z roztworem kwaśnego węglanu 
sodowego, 

3) ogrzewanie pirytów arsenowych i pirytów żelaznych (metoda przemysłowa), 

4) stapianie tlenku arsenawego z siarką. 

Woda niemal zupełnie nie działa na As 4 S 4 . Zapala się on w atmosferze chloru; znaj¬ 
duje zastosowanie w pirotechnice, ponieważ podczas ogrzewania z azotanem potasowym 
zapala się gwałtownie. ' 

As 4 S 4 jest nierozpuszczalny w gorącym, stężonym kwasie solnym; utlenia się natomiast 
pod działaniem kwasu azotowego. Ogrzewany z wodorotlenkami lub siarczkami metali 
alkalicznych tworzy titfarseniny z jednoczesnym wydzieleniem wolnego arsenu. 

Ciężar cząsteczkowy pary w temp. 550°C odpowiada wzorowi As 4 S 4 . W temp. 1000°C 
ciężar cząsteczkowy odpowiada występowaniu cząsteczek As 2 S 2 . Wyniki badań rentgeno- 
graficznych wskazują, że cząsteczka jest powyginanym pierścieniem ośmioczłonowym. 
Długości wiązań As—S i As—As wynoszą odpowiednio: 2,23 i 2,49 A. Przy założeniu, 
że atomy arsenu połączone są parami, strukturę tę można uważać za strukturę cząsteczki 
As 4 , w którą wbudowano cztery mostki siarkowe. 

2,50 A 


A 

Pięciosiarczek arsenu, As 4 S 10 , jest żółtym ciałem stałym, otrzymywanym następującymi 
metodami: 

1) stapianie arsenu z siarką; otrzymany siarczek arsenowy ekstrahuje się z produktu 
reakcji amoniakiem i strąca się z roztworu przez zakwaszenie kwasem solnym, 

2) przepuszczanie silnego strumienia siarkowodoru przez silnie kwaśny roztwór arse- 
nianu sodowego (w innych warunkach następuje redukcja arsenianu do arseninu, a następ¬ 
nie wytrąca się arsen w postaci siarczku arsenawego). 

Siarczek arsenowy jest trwały w atmosferze powietrza do temp. 95°C; w wyższych 
temperaturach dysocjuje tworząc siarczek arsenawy i siarkę. Ogrzewany z wodą do tem¬ 
peratury wrzenia hydrolizuje do kwasu arsenawego i siarki. Reaguje on z roztworem 
wodorotlenku sodowego tworząc mieszaninę soli zawierających w anionie zarówno siarkę, 
jak i tlen; przebieg reakcji opisuje równanie 

As 4 S 10 + 12NaOH — 2Na 3 AsS 4 + 2Na 3 As0 3 S 4 - 6 H a O 

■54 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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Tlenowe kwasy arsenu 


Kwas arsenawy, jego sole i estry. Wolny kwas arsenawy znany jest jedynie w wodnym 
roztworze tlenku arsenawego; próby rekrystalizacji prowadzą do otrzymania nieuwodnio- 
nego tlenku. Jest on słabym kwasem, a stała dysocjacji hydratu, H 3 As0 3 , w temp. 25°C 
wynosi 8 • 10~ 10 . Jon arseninowy ma własności redukujące, natomiast nie wykazuje tych 
własności wolny kwas. Kwas arsenawy ma więc prawdopodobnie następującą strukturę: 

As 

/■IV 

OH OH OH 

a nie strukturę, jakiej należało oczekiwać przez analogię z kwasem fosforawym: 

H O 



OH OH 

Tlenek arsenawy rozpuszcza się w gorącym roztworze wodorotlenku sodowego, a po 
odparowaniu otrzymuję się biały, bezpostaciowy proszek arseninu sodowego, Na 3 AsO a 
lub NaAsO a . Arsenin sodowy po rozpuszczeniu w wodzie hydrolizuje. Podczas ogrzewania 
arseninu sodowego zachodzi reakcja dysproporcjonowania 

4Na 3 AsÓ 3 = Na 3 As -f 3Na 3 As0 4 

W roztworze kwaśnym siarkowodór redukuje arsenin sodowy do As 4 S 6 . 

Arsenin srebrowy, Ag 3 As0 3 , wytrąca się w postaci żółtego osadu podczas dodawania 
roztworu arseninu sodowego do roztworu azotanu srebrowego. Osad ten, w odróżnieniu 
od fosforanu srebrowego, rozpuszcza się w kwasie octowym. Siarczan miedziowy reaguje 
z arseninem sodowym tworząc zieleń Scheelego, Cu 3 (As0 3 ) 3 ,2H 2 0. W czasie gotowania 
tej soli w roztworze wodorotlenku sodowego jon arseninowy redukuje jon miedziowy 
w myśl równania 

2Cu 2 +' + As 0 3 ~ + 20H- = 2Cu+ + AsO!~ + H a O 

Jon arseninowy jest środkiem redukującym; jod i tlen z powietrza łatwo go utleniają. 
Reakcję 

AsOg- + Ja + H a O - AsO|“ + 2HJ 

należy prowadzić w roztworze zasadowym lub słabo kwaśnym, aby jon arseninowy nie 
był usuwany z układu w postaci kwasu arsenawego pozbawionego własności redukujących. 

Sposoby otrzymywania trójhalogenków arsenu, powstających w wodnym roztworze 
z tlenku arsenawego i odpowiedniego kwasu halogenowodorowego oraz siarczanu arsena¬ 
wego, AsgCSOJg, który otrzymuje się przez działanie trójtlenku siarki na tlenek arsenawy 
w temp. 100°C, sugerują, że kwas arsenawy można uważać za analog alkoholi trójwodoro- 
tlenowych. Sugestię tę potwierdza hydroliza octanu, As(OCOCH 3 ) 3 (tt. 82°C, tw. 165— 
170°C), zachodząca w wilgotnym powietrzu z utworzeniem mieszaniny kwasu arsenawego 
i kwasu octowego. 

Własności kwasowe kwasu arsenawego zarysowują się wyraźnie przy tworzeniu estrów, 
As(OR) 3 , które w zależności od grupy występującej jako R mają następujące*temperatury 
wrzenia: 

CH 3 C 2 H 5 C 3 H 7 QH 9 izo-C, H n 

tw., °C 129 166 217 263 288 
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Estry te otrzymuje się przez działanie AsC 1 3 na odpowiedni alkohol lub, jeżeli alkohol 
m a duży ciężar cząsteczkowy, przez ogrzewanie go z As 4 0 6 w obecności węglowodoru 
obniżającego ciśnienie cząstkowe wody w fazie gazowej. Inną metodą otrzymywania estrów 
kwasu arsenawego jest reakcja między halogenkiem alkilu i arseninem srebrowym. 

Arsenin srebrowy w reakcji z jodkiem metylu tworzy As(OCH 3 ) 3 . Natomiast arsenin 
sodowy daje z jodkiem metylu CH 3 • AsO(OCH 3 ) 2 — ester dwumetylowy kwasu metylo- 
arsonowego. Znany jest pełny szereg tych związków: 

As(OCH 3 ) 3 ; CH 3 AsO(OCH 3 ) 2 ; (CH 3 ) 2 AsO(OCH 3 ); (CH 3 ) 3 AsO 

i dlatego tworzenie różnych estrów przez arsenin srebrowy i arsenin sodowy niekoniecznie 
oznacza, że kwas arsenawy jest tautomeryczny. 

Kwas arsenowy. Tlenek arsenowy łatwo rozpuszcza się w wodzie (230 g w 100 g wody 
w temp. 20°C), lecz hydraty wydzielone z roztworu są zazwyczaj koloidalne. Hydrat 
3H 3 As 0 4 ,H 2 0 powstaje w wyniku zatężania i krystalizacji roztworu otrzymanego przez 
działanie stężonego kwasu azotowego na tlenek arsenawy w myśl równania 
As 4 0 6 -f 4HN0 3 = As 4 O 10 + 2N 2 0 3 + 2H a O 

Uwodniony kwas arsenowy po ogrzaniu traci stopniowo wodę tworząc w temp. 100°C 
H 3 As 0 4 , następnie — H 4 As 2 0 7 , a w temp. 200°C — HAs0 3 . Stałe dysocjacji kwasu arse¬ 
nowego, H 3 As 0 4 , wynoszą: 

K l *= 5,6 • 10' 3 ; K 2 = 1,7* 10~ 7 ; K z = 3,0 * 10~ 12 

Kwas arsenowy zawiera jeden atom wodoru o silnie kwasowym charakterze na każdy 
atom arsenu (por. kwas fosforowy, str. 822). 

Kwas arsenowy utlenia dwutlenek siarki do kwasu siarkowego, a gorący, dymiący 
kwas chlorowodorowy — do chloru; w reakcji tworzą się: trójchlorek i, być może, 
jako produkt pośredni — pięciochlorek arsenu. W kwaśnym roztworze kwas arsenowy 
utlenia jodowodór do jodu, redukując się do kwasu arsenawego. Tworzy m. in. nastę¬ 
pujące estry : AsO(OCH 3 ) 3 o tw. 214°C i AsO(OC 2 H 5 ) 3 o tw. 237°C. 

Arseniany. Zazwyczaj są one solami izomorficznymi z odpowiednimi fosforanami. 
Najczęściej spotykany jest arsenian sodowy o wzorze Na 2 HAs0 4 ,12H 2 0, który podczas 
ogrzewania traci wodę i tworzy dwuarsenian sodowy w myśl równania 

2Na 2 HAs0 4 = Na 4 As 2 0 7 + H 2 0 * 

Metaarsenian sodowy otrzymuje się w wyniku ogrzewania dwuwodoroortoarsenianu 
sodowego — zachodzi wówczas reakcja 

NaH 2 As0 4 — NaAs0 3 4- H a O 

W roztworze zarówno dwuarsenian, jak i metaarsenian sodowy tworzą natychmiast jon 
ortoarsenianowy; jon metaarsenianowy nie jest znany. Przy dodaniu azotanu srebrowego 
do ściśle obojętnego roztworu arsenianu powstaje jasny, czekoladowobrązowy osad 
arsenianu srebrowego, Ag 3 As0 4 . Osad ten rozpuszcza się w rozcieńczonym roztworze 
kwasu azotowego i w roztworze amoniaku. Jednowodoroortoarsenian ołowiawy, PbHAs0 4 , 
i ortoarsenian trójwapniowy używane są w rolnictwie do zwalczania szkodników. 

Z mieszaniną molibdenianu amonowego i stężonego kwasu azotowego arseniany dają 
po ogrzaniu żółty osad molibdenianoarsenianu amonowego. Z mieszaniną magnezjową 
tworzą biały krystaliczny osad arsenianu amonowo-magnezowego, MgNH 4 As0 4 • 6H 2 0, 
który podczas ogrzewania przechodzi w dwuarsenian magnezowy, Mg 2 As 2 0 7 . 
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Nie wiadomo, czy budowa kwasów arsenowych jest analogiczna do budowy kwasów * 
fosforowych. Zbadano natomiast struktury krystaliczne Ag 3 As0 4 i KH 2 As0 4 . W soli 1 
srebrowej anion jest regularnym tetraedrem o długości wiązania As—O 1,75 A. Tetraedr I 
anionu soli potasowej jest nieco zdeformowany. Kąty OAsO wynoszą 104° i 113°; długość | 
wiązania wodorowego O—H---0 — 2,54 A. ' 

Tioarseniny i tioarseniany. Tioarseniny otrzymuje się przez rozpuszczenie siarczku I 
arsenawego w roztworach siarczków metali alkalicznych lub siarczków metali ziem alka¬ 
licznych. Jednak ani budowa, ani wzory soli otrzymanych w wyniku krystalizacji tych I 
roztworów nie zostały dokładnie poznane. 

Roztwór tioarsenianu amonowego otrzymuje się w wyniku gotowania siarczku arsena¬ 
wego z wielosiarczkiem amonowym, (NH^Sa; zachodzą wówczas następujące reakcje: 

4(NH 4 ) 2 S 2 ~f* As 4 S 6 " As 4 S 10 -}- 4(NH 4 ) 2 S 
, 6(NH 4 ) 2 S + As 4 S 10 - 4(NH 4 ) 3 AsS 4 

Po zakwaszeniu z roztworu wytrąca się żółty osad, prawdopodobnie As 4 S 10 . Podczas 
rozpuszczania siarczku arsenowego w roztworze wodorotlenku sodowego tworzą się 
tlenotioarseniany typu Na 3 As0 3 S (patrz powyżej). Sole te rozkładają się pod wpływem 
działania kwasów dając kwas arsenowy oraz wolną siarkę lub siarczek arsenawy. 

Pochodne metylowe kwasu arsenowego. Znane są dwie pochodne metylowe kwasu 
arsenowego, które teoretycznie można wyprowadzić z cząsteczki kwasu arsenowego przez 
zamianę na grupę metylową jednej lub dwóch grup OH 

HO OH CH 3 OH ' CH 3 CH 3 


As 



HO O 


As 

/ x \ 

HO O 


HO 


As 

' \nd 

X o 


Kwas arsenowy 


Kwas metyloarsonowy Kwas dwumetyloarsynowy 


Kwas dwumetyloarsynowy (kwas kakodylowy), (CB 3 ) 2 AsOOH, jest ciałem stałym 
o tt. 200°C. Otrzymuje się go następującymi metodami: 

1) hydroliza trójhalogenków dwualkiloarsenu, np. (CH 3 ) 2 AsC1 3 , 

2) utlenianie w środowisku wodnym tlenku kakodylu za pomocą tlenku rtęci(II). 

Kwas dwumetyloarsynowy jest bardzo trwały i łatwo rozpuszczalny w wodzie. Jest 

on odporny na działanie środków utleniających — dymiący kwas azotowy, woda kró¬ 
lewska, nadmanganian potasowy — i środków redukujących — wodór, siarczan żelazawy 
i dwutlenek siarki. Kwas dwumetyloarsynowy ulega jednak redukcji pod wpływem działania 
kwasu podfosfdrawego i chlorku cynawego. Kwas dwumetyloarsynowy jest amfoteryczny; 
ma znacznie słabsze własności kwasowe (K kw = 7 ■ 10~ 7 ) niż kwas metyloarsonowy; sole 
jego rozkładają się pod wpływem działania dwutlenku węgla. Stała dysocjacji zasadowej 
K ms wynosi 5,6 • 10~ 13 . Reakcje kwasu dwumetyloarsynowego przedstawiono w tabl. 20.12. 

Kwas metyloarsonowy, CH 3 AsO(OH) 2 , jest bezbarwnym, krystalicznym ciałem stałym, 
otrzymywanym następującymi metodami: 

1) utlenianie metyloarsyny, metylodwuchłoroarsyny lub tlenku CH 3 AsO, 

2) działanie chlorku metylu na tlenek arsenawy lub arsenin potasowy w myśl nastę¬ 
pujących reakcji: 

As 4 0 6 + 6H a O + 4CH 3 C1 - 4CH 3 AsO (OH) 2 + 4HC1 
K 3 As0 3 + CH 3 C1 - CH 3 AsO(OK) 2 + KC1 
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jCwas metyloarsonowy rozpuszcza się w alkoholu i wodzie, natomiast nie rozpuszcza się 
w eterze. Pierwsza i druga stała dysocjacji kwasu różnią się znacznie: K ± = 2,46 • 10~ 4 , 
£ 2 =: 5,7 * 10~ 9 . Kwas metyloarsonowy pod wpływem ogrzewania traci wodę 

2CH 3 AsO(ÓH) 2 ^!5->CH 3 • O - OH - As—O—As • OH • O • CH 3 -J^5->2CH 3 OH + As 2 O a 

jeszcze jedną reakcję kwasu metyloarsonowego podano w tabl. 20.12. 

Kwas fenyloarsonowy, C 8 H 5 AsO(OH) 2 , jest krystalicznym, bezbarwnym ciałem stałym, 
otrzymywanym w wyniku reakcji chlorku benzenodwuazoniowego z arseninem potaso¬ 
wym. Jest on wybitnie odporny na działanie reagentów, jednak kwas fosforawy redukuje 
go do arsenobenzenu, C 6 H 5 As=AsC 6 H 5 . 

Klasa 5. Związki zawierające atom arsenu w stanie 
walencyjnym bipiramidy trygonalnej 

W klasie tej opisano trzy typy związków arsenu: a) pięciofluorek arsenu, b) alkilowe 
i arylowe pochodne hipotetycznego pięciochlorku arsenu, c) niektóre związki zawierające 
aniony kompleksowe, w których występuje atom arsenu, np. [AsCl^], 

Pięciofluorek arsenu, AsF 5 ,, jest bezbarwnym gazem, a po skropleniu żółtą cieczą 


Tablica 20.14 

Chlorki metylowych i fenylowych związków arsenu 


" \ 

CH 3 AsC1 4 

(CH 3 ) 2 AsCI 3 

(CH 3 ) 3 AsC1 2 

[(CH 3 ) 4 As]C1 

Sposób otrzymywania: 
przepuszczanie Cl 2 
przez CH 3 AsC1 2 rozpu¬ 
szczony w CS 2 w temp. 
-10°C 

Rozkład w temp. 0°C na 
AsC1 3 i CH 3 C1 

Sposób otrzymywania: 
przepuszczanie Cl a 
przez roztwór (CH 3 ) 2 AsC 1 
w CS 2 

Rozkład w temp. 50°C do 
substancji wyjściowych. 
Hydroliza- pod wpływem 
działania wody do 
(CH 3 ) 2 AsOOH 

Sposób otrzymywania: 
przepuszczanie*) Cl 2 
przez roztwór (CH 3 ) 3 As 
w CS a 

Rozkład na (CH 3 ) 2 AsC 1 
i CH 3 C1. Hydroliza pod 
wpływem działania wody 

Patrz str. 844 

C 6 H 5 AsC1 4 

(C 6 H 5 ) 2 AsC1 3 

(C 6 H 5 ) 3 AsCI 2 

[(C 6 H 5 ) 4 As]C1 

Żółte igły o tt. 45°C | tt. 191°C | tt. 204°C 

Wszystkie trzy związki otrzymuje się w wyniku reakcji analogicznych do omówio¬ 
nych poprzednio dla pochodnych alkilowych 

Dymi w powietrzu i gwał- Hydrolizuje pod wpływem 

townie hydrolizuje pod działania wody do: 

wpływem działania wo- . (C 6 H 5 ) 3 AsOHC1 

dy - (C 6 H s ) 3 As(OH) 2 

Przeprowadza kwas octo- (C 6 H 5 ) 3 AsO 

wy w kwas chlorooctowy 

Patrz str. 844 


*) Związek ten otrzymuje sie również w wyniku działania HC1 na (CH 3 ) 3 AsO lub przez działanie 
CH 2 C1 na (CH 3 ) 2 AsCl. 
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(tw. •—53°C, tt. —80°C). Otrzymuje się go w wyniku reakcji między trójfluorkiem arsenu, 
pięciofluorkiem antymonu i bromem, prowadzonej w temp. poniżej —55°C 

2SbF 5 + AsF 3 + Br a = 2SbF 4 Br + AsF 5 

Pięciofluorek arsenu zbiera się w odbieralniku zanurzonym w ciekłym powietrzu. Gęstość 
pięciofluorku w stanie gazowym wskazuje na nieznaczną jego dysocjację. 

Pięciofluorek arsenu jest jedynym halogenkiem arsenu, w którym atom arsenu znajduje 
się w stanie walencyjnym bipiramidy trygonalnej; nie istnieją natomiast związki arsenu 
odpowiadające związkom fosforu zebranym w tabl. 20.8, str. 835. 

Związki o ogólnym wzorze R^AsCI^, gdzie x + y — 5 . Wzory oraz niektóre własności 
metylowych i fenylowych pochodnych hipotetycznego pięciochlorku arsenu przedstawiono ! 
w tabl. 20.14. Tę klasę związków zamykają sole arsonowe, w których, jak ustalono, cztery 
grupy metylowe lub fenylowe są tetraedrycznie ułożone wokół atomu arsenu. Budowa in¬ 
nych związków nie jest pewna, lecz struktury, w których atomy arsenu są pięciowartościo- 
.we, wydają się bardziej prawdopodobne, niż struktury jonowe typu [CH 3 AsC 1 3 ]C1. Rezonans 
pomiędzy obiema strukturami jest niemożliwy i przejście od arsenu czterokowalencyjnego 
do pięciokowalencyjnego wymagałoby poważnego przegrupowania atomów chloru. 

Aniony [AsX 4 ] - . Znane są następujące sole: [(CH 3 ) 2 NH 2 ][AsC 1 4 ], [(C 2 H 5 ) 2 NH 3 ][AsBr 4 ] i 
[Chin.H][AsCl 4 ]. Chlorki są bezbarwne, zaś bromki mają zabarwienie bładożółte. Sole 
te należy krystalizować z odpowiedniego, stężonego kwasu halogenowodorowego, ponieważ 
pod wpływem działania wody lub alkoholu łatwo hydrolizują. Jon [AsC 1 4 ]~ zawiera dziesięć 
elektronów walencyjnych; przypuszczalnie ma on strukturę bipiramidy trygonalnej, 
w której jedno naroże obsadzone jest przez wolną parę elektronową 


Cl 



Cl 


Nie ma jednak żadnych dowodów doświadczalnych potwierdzających istnienie takiej 
struktury i być może jedna para elektronowa atomu arsenu w anionach typu [AsQ 4 ] 
jest rzeczywiście parą bierną. 

Istnieje również kwas, będący związkiem kompleksowym otrzymanym w wyniku 
działania trójtlenku arsenu na pirokatechinę; ma on wzór HKCe^O^Asj^B^O. Można 
uważać, że anion tego kwasu ma strukturę podobną do struktury jonu chloroarsenianowego 
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Jon nie ma żadnej płaszczyzny symetrii i dlatego powinien być optycznie czynny. Gdyby 
jedna z cząsteczek wody w kwasie była częścią anionu, wówczas struktura jonu byłaby 
oktaedryczna zawierając jedną wolną parę elektronową. 

Podobną strukturę można przypisać AsBr§~, który występuje w soli [C 2 H 5 NH 3 ] 2 [AsBr 5 ]. 
Jon [As 2 C1 9 ] 3_ znany jest w soli o wzorze Cs 3 As 2 C1 9 . 


Klasa 6. Związki zawierające atom arsenu 
w oktaedrycznym stanie walencyjnym 


Znany jest sześciofluoroarsenian potasowy, KAsF e . Anion kompleksowy pirokatechiny, 
[(C 6 H 4 0 2 ) 3 As]~, otrzymano w postaci soli NH^, K + i Ba 2+ oraz w postaci wolnego kwasu 
H[(C 0 H 4 O 2 ) 3 As], 5H 2 O. Anion ten jest asymetryczny; rozdzielono izomery optyczne. 
Sole są trwałe w wodzie i w rozcieńczonych roztworach mocnych zasad. 

ANTYMON 

Wolny antymon otrzymuje się następującymi metodami: 

1) ogrzewanie antymonitu, Sb 2 S 3 , z żelazem z dodatkiem małej ilości soli; zachodzi 
wówczas reakcja 

Sb 2 S 3 -f 3Fe = 2Sb + 3FeS 
a wydzielony antymon topi się i gromadzi pod żużlem, • 

2) prażenie antymonitu w powietrzu 

2Sb 2 S 3 -f- 90 2 — 2Sb 2 0 3 -f- 6S0 2 ' 

i stopniowa redukcja otrzymanego tlenku antymonu przez ogrzewanie go do temperatury 
czerwonego żaru z węglem drzewnym i węglanem sodowym 

Sb 2 0 3 + 3C = 2Sb + 3CO 


3) wytrącanie metalicznego antymonu przez dodanie żelaza lub cynku do roztworu 
chlorku antymonawego, 

4) redukcja tlenku antymonowego w wyniku stapiania go z cyjankiem potasowym 
lub ogrzewania w strumieniu wodoru. 

Antymon występuje w trzech opisanych niżej odmianach: 



Ciężar 

Rozpuszczalność 


właściwy 

w CS 2 

żółta 

— 

słaba 

czarna 

5,3 


metaliczna 

6,67 



Antymon żółty jest odpowiednikiem białego fosforu i żółtego arsenu. Otrzymuje się go 
przez działanie tlenu na ciekły antymonowodór w temp. — 90°C. W tej temperaturze, 
w ciemności antymon żółty przechodzi w antymon czarny, który można otrzymać również 
przez szybkie oziębienie pary antymonu. Może on być piroforyczny. Po ogrzaniu przechodzi 
w trwałą odmianę metaliczną, wykazującą metaliczny połysk, lecz kruchą i niekowalną. 
Przewodnictwo właściwe tej -odmiany w temp. 0°C wynosi tylko 2,71 • 10 4 Or 1 * cm -1 , 
co stanowi 1/25 przewodnictwa właściwego miedzi. Podczas elektrolizy stężonego roztwo- 
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ru trójchlorku antymonu w kwasie chlorowodorowym (przy dużych gęstościach prądu) | 
otrzymuje się na katodzie platynowej tzw. „antymon wybuchowy”. Jest to czarna, przy¬ 
pominająca polerowany grafit substancja, przechodząca po ogrzaniu do temp. 200°C 
w odmianę metaliczną. Przemiana ta jest egzotermiczna i przebiega wybuchowo. Uważa 
się, że antymon wybuchowy ma strukturę żelu, złożoną z trójchlorku antymonu i antymonu 
metalicznego, a wybuch spowodowany jest raptowną przemianą antymonu w odmianę 
krystaliczną: 

Ciężar cząsteczkowy antymonu w stanie gazowym wskazuje na występowanie tworów f : 
Sb 2j 96 w temp. 1572°C, Sb 2j68 w temp. 1640°C i Sb w temp. 2070°C. Budowy cząsteczki 


Reakcje metalicznego antymonu 


T ab 1 i c a 20.15 


Reagent 

Przebieg reakcji 

Zimne powietrze 

Nie reaguje 

Ogrzane powietrze 

Spala się do Sb 2 O s 

Tlen 

Spala się bardzo łatwo 

Para wodna i antymon 

Para wodna rozkłada się i tworzy się Sb 4 O e 

w temp. czerwonego żaru 


Rozcieńczone kwasy 

Nie reaguje 

Stężony HC1 

Antymon rozpuszcza się w stężonym HC1 tylko w obecności tlenu 
(metal handlowy rozpuszcza się również w nieobecności tlenu) 

Stężony HN0 3 

Wydzielają się tlenki azotu; pozostaje biały proszek Sb a 0 5 (uwod¬ 
niony) . 

Woda królewska 

Po rozpuszczeniu powstaje roztwór SbCl 5 

Stęż. ogrzany H 2 S0 4 

Tworzy się Sb 2 (S0 4 ) 3 

Cl 2 

Zapala się samorzutnie 

Br 2 

Łączy się po ogrzaniu 

J 2 

Łączy się po ogrzaniu 

s. 

Łączy się po ogrzaniu 

Podchloryn wapniowy lub 

Nie rozpuszcza się (por. arsen) 

sodowy 


Stężony roztwór kwasu wi¬ 

Rozpuszcza się tworząc (Sb0) 2 C 4 H 4 0 6 . 

nowego 


Żółty siarczek amonowy 

Rozpuszcza się 

Fluorek rtęci (II) 

W wyniku destylacji z HgF 2 powstaje SbF 3 

Chlorek rtęci(II) 

W wyniku destylacji z HgCl 2 powstaje SbCl 3 


dotychczas nie ustalono. Para antymonu w wyższych temperaturach składa się zapewne 
z mieszaniny cząsteczek Sb 4 i Sb 2 , a cząsteczki Sb 4 mają prawdopodobnie strukturę cząste¬ 
czek P 4 i As 4 . ' - • 

Związki antymonu 

Konfiguracja elektronowa powłoki walencyjnej (n = 5) atomu antymonu jest nastę¬ 
pująca: 

■ 5s 5p Sp Sp ■ ■ 

W t t t 

Przedostatnia powłoka (n — 4) składa się z osiemnastu elektronów. 
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Klasyfikacja związków antymonu w oparciu o stan walencyjny jego atomu jest mniej 
pewna niż klasyfikacja związków lżejszych pierwiastków grupy V(?, ponieważ należy 
wziąć pod uwagę możliwość występowania w powłoce walencyjnej atomu antymonu 
biernej pary elektronowej. Nie ma potrzeby zakładania istnienia biernej pary elektro¬ 
nowej w atomach azotu i fosforu, a występowanie jej w atomie arsenu jest rzadkim przy¬ 
padkiem. Dla bizmutu, ze względu na strukturę orbitalową, w której tylko trzy z pięciu 
elektronów walencyjnych biorą udział w hybrydyzacji, konieczność założenia istnienia 
biernej pary elektronowej jest oczywista. Jednakże w przypadku antymonu trudno w pew¬ 
nych związkach określić czy atom jest tetraedrycznie zhybrydyzowany z jednym orbitalem 
zhybrydyzowanym obsadzonym przez wolną parę elektronową, czy też zawiera on bierną 
parę elektronową i opisany jest przez hybrydyzację piramidalną. 

Nie istnieją proste związki antymonu trójwartościowego, w których postulat występo¬ 
wania biernej pary elektronowej byłby nieunikniony. Znane są jednak niektóre struktury 
wielkocząsteczkowe, np. Sb 2 0 3 , Sb 2 S 3 i SbOCl, o wiązaniach mających w znacznej mierze 
charakter jonowy, oraz aniony kompleksowe typu [SbCIJ - , które zupełnie wyraźnie 
wykorzystują tylko trzy elektrony walencyjne atomu antymonu i mają własności redu¬ 
kujące. Te dwa typy związków klasyfikuje się w grupie obejmującej związki antymonu, 
W których jedna para elektronowa powłoki walencyjnej atomu antymonu jest parą bierną. 
Słuszność takiej klasyfikacji potwierdzają analogie między związkami antymonu i bizmutu 
oraz między związkami antymonawymi i cynawymi. 

Klasyfikacja ta znalazła także zastosowanie przy omawianiu pierwiastków grupy VG 
(tabl. 19.1) w klasach obejmujących związki, w których aktywne są tylko trzy elektrony 
walencyjne pierwiastka. Związki o strukturze cząsteczek olbrzymów, dające się porównać 
z odpowiednimi związkami azotu i fosforu zakwalifikowano do klasy 1, ponieważ związki 
te prawdopodobnie zawierają atomy antymonu, w których wszystkie elektrony powłoki 
walencyjnej biorą udział w tworzeniu wiązań. 

Zakładając, że antymonowodór i trójhalogenki antymonu są podobne do odpowiednich 
związków azotu, fosforu i arsenu przypisuje się im struktury tetraedryczne z jednym 
orbitalem zhybrydyzowanym obsadzonym wolną parą elektronową. Pochodne trójalki- 
lowe i trójarylowe antymonowodoru (str. 864) są bardzo aktywne chemicznie, lecz zbadano 
je dokładniej niż dwualkilowe i dwuarylowe związki cyny. Proponuje się przyjąć je jako 
związki zawierające atom antymonu w tetraedrycznym stanie walencyjnym. 

ZWIĄZKI ZAWIERAJĄCE ATOM ANTYMONU O TRZECH AKTYWNYCH 
SPOŚRÓD PIĘCIU ELEKTRONÓW WALENCYJNYCH 

Nie« istnieją proste związki jonowe zawierające jon antymonawy Sb 3+ . Omawiane 
poniżej związki mają strukturę cząsteczek olbrzymów,, w których wiązania mają charakter 
częściowy jonowy, a częściowo kowalentny. 

Tlenek antymonawy, Sb 2 0 3j jest białym ciałem stałym, występującym w dwóch odmia¬ 
nach. Odmiana oktaedryęzna, senarmontyt, jest trwała do temp. 570°C. Odmiana rombowa, 
walentynit, jest trwała od temp. 570°C do tt. ok. 650°C (tw. 1560°C). Struktury obu odmian 
są różne. Ciężar cząsteczkowy gazowego tlenku antymonawego w temp. I560°C odpowiada 
wzorowi Sb 4 0 6 . Odmiana oktaedryczna składa się z grup Sb 4 0 6 zajmujących pozycje 
odpowiadające położeniom atomów węgla w sieci krystalicznej diamentu. Wywnioskowana 
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stąd, że zarówno gazowy Sb 4 O e , jak i odmiana krystaliczna o strukturze oktaedrycznej 
mają prawdopodobnie strukturę orbitalową odpowiadającą strukturze P 4 0 3 . Jeżeli przy, 
puszczenie to jest słuszne, to atom antymonu w tych odmianach tlenku antymonawego 
występuje w tetraedrycznym stanie walencyjnym. 

Natomiast odmiana rombowa składa się z długich łańcuchów utworzonych z powy¬ 
ginanych pierścieni: 

. O O o 


\/\/\/ 

Sb Sb Sb 


Sb 


/ 

O 

\ 


\ 


/ 

o 

\ 


/ 

o 

\ 


Sb,_Sb Sb Sb 

/ \<x/ \/ \^/ \ 


o 


o 


gdzie: a = 115°, /? = 129°. Trzy kąty O—Sb—O przy każdym atomie antymonu wynoszą 
79°, 92° i 100°. Łańcuch nie jest więc zbudowany z regularnych tetraedrów, mających po 
trzy wspólne naroża. Jest to dowodem, że w atomie antymonu w tej odmianie tlenku 
antymonawego występuje bierna para elektronowa. 

Obecność atomu antymonu w tetraedrycznym stanie walencyjnym w oktaedrycznej 
odmianie tlenku arsenawego uzasadnia włączenie tego tlenku do klasy 1 w tabl. 19.1. Jednak 
dogodniej jest omawiać tlenek antymonawy razem z innymi związkami antymonawymi, 

Tlenek antymonawy otrzymuje się następującymi metodami: 

1) ogrzewanie antymonu lub siarczku antymonawego w powietrzu, 

2) hydroliza trójchlorku antymonu roztworem węglanu sodowego, 

3) gotowanie tlenochlorku antymonu, SbOCl, w roztworze węglanu sodowego, 

4) przepuszczanie pary wodnej nad rozgrzanym do czerwoności antymonem. 

Tlenek antymonawy podczas ogrzewania zabarwia się na żółto (w stanie ciekłym ma 

taki sam kolor), a po oziębieniu staje się bladożółty. Ogrzewany w powietrzu do temp, 
300°C łączy się z tlenem dając Sb 2 0 4 , lecz ogrzewany w atmosferze wodoru lub z węglem 
łatwo redukuje się do antymonu. Po podgrzaniu reaguje z siarką tworząc Sb 2 S 3 . Jest on 
prawie nierozpuszczalny w wodzie; rozpuszcza się w kwasie solnym dając SbCl 3 , w kwasie 
winowym z utworzeniem Sb 2 (C 4 H 4 0 6 ) 3 ,6H 2 0, w gorącym stężonym kwasie siarkowym wy 
dzielając po oziębieniu krystaliczny Sb 2 (S0 4 ) 3 i w kwasie azotowym dając Sb(N0 3 ) 3 . 
W roztworze wodorotlenku sodowego tlenek antymonawy rozpuszcza się tworząc anty- 
monin sodowy (patrz poniżej). Roztwór Sb 2 O s w kwasie winowym, zobojętniony węglanem j 
sodowym, można odmiareczkować jodem w myśl równania 

Sb 2 0 3 + 2H 2 0 + 2J S - 4HJ + Sb 2 O s 


Dwutlenek antymonu, Sb 2 0 4 , jest białym ciałem stałym. Tworzy się on podczas ogrze¬ 
wania antymonu, jego tlenków lub siarczków w powietrzu do temp. 300—900°C. Zwykle 
otrzymuje się go przez utlenianie siarczku antymonawego kwasem azotowym i prażenie 
produktu w powietrzu w temperaturze ciemnoczerwonego żaru. 

Pod wpływem ogrzewania dwutlenek antymonu zmienia barwę na żółtą'. Jest nietopliwy 
i nielotny; ogrzany do temp. powyżej 900°C traci tlen i przechodzi w tlenek antymonawy- 
Łatwo redukuje się podczas ogrzewania z wodorem lub węglem. Nie rozpuszcza się 
w wodzie, lecz barwi na czerwono papierek lakmusowy. Wykazuje odporność na działanie 
kwasów, jednak w obecności środków redukujących, np. kwasu jodowodorowego, roz- 
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puszcza się w kwasie chlorowodorowym dając trójchlorek antymonu. Z wodnym roztworem 
wodorotlenku potasowego tworzy mieszaninę antymoninu i antymoniami potasowego. 
W wyniku stapiania z wodorotlenkiem potasowym daje K 2 Sb 2 0 5 , który prawdopodobnie 
ma budowę K 2 (Sb0)(Sb0 4 ). Jest on trudno rozpuszczalny w zimnej, lecz łatwo w gorącej 
wodzie. Po dodaniu do jego roztworu kwasu solnego wytrąca się K 2 Sb 4 0 9 . 

Struktura krystaliczna Sb 2 0 4 jest izomorficzna ze strukturą SbTa0 4 , który ma budowę 
jonową: Sb(III)Ta(V)0 4 . Odpowiednia struktura dwutlenku antymonu Sb(III)Sb(V)0 4 
potwierdzona została w omówionych powyżej reakcjach. 

Siarczek antymonawy (antymonit), Sb 2 S 3 , składa się z szaroczarnych kryształów rombo¬ 
wych. Otrzymuje się go następującymi metodami: 

1) ogrzewanie mieszaniny antymonu lub tlenku antymonawego i siarki, 

2) przepuszczanie siarkowodoru przez roztwór chlorku antymonawego w rozcień¬ 
czonym kwasie solnym, 

3) ogrzewanie roztworu chlorku antymonawego z zasadowym roztworem tiosiarczanu 
sodowego; zachodzi wówczas reakcja 

2SbCl 3 + 6Na 2 S 2 0 3 = 6NaCl + Sb 2 S 3 + 3Na 2 S 3 O s 

W reakcjach 2 i 3 wytrąca się czerwony, bezpostaciowy osad siarczku o c.wł. 4,28, który 
po wysuszeniu i ogrzaniu do temp. 200°C w atmosferze dwutlenku węgla przechodzi 
w czarną odmianę krystaliczną o c.wł. 4,65 z jednoczesnym wydzieleniem wolnej siarki. 



Rys. 20.1. Łańcuch jednostek Sb 2 S 3 . Duże kółka Rys. 20.2. Ułożenie dwóch łańcuchów Sb 2 S ; 
oznaczają atomy siarki w krysztale siarczku antymonawego 


W wyniku dodania bardzo rozcieńczonego roztworu winianu potasowo-antymonylo- 
wego do wodnego roztworu siarkowodoru otrzymuje się zol siarczku antymonawego. 

Siarczek antymonawy ogrzewany w powietrzu przechodzi w tlenek antymonawy (por. 
str. 857). Żelazo redukuje siarczek antymonawy do metalu (patrz str. 855). Podczas ogrze¬ 
wania Sb 2 S 3 z wodorem ustala się równowaga 

Sb 2 S 3 + 3H 2 ^ 3H 2 S .+ 2Sb 

Siarczek antymonawy jest nierozpuszczalny w wodzie i w rozcieńczonych kwasach. 
Rozpuszcza się on w gorącym, stężonym kwasie chlorowodorowym (por. As 2 S 3 ). Podczas 
rozpuszczania go w siarczkach metali alkalicznych i bez dostępu powietrza tworzą się 
tioantymoniny. Siarczek antymonawy rozpuszcza się w gorących, stężonych roztworach 
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wodorotlenków i węglanów metali alkalicznych (lecz nie w węglanie amonowym, por. 
As 2 S 3 ) tworząc w roztworze mieszaninę antymoninów i tioantymoninów, z której po 
rozcieńczeniu wytrąca się czerwony osad zawierający Sb 2 0 3 i Sb 2 S 3 . Jeżeli na mieszaninę 
siarczku antymonawego i siarki podziałać wrzącym roztworem wodorotlenku sodowego, 
wówczas otrzymuje się tioantymonian sodowy, Na 3 SbS 4 ,9H 2 0 — reakcja przebiega w myśl 
równania 

4Sb 2 S 3 + 8S + 18NaOH - 5Na 3 SbS 4 + 3Na[Sb(OH) 6 ] 

Siarczek antymonawy ma strukturę nie kończącej się liniowej cząsteczki olbrzyma, któ¬ 
ra składa się z pary łańcuchów. Taki pojedynczy łańcuch przedstawiono na rys. 20.1, 
a na rys. 20.2 pokazano ich ułożenie w krysztale. 

Chlorek antymonylu, SbOCl. Chlorek antymonawy reaguje z wodą tworząc nieroz¬ 
puszczalne tlenochlorki: 

z małą ilością wody SbCl 3 + H a O ^ SbOCl + 2HC1 
z dużą ilością wody 4SbCl 3 ,+ 5H 2 0 ^ Sb 4 0 5 Cl 2 + lOHCł 

Osad nie wytrąca się, jeśli roztwór chlorku antymonawego jest stężony lub w obecności 
halogenków metali alkalicznych ^prawdopodobnie tworzą się wówczas związki komplek¬ 
sowe. 

Chlorek antymonylu jest krystalicznym, nierozpuszczalnym w alkoholu i eterze ciałem 
stałym. Rozpuszcza się w dwusiarczku węgla, benzenie, chloroformie i łatwo w rozcień¬ 
czonym roztworze kwasu chlorowodorowego. 

Chlorek antymonylu ma strukturę warstwową, którą można sobie wyobrazić następu¬ 
jąco 



Rys. 20.3. Sieć atomów antymonu w chlorku Rys. 20.4. Struktura krystaliczna chlorku 

antymonylu antymonylu 

O Atom O w płaszczyźnie papieru Atom Cl powyżej płaszczyzny papieru 


Atom Cl poniżej płaszczyzny papieru 


O Atom Sb poniżej płaszczyzny, papieru, lecz powyżej poziomu atomów Cl 



O Atom Sb powyżej płaszczyzny papieru, lecz poniżej poziomu atomów Cl 



Na rys. 20.3 przedstawiono warstwową sieć krystaliczną składającą się z kwadratów, 
zawierających atom tlenu w środku każdego boku. Atomy chloru (patrz rys. 20.4) umiesz¬ 
czone są powyżej płaszczyzny kwadratów w ich narożach i poniżej płaszczyzny 
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kwadratów w ich środkach. Atomy antymonu znajdują się powyżej płaszczyzny kwa¬ 
dratów pionowo ponad dolnymi atomami chloru i poniżej płaszczyzny kwadratów 
pionowo pod górnymi atomami chloru. Atomy antymonu są bliżej płaszczyzn kwadratów 
niż atomy chloru i dlatego znajdują się jak gdyby wewnątrz warstwy. Każdy atom antymonu 
otoczony jest przez cztery atomy tlenu i cztery atomy chloru. Gdy wiele takich warstw 
ułożone jest jedna na drugiej, prawie na pewno pomiędzy atomami antymonu jednej war¬ 
stwy i atomami chloru warstw sąsiednich oddziałują znaczne siły 1 ). Struktura Sb 4 0 5 Cl a 
nie została dokładnie poznana. 

Trójoctan antymonu, Sb(OCOCH 3 ) 3 , prawdopodobnie zawiera atom antymonu 
w trzecim stopniu utlenienia z jedną bierną parą elektronową. 

Kompleksy antymonawe 

Kompleksy obojętne. Obojętne kompleksy antymonu(III) powstają wówczas, gdy atom 
antymonu jest akceptorem pary elektronowej. Przykładami takich związków są: 

H 

C 6 H 5 —C=0-»SbCl 3J (C 2 H 5 ) 2 O^SbBr 3 

Ponieważ nie ma dowodów utleniania się atomu antymonu podczas tworzenia tych związ¬ 
ków, przyjmuje się, że w związkach tych występuje bierna para elektronowa. 

Kompleksy amonowe. Aniony kompleksowe antymonu(III) mogą być chelatowe lub 
niechelatowe. Nie udało się na drodze doświadczalnej określić struktur orbitalowych 
tych kompleksów, jednak przypuszcza się, że orbitale walencyjne atomu antymonu mogą 
być połączeniem orbitalów 5p, 6s, 5d. Atom antymonu tworzy cztery wiązania kowalentne 
w antymoninie sodowym Na[Sb(OH) 4 ] oraz sześć wiązań kowalentnych w kompleksie 
chelatowym Na 3 [ ; Sb(C 2 04 )g], lecz istnieje zbyt mało danych, aby określić budowę geome¬ 
tryczną anionów. Kompleksy te są środkami redukującymi; utlenianie ich zachodzi wów¬ 
czas, gdy spowoduje się włączenie biernych elektronów atomu antymonu do układu orbi¬ 
talów zhybrydyzowanych. 

Niechelatowe kompleksy anionowe typu M[SbX 4 ] 

Antymoniny, typu Na[Sb(OH) 4 ]. Wolny kwas antymonawy nie istnieje. 
Roztwór tlenku antymonawego pod wpływem działania roztworu wodorotlenku sodowego 
daje trudno rozpuszczalny antymonin sodowy o wzorze Na[Sb(OH) 4 ],H a O, który krysta¬ 
lizuje w postaci oktaedrów. Ciężar jonowy jonu [Sb(OH) 4 ]~ oznaczono metodą osmo- 
tyczną. Antymonin potasowy, KSb 3 O s , otrzymywany przez rozpuszczenie tlenku antymo¬ 
nawego w roztworze wodorotlenku potasowego jest znacznie lepiej rozpuszczalny. 

Antymoniny hydrolizują łatwo pod wpływem działania wody. Roztwory ich wykazują 
własności redukujące; redukują one azotan srebrowy do wolnego srebra i chromian pota¬ 
sowy do chrominu. 

Estry kwasu antymonawego mają budowę (RO) 3 Sb (patrz str. 870),. 

x ) Znane są następujące związki o tej samej strukturze krystalicznej: 

SbOCl BiOCl LaOCl PbFCl 

SbOBr BiOBr LaOBr PbFBr 

SbOJ BiOJ LaOJ 

. 881 


CJEŁ 


S-»SbCl 3; 


H 


Halogenokompleksy. Kilka przykładów tych związków podano poniżej 

M[SbCl 4 ] M 2 [SbCl 5 ] M 3 [SbCl 6 ] 

K[SbBr 3 (N0 3 )] K[SbBr 3 (SCNj] 

Na[SbJ 3 Br] 

Chelatowe kompleksy amonowe. Przykładami tych związków są niektóre kompleksy 
szczawianowe i siarczanowe atomu antymonu(III) o następujących wzorach struktural¬ 
nych: 



W trójszczawianokompleksie atomy tlenu połączone z atomem antymonu znajdują 
się w narożach słupa trygonalnego, którego środek stanowi atom antymonu. 


ZWIĄZKI ZAWIERAJĄCE ATOM ANTYMONU O AKTYWNYCH 
WSZYSTKICH ELEKTRONACH WALENCYJNYCH 


Klasa 1. Wielkocząsteczkowe związki antymonu 
o wiązaniach mających charakter częściowo kowalentny 
a częściowo jonowy 


Klasa ta obejmuje antymonki niektórych metali; ich struktury krystaliczne przed¬ 
stawiono w tabl. 20.16. 


Tablica 20.16 


Struktury krystaliczne antymonków niektórych metali 


Li 3 Sb 

Na 3 Sb 

K 3 Sb 

Mg 3 Sb 2 

AISb 

GaSb 

CrSb 

CoSb 

A *) 

A 

A 

D 

Z 

Z 

N 

N 


Poszczególne typy struktur krystalicznych oznaczono następująco: A — Na 3 P, D —■ anty-La 2 0 3 , 
Z —blenda cynkowa, NiAs. 

*) Odmiana a ma strukturę A; odmiana — strukturę regularną. 
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Klasa 4. Związki zawierające tetraedycznie 
zhybrydyzowany atom antymonu 

W klasie tej omówiono związki, w których atom antymonu ma liczbę koordynacyjną 3, 
np. SbH 3 , oraz związki typu C 6 H 5 SbO(OH) 2 , zawierające czterokoordynacyjny atom 
antymonu. Przyjmuje się, że w związkach trójkoordynacyjnych atom antymonu'jest tetra- 
edrycznie zhybrydyzowany, i że jeden orbital zhybrydyzowany obsadzony jest przez wolną 
parę elektronową. 


Antymonowodór i jego pochodne 

Antymonowodór (stybina), SbH 3 , jest trującym gazem o nieprzyjemnym zapachu; tw. 
— 18°C, tt. —88°C. Kondensuje on tworząc białe ciało stałe. Podobnie jak fosforowodór 
i arsenowodór, nie można go otrzymać w drodze bezpośredniej syntezy pierwiastków. 

Antymonowodór powstaje w wyniku działania rozcieńczonego kwasu siarkowego 
lub chlorowodorowego na metale grupy II, w obecności antymonu lub związków antymonu. 
Najdogodniej wprowadza się antymon w postaci stopu z metalem grupy II; najodpowied¬ 
niejszymi do tego celu metalami są magnez i cynk. Można stosować również wapń lub 
bar, jednak wydajność reakcji jest w tych przypadkach znacznie mniejsza. Niewielkie 
ilości antymonowodoru powstają podczas działania kwasów na stopy antymonu.z metalami 
alkalicznymi lub z glinem (por. próba Fleitmanna na arsen). Związki antymonu pod 
działaniem wodoru in statu nascendi (działanie kwasu solnego na cynę w obecności platyny) 
redukują się do metalicznego antymonu. 

Najczystszy antymonowodór powstaje w wyniku działania kwasu chlorowodorowego 
na stop magnezu i antymonu w stosunku 2:1. Gaz, po przejściu przez płuczki wodne 
i wysuszeniu, zestala się w ciekłym powietrzu. Po ogrzaniu wydziela się czysty, gazowy 
antymonowodór, który należy zbierać nad rtęcią. 

Antymonowodór dość dobrze rozpuszcza się w wodzie, a jeszcze lepiej w dwusiarczku 
węgla. Tworzenie antymonowodoru z pierwiastków jest reakcją endotermiczną, i chociaż 
po wysuszeniu jest on dość trwały, to po ogrzaniu lub pod wpływem wyładowań elektrycz¬ 
nych rozkłada się dając antymon i wodór. Działanie powietrza lub tlenu powoduje rozkład 
na wodę i antymon. Antymonowodór pali się szarym płomieniem, dając białe dymy tlenku 
antymonawego. Reaguje ż azotanem srebrowym tworząc początkowo osad AggSb 1 ); 
reakcja przebiega w myśl równania 

SbH 3 + 3AgN0 3 = Ag 3 Sb + 3HNO a 

Osad utlenia się następnie pod wpływem działania nadmiaru azotanu srebrowego do 
metalicznego srebra 

AgsSb + 3AgNO s + 1—H 2 0 = 6Ag + —Sb 4 O e + 3HN0 3 

2 4 

i strąca się tlenek antymonawy, Sb 4 O e . Antymonowodór reaguje więc podobnie jak arseno¬ 
wodór z pewną, mającą ważne praktyczne znaczenie różnicą, a mianowicie w produkcie 
końcowym arsen występuje w postaci rozpuszczalnego As 4 0 6 , a antymon w postaci nie- 


x ) Arsenowodór reaguje z azotanem srebrowym dając rozpuszczalny związek kompleksowy 

Ag*As,3AgNO a * 


863 



rozpuszczalnego Sb 4 0 6 . Jeżeli mieszaninę arsenowodoru i antymonowodoru przepuścić 1 
przez rozcieńczony roztwór azotanu srebrowego, wówczas arsen obecny będzie w roz-1 
tworze, a antymon w osadzie. 

Pochodne alkilowe i arylowe antymonowodoru 

Pochodne pierwszorzędowe, RSbH 2 , i drugorzędówe, R 2 SbH, nie są znane. 

Pochodne trójalkllowe antymonowodoru otrzymuje się następującymi metodami: 

1) działanie odpowiedniego jodku alkilowego na stop potasu i antymonu (antymonek K 

potasowy), | 

2) działanie trójchlorku antymonu na dwualkilocynk lub odpowiedni związek Gri- 
gnarda, 

3) destylacja dwubromku trójalkilóstybiny, (C 2 H 5 ) 3 SbRr 2 , w obecności cynku. 

Trójmetylostybina, Sb(CH 3 ) 3 , o tw. 78,5°C i trójetylostybina, Sb(C 2 H 5 ) 3 , o tw. 158,5°C 

są bezbarwnymi cieczami, rozpuszczalnymi w benzenie, lecz nierozpuszczalnymi w wódzie 
i odpornymi na jej działanie. Obydwa związki w.powietrzu zapalają się samorzutnie dając 
w wyniku spalania tlenek R 3 SbO. Reagują one ilościowo z halogenami, siarką i selenem 
tworząc związki addycyjne; z halogenkami alkilu tworzą halogenki czwartorzędowe. 

Trójmetylostybina łączy się bardzo łatwo z jodkiem metylu; pochodna trójetylowa w nor-.; 

malnej temperaturze reaguje powoli, a w temp. 100°C bardzo szybko. Z kwasami trój- 
etylostybiną reaguje podobnie jak metal 

(C 2 H 5 ) 3 Sb + 2HC1 = (C 2 H 5 ) 3 SbCl 2 + H 2 ^ 

Reakcje chemiczne trójmetylostybiny przedstawiono na planszy 20.3. 

Trójfenylostybinę, (C 6 H 5 ) 3 Sb, o tw. 48—50°C otrzymuje się następującymi metodami: 

1) działanie bromku fenylomagnezowego na trójchlorek antymonu, 

2) działanie sodu na mieszaninę bromku fenylu i trójchlorku antymonu, 

3) redukcja dwuchlorku trójfenylostybiny (C 6 H 5 ) 3 SbCl 2 , 

4) ogrzewanie tlenku fenylostybiny; reakcja przebiega w myśl równania 

. 3(C G H 5 )SbO ■= (C 6 H 5 ) 3 Sb + Sb 2 0 3 

Trójfenylostybina jest odporna na działanie powietrza i nie łączy się z siarką. Pod 
działaniem kwasu solnego nie zachowuje się jak metal (nie wydziela wodoru) i nie reaguje 
z halogenkami arylowymi lub alkilowymi. Jest ona bardzo silnym środkiem redukującym; 
redukuje chlorki miedzi(II), talu(III) i żelaza(III) tworząc (C 6 H 5 ) 3 SbCl 2 oraz kwas azotowy 
*dając (C 6 H 5 ) 3 Sb(N0 3 ) 2 i kwas siarkowy tworząc (C 6 H 5 ) 3 SbS0 4 . Redukuje nadmanganian 
potasowy w roztworze kwaśnym lub zasadowym i. nadtlenek wodoru w roztworze obojęt¬ 
nym, przy czym powstaje (C 6 H 5 ) 3 SbO. Z gorącym zasadowym roztworem nadtlenku 
wodoru trójfenylostybina reaguje w myśl równania 

NaOH + (C 6 H 5 ) 3 Sb + H 2 0 2 - (C 6 H 5 ) 2 SbO • ONa + QH 6 + H 2 0 
a ż chlorkiem rtęci (II) 

HgCl 2 + (C 6 H 5 ) 3 Sb — C 6 H 5 HgCl + (C 6 H 5 ) 2 SbCl 

Trójfenylostybinę można nitrować, a powstałe nitropochodne redukują się bez naru¬ 
szenia wiązania Sb—C. 

Z mieszanych związków czwartorzędowych znane są tylko pochodne typu (R 3 Ar)SbX. 
Reakcje chemiczne trójfenylostybiny przedstawiono na planszy 20.4. 
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CH 3 SbO 
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Trójha1 ogenki antymonu 

Niektóre własności trójhalogenków antymonu przedstawiono w tabl. 20.17. 

Trójfluorek antymonu, SbF 3 , otrzymuje się następującymi metodami: 

1) rozpuszczenie tlenku antymonawego w wodnym roztworze kwasu fluorowodorowego 
i odparowanie roztworu, 

2) destylacja antymonu z fluorkiem rtęci(II). 

W roztworze wodnym trójfluorek antymonu hydrolizuje w znacznie mniejszym stopniu 
niż pozostałe halogenki antymonu, lecz roztwór ma charakter kwaśny. Podczas odparo¬ 
wywania wodnego roztworu SbF 3 ulatnia się nieco fluorowodoru, a pozostaje zasadowy 
fluorek antymonu. Sól zespoloną, K 2 SbF 5 , otrzymać można przez rozpuszczenie trójfluorku 
antymonu w roztworze kwasu fluorowodorowego zawierającym fluorek potasowy. 

Trójchlorek antymonu, SbCl 3 , otrzymuje się następującymi metodami: 

1) ogrzewanie antymonu w chlorze (lecz nie w jego nadmiarze), 

2) ogrzewanie antymonu z chlorkiem rtęci(II), 

3) rozpuszczenie antymonitu w stężonym kwasie chlorowodorowym; zachodzi wówczas 
reakcja 

Sb 2 S 3 + 6HC1 = 2SbCl 3 + 3H 2 S 

55 Zarys współez. chemii nieorganicznej 
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SbCl 3 + C 6 HgBr + Na 

Plansza 20.4. Pochodne fenylowe związków antymonu 


Podczas destylacji otrzymanego roztworu początkowo oddestylowuje kwas chlorowodo¬ 
rowy, a następnie trójchlorek antymonu, który krzepnie w odbieralniku tworząc białą 
krystaliczną masę (tzw. masło antymonowe). Trójchlorek antymonu rozpuszcza się 
w wodzie i niektórych rozpuszczalnikach organicznych, jak np. w eterze, dwusiarczku 
węgla i chloroformie. Z węglowodorami aromatycznymi (lecz nie alifatycznymi), np. 
z benzenem, toluenem i mezytylenem, tworzy związki kompleksowe. Stosunek liczby 
cząstęczek trójchlorku antymonu do liczby cząsteczek węglowodoru wynosi zwykle 1:1, 
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Tab 1 i ca 20.17 


Niektóre własności trójhalogenków antymonu 



SbF 3 

SbCl 3 

. SbBr 3 

SbJ 3 

. 

Charakterystyka ogólna 

bezbarwne, ok- 

białe, rombowe, 

białe, rombowe, 

czerwone jedno- 


taedryczne kry- 

rozpływające się 

rozpływające się 

skośne blaszki*) 


ształy 

kryształy 

kryształy 


Temp. topnienia, °C 

291 

73 

96 

170 

Temp. wrzenia, °C 

318 

223 

288 

410 

Ciężar właściwy w temp. 





25°C 

4,38 

3,14 

4,15 

4,77 

Struktura cząsteczki 


piramida**) 

piramida***) 

piramida 

Długość wiązania Sb—X, A 


2,37 

2,52 

2,75 


*) Pozostałe dwie odmiany polimorficzne mają barwę żółtą. 

**) Określona na podstawie pomiarów dyfrakcji elektronów. 

***) Określona na podstawie dyfrakcji elektronów i badań reńtgenograficznych. 


lecz może również wynosić 2:1. Z silnie rozcieńczonych wodnych roztworów trójchlorku 
antymonu wytrącają się chlorki zasadowe: SbOCl i Sb 4 0 5 Cl 2 . Związki te nie strącają 
się jednak ze stężonych roztworów wodnych lub z roztworów zawierających chlorek metalu 
alkalicznego. Obecność tego ostatniego zmniejsza również kwasowość roztworu. Zjawisko 
to wskazuje, że wodny roztwór trójchlorku antymonu zawiera sól kompleksową 
[SbO + ][SbCl~], która pod wpływem działania chlorku metalu alkalicznego przechodzi 
np. w Na[SbCl 6 ], i że obie te sole kompleksowe są rozpuszczalne w wodzie. Trójchlorek 
antymonu tworzy również inne sole kompleksowe: NaSbCl 4 , K 2 SbCl 5 i BaSbCl 5 . Ze stężo¬ 
nym kwasem chlorowodorowym daje krystaliczny kwas chloroantymonowy, HSb 2 Cl 7 ,2H 2 0. 
Zakwaszony wodny roztwór trójchlorku antymonu reaguje z siarkowodorem strącając 
siarczek antymonawy, Sb 2 S 3 . 

Stopiony trójchlorek antymonu jest słabym przewodnikiem elektryczności, lecz roz¬ 
puszczony w nim bromek potasowy dysocjuje. Gęstość pary trójchlorku antymonu oraz 
temperatury wrzenia jego roztworów eterowych odpowiadają wzorowi monomerycznemu, 
SbCl 3 . 

Trójbromek antymonu, SbBr 3 , powstaje w drodze bezpośredniej syntezy z antymonu 
i bromu. W roztworze wodnym hydrolizuje on do SbOBr i Sb 4 O s Br 2 . Tworzy aniony 
kompleksowe o dużej zawartości bromu. Sole potasowe zawierające te aniony otrzymuje 
się przez dodawanie bromu i trójbromku antymonu do roztworu bromku potasowego. 
Znane są następujące związki tego typu: KSbBr 6 , KSbBr 7 i KSbBr 9 ; mają one zabarwienie 
czarne lub fioletowobrązowe. Podczas suszenia łatwo tracą brom. W roztworze wodnym 
hydrolizują one do tlenku antymonowego, Sb 4 O 10 . Prawdopodobnie sole te mają struktury 
typu nadbromkowego: 


K+ 


Br Br 

\ / • 

Br—Sb—Br 

/ \ 

Br Br- 


Trójbromek antymonu tworzy wiele soli kompleksowych, np.: K 3 Sb 3 Br 9 (N0 3 ) 3? 
K 3 Sb 3 Br 9 (SCN) 3 i NaSb 3 Br 9 (N 3 ). Z roztworu trójbromku antymonu i bromu w stężonym 
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kwasie bromowodorowym otrzymać można ciemnoczerwone, niemal czarne kryształy 
kwasu bromoantymonowego, HSbBr 6 ,3H 2 0. W roztworze benzenowym trójbromek anty¬ 
monu jest monomeryczny. 

Trójjodek antymonu, SbJ 3 , otrzymuje się w wyniku rozpuszczenia sproszkowanego^ 
antymonu w roztworze jodu w dwusiarczku węgla. Po odparowaniu roztworu trójjodek 
antymonu krystalizuje w postaci czerwonych blaszek. Pary trójjodku antymonu mają 
szkarłatne zabarwienie. W roztworze wodnym SbJ 3 hydrolizuje do żółtego proszku, który 
jest mieszaniną SbOJ i Sb 4 0 5 J 2 . Trójjodek antymonu tworzy wiele soli kompleksowych, 
jak np. NaSbJ 3 Br, K 2 SbJ 5 ,H 2 0 i 3NH 4 J,4SbJ 3 ,9H 2 0. 

Pochodne wodorotlenku styboniowego i ich sole. Wolny wodorotlenek styboniowy, 
[SbH 4 ]OH, nie istnieje, jednak jego pochodne są dobrze znane. Wodorotlenki cztero- 
alkilostyboniowe powstają przez działanie tlenku srebrowego na czwartorzędowe halo¬ 
genki. Są równie mocnymi zasadami jak czwartorzędowe wodorotlenki amonowe.. Z wyjąt¬ 
kiem pochodnej metylowej są olejami, łatwo rozpuszczalnymi w wodzie* lecz nierozpuszczal¬ 
nymi w eterze. Tworzą szereg trwałych soli, wśród nich: chlorki, azotany, siarczany, 
szczawiany i kwaśne węglany. 



Tlenki antymonu 

Tlenek antymonawy, Sb 2 0 3 . Oktaedryczna odmiana krystaliczna tlenku antymonawego 
zawiera atomy antymonu w tetraedrycznym stanie walencyjnym i dlatego została włączona 
do tej klasy związków. Tlenek antymonawy omówiono na str. 857. 

Tlenek antymonowy, Sb 4 O 10 , jest żółtym proszkiem, otrzymywanym następującymi 
metodami: 

1) działanie kwasem azotowym na antymon i delikatne podgrzewanie pozostałości 
(powyżej temp. 440°C Sb 4 O 10 traci tlen dając Sb 2 0 4 ), 

2) łagodne ogrzewanie jednego ze strąconych hydratów (łagodne — ponieważ tlenek 
może stracić tlen zanim zostanie usunięta woda). 

Tlenek antymonowy jest środkiem utleniającym; łatwo redukuje się podczas ogrzewania 
z węglem lub wodorem. Jest on prawie nierozpuszczalny w wodzie, lecz barwi w roztworze 
papierek lakmusowy. Z zimnym kwasem chlorowodorowym tworzy SbCl 5 , a ten z kolei 
wydziela ilościowo jod z jodku potasowego. Na tlenek antymonowy prawie # nie ’działa 
ani rozcieńczony, ani stężony kwas siarkowy, jak również wodne roztwory wodorotlenku 
potasowego. Stapiany z wodorotlenkiem potasowym tworzy antymonian potasowy. 

Można również otrzymać uwodnione odmiany tlenku antymonowego (por. str. 870), 
lecz są one jeszcze mniej znane niż hydraty tlenku arsenowego (por. str. 851). Budowę 
antymonianów omówiono na str. 871). 


Siarczki antymonu 

Siarczek antymonawy omówiono już na str. 859. 

Siarczek antymonowy jest czerwonym ciałem stałym, otrzymywanym jedną z nastę¬ 
pujących metod: 

1) bezpośrednia synteza z siarki i antymonu, 

2) dodanie nasyconego roztworu siarkowodoru do roztworu tlenku antymonowego 
w stężonym kwasie solnym (15% wolnego HC1), 
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3) działanie kwasu na tioantymonian (por. str. 873). 

Przyjmuje się zwykle, że siarczek antymonowy ma wzór Sb 2 S 5 , lecz jego budowa i natura 
chemiczna nie są jeszcze w pełni ustalone. Nierozpuszczalne w wodzie, otrzymane w po¬ 
dany wyżej sposób osady po rozpuszczeniu w roztworach wodorotlenków metali alkalicz¬ 
nych i węglanie sodowym (lecz nie amonowym) tworzą antymoniany i tioantymoniany. 
Pod wpływem działania amoniaku na te osady otrzymuje się żółty roztwór oraz pozostałość 
będącą mieszaniną siarczku arsenawego i siarki. Osady po rozpuszczeniu w roztworach 
siarczków metali alkalicznych tworzą wyłącznie tioantymoniany, a w kwasie chlorowodo¬ 
rowym dają trójchlorek antymonu i siarkę w myśl równania 

Sb 2 S 5 + 6HC1 = 2SbCl 3 + 3H a S + 2S 

Pochodne alkilowe i arylowe antymonu zawierające 
tlen lub siarkę 

W pozostałych punktach poświęconych tej klasie, omawiane będą tlenki i kwaśne 
wodorotlenki, w których atom antymonu związany jest z grupami alkilowymi lub arylo- - 
wymi. Zależności pomiędzy tymi. związkami, jak również innymi związkami antymonu 
przedstawiono na planszach 20.3 i 20.4. i 

Kwas fenylostyboniowy, C 6 H 5 SbO(OH) 2 , jest bezpostaciowym ciałem stałym,* otrzy¬ 
mywanym następującymi metodami: 

1) utlenianie tlenku fenylostybiny za pomocą wodoronadtlenku metalu alkalicznego, 

2) ogrzewanie chlorku benzenodwuazoniowego z antymoninem sodowym (por. reakcję 
z kwasem fenyloarsonowym). Topnieniu tego kwasu towarzyszy zawsze rozkład. Kwas 
fenylostyboniowy jest nierozpuszczalny w wodzie, lecz ma charakter amfoteryczny. Roz¬ 
puszcza się w mocnych zasadach dając sole i w stężonym kwasie chlorowodorowym tworząc 
H(C 6 H 5 SbCl 5 ). Łatwo przechodzi w stan koloidalny. 

Kwas dwufenylostybiniowy, (C 6 H 5 ) 2 SbO • OH jest wysoko społimeryzowanym ciałem 
stałym. Otrzymuje się go następującymi metodami: 

1) hydroliza trójchlorku dwufenyloantymonowego, (C 6 H 5 ) 2 SbCl 3 , przebiegająca w myśl 
równania 

(C 6 H 5 ) 2 SbCl 3 + 2HOH - (C 6 H 5 ) 2 SbO • OH + 3HC1 

2) działanie chlorku benzenodwuazoniowego na tlenek fenylostybiny 

H 2 0 + C 6 H 6 N 2 C1 + C 6 H 6 SbO = (C 6 H 5 ) 2 SbOOH + N 2 + HC1 

3) działanie gorącego, alkalicznego roztworu H 2 O a na trójfenylostybinę. 

Kwas dwufenylostybiniowy rozpuszcza się w mocnych zasadach i w gorącym, rozcień¬ 
czonym (lecz nie stężonym) kwasie solnym. Grupy arylowe można nitrować bez odrywania 
ich od antymonu. * 

Tlenek fenylostybiny, (C 6 H 5 )SbO, jest bezpostaciowym ciałem stałym, otrzymywanym 
przez redukcję kwasu fenylostyboniowego, (C 6 H 5 )SbO(OH) 2 . Nie rozpuszcza się on 
w wodzie i w mocnych zasadach; rozpuszcza się natomiast w kwasach, tworząc sole (jest 
bardziej zasadowy niż Sb 2 0 3 ). Spieka się w temp. 153—154°C i rozkłada w myśl reakcji 

4(C 6 H 6 )SbO = (C 6 H 6 ) 2 Sb—O—Sb(C 6 H 6 ) 2 + ySb 4 0 6 
W temp. 180—200°C przemiana pod wpływem ciepła zachodzi dalej 

3(C 6 H 5 ) 2 Sb—O—Sb(C 6 H 5 ) 2 = 4(C«H 5 ) 3 Sb + ^-Sb 4 0 6 
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Budowa tlenku fenylostybiny nie jest znana. Podobnie jak kwas fenylostyboniowy 
i kwas dwufenylostybiniowy (które także zawierają grupę SbO) tlenek fenylostybiny jest 
bezpostaciowym, wysoko spolimeryzowanym ciałem stałym. Nie, ma żadnych danych 
doświadczalnych, na których podstawie można by określić stan walencyjny atomu anty¬ 
monu w tym związku. 

Tlenek te-dwufenylostybiny, (C 6 H 5 ) 2 Sb—O—Sb(C 6 H 5 ) 2 , jest ciałem stałym o tt. 78°C. 
Otrzymuje się go w wyniku ogrzewania tlenku fenylostybiny lub przez działanie wodoro¬ 
tlenku sodowego na dwufenylochlorostybinę. 

Tlenek trójmetylostybiny, (CH 3 ) 3 SbO, jest ciałem stałym o charakterze obojętnym, 
utworzonym przez samorzutne utlenianie trójmetylostybiny w powietrzu. Reaguje on 
z bromowodorem dając (CH 3 ) 3 Sb(OH)Br, który tracąc wodę tworzy związek o wzorze 

Br Br 

/ \ 

(CH 3 ) 3 Sb Sb(CH 3 ) 3 



O 


Tlenek trójfenylostybiny, (C 6 H 5 ) 3 SbO, jest również obojętnym ciałem stałym powsta¬ 
jącym podczas utleniania trójfenylostybiny wddoronadtlenkami metali alkalicznych (po¬ 
chodne trójarylowe antymonowodoru utleniają się trudniej niż pochodne trój alkilowe). 
Powstaje on również w wyniku działania mocnych zasad na dwuchlorek trójfenylostybiny. 
Jest podobny do tlenku trójmetylostybiny. ' * 

Estry kwasu antymonawego typu Sb(OC 2 H 5 ) 3 otrzymuje się przez gotowanie tlenku 
antymonawego z odpowiednim alkoholem w takich warunkach, aby utrzymywać niskie 
ciśnienie cząstkowe pary wodnej. Estry te są nisko wrzącymi cieczami. 

Siarczek trójmetylostybiny, (CH 3 ) 3 SbS, powstaje w wyniku bezpośredniego wprowa¬ 
dzenia siarki do trójmetylostybiny. Jest on rozpuszczalny w wodzie i strąca siarczki metali 
z roztworów ich soli. 

Klasa 5. Związki zawierające atom antymonu w stanie 
walencyjnym bipiramidy trygonalnej 

Związkami zawierającymi atom antymonu w tym stanie walencyjnym są: pięciofluorek 
antymonu, SbF 5 , o tt. 7°C i tw. 150°C, pięciochlorek antymonu, SbCl 5 , o tt. 5°C i tw. 
140°C, pięciometyloantymon, (CH 3 ) 5 Sb, o tw. 127°C i pięciofenyloantymon (C 6 H 5 ) 5 Sb, 
o tt. 170°C. 

Pięciofluorek antymonu jest cieczą otrzymywaną następującymi metodami: 

1) przyłączenie cząsteczki fluoru do trójfluorku antymonu, * 

2) działanie fluorowodoru na pięciochlorek antymonu w temp. 30°C. 

Pięciofluorek antymonu jest wybitnie trwały (ciepło tworzenia tego związku wynosi 

ponad 98 kcal). Rozpuszczaniu się SbF 5 w wodzie towarzyszy syczenie, a z roztworu wypa¬ 
dają kryształy o składzie odpowiadającym SbF 5 ,2H 2 0. Wodny roztwór pięciofhiorku 
antymonu pod działaniem mocnych zasad przechodzi w antymoniany. 

Fluorek antymonowy reaguje z innymi fluorkami tworząc sole typu KSbF 6 , które 
omówiono w punkcie poświęconym „anionowym związkom ^kompleksowym”. Siarka 
rozpuszczona w pięciofluorku antymonu tworzy ciemnoniebieski roztwór, z którego 
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można otrzymać SbF 5 S. Pięciofluorek antymonu reaguje z jodem — produktami reakcji 
są dwa związki o ciemnym zabarwieniu, Sb 2 F 10 J (tt. 110—115°C) i SbF 5 J (tt. 80°C). Obydwa 
związki łatwo rozkładają się pod wpływem działania wody. Sb a F 10 J jest odporny na działa¬ 
nie podwyższonej temperatury aż do 240°C. 

Pięciofluorek antymonu stosowany jest w chemii organicznej jako środek fluorujący 
(zastąpienie atomów chloru atomami fluoru). 

Pięciochlorek antymonu, dymiącą, żółtą, oleistą ciecz otrzymuje się w wyniku przy¬ 
łączenia cząsteczki chloru do trójchlorku antymonu. Czysty, ciekły pięciochlorek antymonu 
nie przewodzi prądu elektrycznego, lecz po rozpuszczeniu w ciekłym dwutlenku siarki 
lub w ciekłym trójchlorku arsenu staje się przewodnikiem. 

Z zimną wodą pięciochlorek antymonu tworzy dwa hydraty, SbCl 5 ,H a O (rozpuszczalny 
w chloroformie) i SbCl 5 ,4H 2 0 (nierozpuszczalny w chloroformie). Ulega on działaniu 
gorącej wody dając uwodniony tlenek antymonowy. Pięciochlorek antymonu reaguje 
ze stężonym kwasem chlorowodorowym — produktem jest dość trwały, krystaliczny 

kwas chloroantymonowy, HSbCl 6 ,4 “H a O, o solach którego wspomniano przy omawianiu 

„związków kompleksowych”. Pięciochlorek antymonu łatwo traci chlor; etylen redukuje 
go do trójchlorku. Pod wpływem działania siarki lub siarkowodoru tworzy SbCl 3 S; reaguje 
energicznie z dwusiarczkiem węgla dając czterochlorek węgla, trójchlorek antymonu 
i siarkę. Znane są liczne związki addycyjne pięcibchlorku antymonu; wyjaśnienie ich 
istnienia w oparciu o teorię wartościowości nie jest łatwe. Są to: wspomniany już SbClg, 
4H a O; SbCl 5 ,3NH 3 o zabarwieniu czerwonym i SbCl 5 ,4NH 3 bezbarwny; SbGl 5 ,2JCl 
i SbCl 5 ,3JCl; SbCl 5 ,2Cl 2 . 

Klasa 6. Związki zawierające oktaedrycznie 
zkybrydyzowany atom antymonu 

Atom antymonu w oktaedrycznym stanie walencyjnym występuje w kompleksach obo¬ 
jętnych oraz anionach kompleksowych zarówno niechelatowych, jak i chelatowych. 


Niechelatowe związki kompleksowe 

Kompleksy obojętne. Cząsteczka pięciochlorku antymonu ma charakter akceptora — 
tworzy on związki addycyjne z alkoholami, eterami, aldehydami, nitrylami i estrami, 
w których na jedną cząsteczkę pięciochlorku przypada 1 cząsteczka koordynowana. 
Z benzochinonem tworzy kompleks o wzorze 2SbCl 5 ,C 6 H 4 0 2 , w którym obydwa atomy 
tlenu w cząsteczce chinonu są skoordynowane przez atomy antymonu. 

Aniony kompleksowe. Znane są następujące typy soli, których aniony kompleksowe 
zawierają oktaedrycznie zhybrydyzowany atom antymonu: M[Sb(OH 6 )], M[SbF 6 ] 
i M[SbCl 6 ]. Aniony tych soli mają strukturę oktaedryczną. Znane są również sześciobromo- 
antymoniany typu M[SbBr 6 ], lecz anion tych związków jest prawdopodobnie nadbrom- 
kiem antymonu trójwartościowego. 

Kwas antymonowy i antymoniany. Uwodnione odmiany Sb 4 O 10 otrzymuje się w wyniku 
działania gorącej wody na pięciochlorek antymonu, kwasu azotowego na niższe tlenki 
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antymonu lub rozcieńczonego kwasu azotowego na antymonian potasowy. Trudno stwier- 1 
dzić, czy substancje otrzymane w ten sposób są odrębnymi indywiduami chemicznymi, f 
Przez hydrolizę pięciochlorku antymonu (najlepiej w obecności -chloru, aby zapobiec f 
redukcji) powstaje koloidalna odmiana kwasu antymonowego rozpuszczalna zarówno j 
w kwasach, jak i w mocnych zasadach. Przewodnictwo elektryczne antymonianu potaso- § 
wego i reguła Ostwalda 1 ) wskazują, że kwas antymonowy jest jednozasadowy. Na pod- f 
stawie badan rentgenograficznych stwierdzono, że jony w solach Na[Sb(OH) 6 ], Li[Sb(OH) 6 ] : 
i Ag[Sb(OH) 6 ] ułożone są podobnie jak w sieci krystalicznej chlorku sodowego, a grupy 
OH są oktaedrycznie rozmieszczone wokół atomów antymonu. Na tej podstawie przy¬ 
puszcza się, że hipotetyczny kwas antymonowy ma wzór H[Sb(OH)J. Niektórym anty- 
monianom metalicznym zwanym niegdyś „piroantymonianami” i „metaantymonianami” i j 
należy więc przypisać wzory zawierające anion [Sb(OH)”]. W podanym poniżej zesta- I 
wieniu po lewej stronie podano stary wzór, a po prawej nowy 

i 

Metaantymonian barowy Ba(Sb0 3 ) 2 ,8H 2 0 Ba[Sb(OH) 6 ] 2 ,2H a O 

Piroantymonian sodowy Na 2 H 2 Sb 2 0 7 ,5H 2 0 Na[Sb(OH) 6 ] 

NaSb0 3 ,3H 2 0 Na[Sb(OH) 6 ] 

LiSb0 3 ,3H 2 0 Li[Sb(OH) 6 ] 

NaH 2 Sb0 4 ,2H 2 0 Na[Sb(OH) 6 ] 

Antymonian potasowy, K[Sb(0H) 3 ],“:H 2 0, otrzymuje się następującymi metodami: 

1) ogrzewanie mieszaniny sproszkowanego antympnu i azotanu potasowego do tem¬ 
peratury czerwonego żaru, następnie ekstrakcja pozostałości ciepłą wodą w celu usunięcia 
azotanu i działanie wrzącą wodą, 

2) utlenianie antymoninu potasowego roztworem nadmanganianu potasowego. 

Antymonian potasowy rozpuszcza się nieznacznie w zimnej wodzie i o wiele łatwiej 

w gorącej. Antymonian sodowy jest znacznie' gorzej rozpuszczalny niż sól potasowa 
i wytrąca się podczas dodawania roztworu soli potasowej do roztworu zawierającego 
jony sodu. Antymoniany litowy i amonowy są również nierozpuszczalne. 

Sześciofluoroantymoniany. Sześciofluoroantymonian potasowy, K[SbF 6 ], powstaje 
w wyniku wprowadzenia fluorku potasowego do roztworu tlenku antymonowego w stężo¬ 
nym kwasie fluorowodorowym. Pod wpływem działania wody hydrolizuje on do 
K[Sb(OH) 3 F 3 ], a z roztworem wodorotlenku potasowego daje K[Sb(OH) 6 ]. 

Sześciofluoroantymonian dwuazoniowy nie jest wybuchowy i nieznacznie tylko roz¬ 
puszcza się w wodzie. Sześciofluoroantymonian nitrożylu, NO[SbF 6 ], otrzymuje się w wyni¬ 
ku reakcji pięciofluorku antymonu z fluorkiem nitrożylu. 

Wyodrębniono również sole K 2 SbF 7 ,H 2 0 i (NH 4 ) 2 SbF 7 , ~H 2 0, lecz budowa ich nie 
jest znana. 

. 'S 

SześciocMoroantymoniany. Wyodrębniono mocny kwas sześciochloroantymonowy, 
H[SbCl 6 ],4~-H 2 0, który w roztworze wodnym hydrolizuje po pewnym czasie tworząc 

x ) Reguła Ostwalda stwierdza, że ż 1024 — ż 32 = 10,8 X zasadowość (liczba grup OH w cząsteczce 
kwasu), gdzie % jest przewodnictwem równoważnikowym soli potasowej kwasu w temp. 25°C, a cyfry przy 
ż wskazują liczbę litrów wody, w których rozpuszczono jedną gramocząsteczkę soli potasowej. 
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tlenek antymonowy i kwas chlorowodorowy. Z chlorkami zawierającymi jako kation 
Mg 2+ , Fe 3+ lub Cr 3 + tworzy interesującą grupę soli podwójnych, którym należy przypisać 
wzory: ClMg[SbCl 6 ]; Cl 2 Fe[SbCl 6 ] i Cl 2 Cr[SbCl 6 ], ponieważ działaniem azotanu srebro¬ 
wego nie można strącić z cząsteczki sześciu atomów chloru. 

Tioantymoniany. Spośród tych związków znane są: Na 3 SbS 4 ,9H 2 0, K 3 SbS 4 , (NH 4 ) 3 Sb.S 4 
i Ba 3 (SbS 4 ) 2 . 

Sól sodową otrzymuje się przez gotowanie Sb 2 S 3 z siarką i roztworem wodorotlenku 
sodowego. Po odsączeniu (w celu usunięcia trudno rozpuszczalnego Na 3 Sb0 4 , który 
tworzy się jako produkt uboczny) i oziębieniu otrzymuje się duże, bladożółte, tetraedryczne 
kryształy tioantymonianu sodowego. 

Po zakwaszeniu roztworu tioantymonianu sodowego powstaje osad o zabarwieniu 
zmieniającym się od złocistożółtego do intensywnie pomarańczowego. Skład jego nie 
jest ustalony; może to być Sb 2 S 5 lub mieszanina Sb 2 S 4 i siarki 

2Na 3 SbS 4 + 6HC1 - Sb 2 S 5 + 6NaCl + 3H 2 S 


Chelatowe związki kompleksowe 

Wśród kompleksów obojętnych tworzonych przez atom antymonu w oktaedrycznym 
stanie walencyjnym na uwagę zasługują . pochodne /3-dwuketonów, np. czterochlorek 
acetyloacetonoantymonu o wzorze 


\ Cl 

C—O Cl 

// \ i / 

HC Sb 

\ Z 1 I \ , 

c=o I Cl 

/ Cl 

ch 3 


Do związków o chelatowyćh anionach kompleksowych antymonu w oktaedrycznym 
stanie walencyjnym należą również związki pjrokatechiny, takie jak zamieszczony poniżej^ 
związek oznaczony I 



Znane są również inne związki pirokatechiny, w których atom antymonu ma liczbę koor¬ 
dynacyjną 5 lub 7, jak np. w zamieszczonych poniżej związkach II i III. 
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SześciocMoro- i sześciobromoantymoniany typu M 2 SbX 6 . Znane są następujące sole 
zawierające anion [SbX 6 ] 2- : Rb 2 SbCl 6 , Rb 2 SbBr 6 , Cs 2 SbCl 6 , (NH 4 ) 2 SbBr 6 . Budowa anionu 
wymaga szerszego omówienia, ponieważ atom antymonu wydaje się mieć siedem elektro¬ 
nów walencyjnych, które tworzą sześć wiązań. Na podstawie przeprowadzonych doświad¬ 
czeń stwierdzono, że jon jest diamagnetyczny, a zatem nie zawiera niesparowych elektro¬ 
nów. Pauling sugeruje, że jon [SbBr 6 ] 2 ~ jest strukturą rezonansową dwóch form kanonicz¬ 
nych 

[Sb(III)Br 6 ] 3 “ i [Sb(V)BrJ- 

Odpowiednie konfiguracje elektronowe powłok walencyjnych jonów antymonu przed 
oktaedryczną hybrydyzacją powinny mieć postać 

5s 5p 5p 5p 5d 5d 65 5s 5p 5p 5p 5d 5d 

U T T T T T T T T T 

para bierna • 

Na podstawie badań rentgenograficznych stwierdzono, że sole Rb 2 SbCl 6 , Rb 2 SbBr 6 
i (NH 4 ) 2 SbBr 6 mają sieć krystaliczną K 2 [PtCl 6 ] typu antyfluorytu, w której wszystkie 
atomy antymonu zajmują podobne pozycje. 

Własności chemiczne soli zawierających anion [SbX 6 ] 2- pozostają w zgodzie ze struk¬ 
turą zaproponowaną przez Paulinga. W wyniku zmieszania bezbarwnych roztworów 
trójchlorku i pięciochlorku antymonu w kwasie chlorowodorowym otrzymuje się roztwór 
o ciemnobrązowym zabarwieniu. Intensywność zabarwienia jest proporcjonalna do iloczynu 
stężeń [SbCl 3 ] • [SbCl 5 ], co jest dowodem istnienia stanu równowagi reakcji opisanej 
równaniem 

4HCl+SbCl 3 + SbCl 5 - H 3 [SbCl 6 ] + H[SbCl 6 ] 

Jeżeli do ciemnobrązowego roztworu dodać chlorku rubidowego lub chlorku cezowego, 
wówczas wytrącą się ciemnofioletowe kryształy Rb 2 [SbCl 6 ] i Cs 2 [SbCl 6 ]. Kryształy te 
w powietrzu są trwałe, lecz w wodzie rozkładają się tworząc mieszaninę Sb 2 0 3 i Sb 2 0 5 . 



BIZMUT 


Wolny bizmut otrzymuje się najczęściej przez ogrzewanie tlenku bizmutu z węglem* 
przy użyciu węglanu sodowego jako topnika, lub przez redukcję trójchlorku bizmutu 
kwasem podfosforawym (patrz str. 877). 

Bizmut jest błyszczącym, białym metalem o różowym odcieniu. Wykazuje on małe 
przewodnictwo elektryczne i jest silnie diamagnetyczny. W stanie stałym jest dwuposta- 
ciowy; para jest mieszaniną atomów Bi i cząsteczek Bi 2 . Bizmut ulega jedynie działaniu 
kwasów o własnościach utleniających, np. kwas azotowy lub kwas chlorowodorowy 
w obecności tlenu. W wysokich temperaturach działa nań także para wodna i wilgotne 
halogeny. W powietrzu spala się niebieskawym płomieniem dając Bi 2 Ó 3 . 

ZWIĄZKI BIZMUTU 

Konfigurację elektronową powłoki walencyjnej atomu bizmutu w stanie podstawowym 
można przedstawić następująco: 

■ • ■ * 

6s 6p 6p 6p 

U T T T 

Przedostatnia powłoka ( n = 5) zawiera osiemnaście, a trzecia od końca (n — 4) — trzy¬ 
dzieści dwa elektrony. Najbardziej charakterystyczną cechą bizmutu jest znaczna trwałość 
biernej pary elektronowej i wynikający stąd brak związków, w których bizmut znajdowałby 
„się w piątym stopniu utlenienia, co jest zgodne z ogólną tendencją zachowywania się 
metali szóstego okresu. Jak wynika z tablic 17.1, 18.1 i 20.1 Tl(III) tworzy wiele związków, 
Pb(IV) tworzy ich znacznie mniej, a Bi(V) w ogóle ich nie tworzy. Jedynymi związkami, 
które mogłyby zawierać Bi(V) są pięciofluorek, BiF 5 , i związki arylowe o ogólnym wzorze 

(C 6 H 5 ) 3 BiX 2 , gdzie X oznacza F, Cl, Br, J, CNO, N0 3 , "S0 4 , C0 2 CH 3 , C0 2 C 6 H 5 , 4- C0 3 
lub OH. 

Nie są znane odpowiednie związki alkilowe, co sugeruje, że grupy fenylowe odgrywają 
, wybitną rolę w strukturze związków arylowych, i że atomy bizmutu być może nie są pięcio- 
V wartościowe w tych związkach. Trójwartościowy atom bizmutu występuje nawet w anio¬ 
nach kompleksowych, takich jak jon sześciochlorobizmutynowy [BiCl| — ] i jon bizmuty- 
nowy [Bi(OH)g~] (patrz str. 877). 

Nasze poglądy na struktury orbitalowe cząsteczek zawierających bizmut oparte są 
na przypuszczeniach. Również niewiele dotychczas zrobiono w celu określenia budowy 
geometrycznej cząsteczek. BiCl 3 i BiBr 3 mają strukturę piramidy, a jon [BiClg~] jest okta- 
edryczny. (C 6 H 5 ) 3 Bi musi mieć strukturę nieregularną, ponieważ cząsteczka nie wykazuje 
' elementów symetrii. W cząsteczkach typu BiX 3 orbitalami tworzącymi wiązania są przy¬ 
puszczalnie trzy orbitale 6p . W cząsteczkach lub jonach typu BiX 4 , BiX 5 , BiX 6 itd. atom 
bizmutu prawdopodobnie wykorzystuje orbitale powłoki Q (n — 1) do tworzenia orbitalów 
wiążących. Przyjmuje się, że w tworzeniu wiązań w prostszych kompleksach biorą udział 
; następujące orbitale atomów bizmutu: 

■/ ' - ' BiX 4 trzy orbitale 6p i orbital Is 

j BiX 5 trzy orbitale 6p, orbital 7s i jeden orbital 6d 

Bfś ' . • . .. ... . 

BiX 6 trzy orbitale 6p, orbital Is i dwa orbitale 6d 
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Atom bizmutu, w którym para elektronowa 6s jest parą bierną, tworzy związki jonowe | 
typu Bi(N0 3 ) 3 i Bi 2 (S0 4 ) 3 . Sole te otrzymuje się w postaci bardzo łatwo hydrolizujących f 
hydratów. Bizmut tworzy znaczną liczbę związków o charakterze kowalentnym, do których A 
należą: bizmutówodor (bizmutyna), BiH 3 , i trójmetylobizmutyna, Bi(CH 3 ) 3 . Obydwa | 
związki są trudne do otrzymania i bardzo łatwo rozkładają się. Związki te różnią się znacz- 
nie od odpowiadających im związków azotu: amoniaku i trójmetyloaminy. Przyjmuje się, § 
że te dwa trwałe i dobrze znane związki azotu zawierają tetraedrycznie zhybrydyzowany f 
atom azotu, a jeden z orbitalów zhybrydyzowanych obsadzony jest przez wolną parę f 
elektronową; powłoka walencyjna atomu azotu nie zawiera biernych elektronów. 

Struktury krystaliczne tlenochlorków BiOCl i LaOCl (por. str. 861) oraz izomorfizm 
podwójnych azotanów i siarczanów (patrz poniżej) wskazują na pewne podobieństwo ; 
bizmutu do lantanu. , 

ZWIĄZKI ZAWIERAJĄCE ATOM BIZMUTU O TRZECH AKTYWNYCH 
SPOŚRÓD PIĘCIU ELEKTRONÓW WALENCYJNYCH 

€ - ' 

Związki zawierające kation Bi 3 + 

Spośród związków tych dobrze poznane są azotan, siarczan i nadchloran bizmutu. 
Wszystkie te związki są higroskopijne i bardzo łatwo hydrolizują do związków bizmuty- 
lowych. ' 

Azotan bizmutawy otrzymuje się na drodze rozpuszczenia tlenku bizmutu lub zasado¬ 
wego węglanu bizmutu w rozcieńczonym kwasie azotowym. Po odparowaniu roztworu 
otrzymujemy rozpływające się kryształy uwodnionego azotanu o wzorze Bi(N0 3 ) 3 ,5H 2 0; 
azotan bizmutawy łatwo hydrolizuje do zasadowego azotanu, BiON0 3 . 

Azotan bizmutawy tworzy azotany podwójne o wzorze 3M"(N0 3 ) 2 Bi(N0 3 ) 3 ,24H 2 0, 
gdzie M" oznacza atom Zn, Cd, Co lub Ni. Bizmut może być zastępowany przez lantan 
lub przez metale ziem rzadkich; wszystkie te związki są izomorficzne. 

Siarczan bizmutawy, Bi 2 (S0 4 ) 3 , otrzymuje się w wyniku rozpuszczania trójtlenku biz¬ 
mutu w stężonym kwasie siarkowym. Może być on dość silnie podgrzewany bez obawy, 
rozkładu, lecz powyżej temp. 400°C rozpada się na tlenek bizmutu i sole zasadowe. Znane 
są jego hydraty dwu- i siedmiowodne. Siarczan bizmutawy jest izomorficzny z siarczanami 
itru, lantanu i prazeodymu. 

Wielkocząsteczkowe związki bizmutu o wiązaniach mających 
Charakter zarówno jonowy, jak i kowalentny 

Bizmutki. Bizmutki sodu i potasu, Na 3 Bi i K 3 Bi, mają strukturę typu arsenku sodowego 
(por. str. 839); bizmutek magnezowy, Mg 3 Bi 2 , ma strukturę typu anty-La 2 0 3 . 

Trójtlenek bizmutu, Bi 2 0 3 , bladożółty proszek o tt. 820°C, otrzymuje się przez ogrze¬ 
wanie bizmutu, wodorotlenku, zasadowego węglanu lub zasadowego azotanu bizmutu 
w powietrzu do temperatury czerwonego żaru. Po stopieniu i ochłodzeniu trójtlenek biz- ; 
mutu zestala się tworząc krystaliczną odmianę jednoskośną zwaną odmianą a. W temp. 
704°C odmiana a wydzielając duże ilości ciepła przechodzi w odmianę /3 o strukturze 
tetragonalnej. Tlenek bizmutu sublimuje w temp. 1010°C i jest trwały do temp. 1750°C. , 

Podczas dodawania wodorotlenku metalu alkalicznego lub wodorotlenku amonowego 

■;3 

4 
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do roztworu azotanu bizmutawego wytrąca się biały, galaretowaty osad uwodnionego 
trójtlenku bizmutu, który po pewnym czasie krystalizuje. Wzoru hydratu nie ustalono, 
lecz zazwyczaj zapisuje się go jako Bi(OH) 3 . Uwodniony tlenek ogrzewany do temp. 
100°C traci wodę przechodząc w BiO(OH), a następnie w Bi 2 0 3 . Uwodniony tlenek, jest 
nierozpuszczalny w wodzie i bardzo słabo rozpuszczalny (10~ 4 mol/l) w stężonym roztworze 
wodorotlenku sodowego. Łatwo rozpuszcza się w kwasach tworząc odpowiednie sole 
bizmutu. 

Wyższe tlenki bizmutu i bizmutany. Pod działaniem środków utleniających, takich jak 
chlor lub powietrze,- i w obecności wodorotlenków metali alkalicznych tlenek bizmutu 
może przyłączać dodatkowe atomy tlenu. Substancje tak otrzymane tracą tlen bardzo 
łatwo i żadna z nich nie została zbadana jako indywiduum chemiczne. 

Podczas stapiania trójtlenku bizmutu z KOH w atmosferze powietrza otrzymuje się 
brązową masę bizmutanu potasowego. Substancja ta jest silnym środkiem utleniającym 
i ilościowo utlenia zimny roztwór soli manganowej w rozcieńczonym kwasie azotowym 
do kwasu nadmanganowego. Reakcję tę wykorzystuje się do wykrywania i ilościowego 
oznaczania manganu. Początkowo przypuszczano, że bizmutan potasowy jest analogiem 
fosforanów, arsenianów i antymońianów, i że ma wzór K 3 Bi0 4 . Struktura taka sugero¬ 
wałaby, że anion zawiera bizmut pięciowartościowy. Obecnie uważa się bizmutany za 
analogi żelazianów i chrominów, w których metal w anionie jest trójwartościowy, a jego 
liczba koordynacyjna wynosi 8. Na podstawie tej analogii wzór bizmutanu potasowego 
należałoby formułować jako K 5 [Bi(0H) 8 ],4H 2 0 lub K 4 [Bi(0H) 7 ,H 2 0],3H 2 0. 

Trójsiarczek bizmutu, Bi 2 S 3 , otrzymuje się w postaci szarego, krystalicznego ciała 
stałego w wyniku stapiania metalicznego bizmutu z siarką. Można go również otrzymać 
w postaci ciemnobrązowego osadu podczas przepuszczania siarkowodoru przez zakwaszony 
roztwór soli bizmutu. Osad ten rozpuszcza się w kwasie azotowym i we wrzącym stężonym 
kwasie solnym; nie rozpuszcza się natomiast w wodorotlenkach metali alkalicznych 
i w wielosiarczku amonowym. Podczas rozpuszczania trójsiarczku bizmutu w stężonym 
roztworze K 2 S lub w stopionym K 2 S tworzy się krystaliczny metatiobizmutyn potasowy, 
, KBiS 2 . Trójsiarczek bizmutu jest izomorficzny z trój siarczkiem antymonu i ma. podobną 
strukturę. 

Trójfluorek bizmutu, BiF 3 , otrzymuje się na drodze odparowania roztworu Bi 2 0 3 
w kwasie fluorowodorowym. Fluor nawet po ogrzaniu reaguje z bizmutem bardzo trudno. 
Trójfluorek bizmutu nie rozpuszcza się w wodzie. W czasie rozpuszczania w stężonym 
kwasie fluorowodorowym tworzą się związki kompleksowe, takie jak H 3 (BiF 6 ). Trójfluorek 
bizmutu nie topi się i jest prawie nielotny, nawet po ogrzaniu do temperatury czerwonego 
żaru; ma on charakter soli. 

Trójfluorek bizmutu ma strukturę krystaliczną typu fluorytu; dodatkowe jony fluo¬ 
rowe umieszczone są w miejscach odpowiadających położeniom luk oktaedrycznych. 

Trójchlorek bizmutu, BiCl 3 , otrzymuje się następującymi metodami: 

1) działanie nadmiarem chloru na bizmut, 

2) destylacja bizmutu w obecności chlorku rtęciowego, 

3) rozpuszczenie bizmutu w wodzie królewskiej i odparowanie roztworu; powstałe 
kryształy "hydratu BiCl 3 ,2H 2 0 destyluje się w celu otrzymania soli bezwodnej. 

V Trójchlorek bizmutu rozpuszczony w wodzie ulega hydrolizie tworząc BiOCl. Roz- 


Trójhalogenki bizmutu 


Tablica 20.18 | 



BiF 3 

BiCl 3 

BiBr 3 

BiJ 3 

Charakterystyka ogólna 

biały proszek 

białe, rozpływa- 

złocistożółte, 

czarne lub ciem- 



jące się kryszta- 

rozpływające się 

nobrązowe kry- 



ły 

kryształy; czer- 

ształy 




wona ciecz 


Typ sieci krystalicznej 

fluorytowa 

piramida 


• 

Temp. topnienia, °C 

(nie topi się) 

230 

217 

410 

Temp. wrzenia, °C 

(nielotny) 

447 

453 

(rozkład w temp. 





500°C) 

Rozpuszczalność 

nierozpuszczalny 

rozpuszczalny 

rozpuszczalny 

dość dobrze roz¬ 


w wodzie 

w wodzie (hy¬ 

w wodzie (hy-„ 

puszczalny w wo¬ 



droliza) 

droliza) 

dzie (na zimno 



- 


nie hydrolizuje) 



rozpuszczalny 

rozpuszczalny 

rozpuszczalny w 

' 


w rozpuszczal¬ 

w rozpuszczal¬ 

węglowodorach 


* 

nikach będących 

nikach będących 




donorami par 

donorami par 




elektronowych 

elektronowych 



puszcza się on w alkoholu, acetonie, cyjanku metylu i nitrobenzenie tworząc przypuszczal¬ 
nie związki kompleksowe typu " 7 

CH 3 Cl 

\ / 

CO—> Bi—Cl 

/ \ 

CH 3 Cl 

Z amoniakiem reaguje tworząc amminozwiązki BiCl 3 ,3NH 3 (lotny i bezbarwny) 
i 2BiCl 3 ,NH 3 (czerwony i rozkładający się po ogrzaniu). Trójchlorek bizmutu w roztworze 
w kwasie chlorowodorowym ulega redukcji pod wpływem działania kwasu podfosfora- 
wego do ciemnoszarego proszku metalicznego bizmutu. 

Gęstość par trójchlorku bizmutu odpowiada występowaniu cząsteczek BiCl 3 . Trój¬ 
chlorek bizmutu występuje w postaci monomerycznej w roztworze eterowym, jeżeli stężenie 
jego jest mniejsze niż 0,1 mol/i, przy wyższych stężeniach zachodzi asocjacja. 

Trójbromek bizmutu, BiBr 3 , otrzymuje się przez ogrzewanie bizmutu z bromem. Ogólnie 
biorąc podobny jest on do trójchlorku. Rozpuszcza się w alkoholu, acetonie, eterze i ksy¬ 
lenie. Reaguje z wodą dając BiOBr. 

Trójjodek bizmutu, Bi J 3 , otrzymuje się następującymi metodami: 

1 ) ogrzewanie bizmutu z jodem, 

2 ) zmieszanie roztworu jodku potasowego z roztworem trójchlorku bizmutu, 

3) działanie tlenku bizmutu na jod w roztworze chlorku cynawego nasyconym chloro¬ 
wodorem. 

W wodzie rozpuszcza się gorzej niż chlorek lub bromek bizmutu. W czasie gotowania 
roztworu wodnego hydrolizuje do czerwono zabarwionego BiOJ. Rozpuszcza się w ben¬ 
zenie, toluenie, ksylenie i jodku metylenu. Rozpuszczając się w kwasie j odo wodorowym 
tworzy kwas HBiJ 4 , a w roztworach jodków metali alkalicznych tworzy Czerwone sole 
typu KBiJ 4 . .. 4 
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Związki bizmutylowe. powstają podczas działania wody na azotan, siarczan, nad¬ 
chloran bizmutu lub na którykolwiek trójhalogenek bizmutu. Tworzą one nierozpuszczalne 
osady, które są niehigroskopijne (z wyjątkiem nadchloranu) i które można ogrzewać bez 
rozkładu do temperatury czerwonego żaru. Podczas dodawania węglanu amonowego 
do roztworu azotanu bizmutawego wytrąca się biały osad (BiO) 2 CO a . 

Krótki opis niektórych tych pochodnych podano poniżej. 

BiON0 3 Biały; rozpuszcza się w gorącym, stopionym kwasie winowym. 

(BiO) 2 S0 4 Żółty. 

Bi0C10 4 ,H 2 0 lub 4H a O Higroskopijny. 

BiOF Krystaliczny i niehigroskopijny. 

BiOCl Bezbarwny; topi się w temperaturze czerwonego żaru; nie ulega działaniu zimnych 

roztworów wodorotlenków metali alkalicznych; gorące, stężone roztwory mocnych 
zasad dają Bi 2 0 3 ; rozpuszcza się w gorącym^ stopionym kwasie winowym. 

BiOBr Podobny do BiOCl. * 

BiOJ Ceglastoczerwony; nie ulega działaniu wrzącej wody. 

(BiO) 2 C0 3 ,-~H 2 0 W temp. 100°C traci wodę, a w wyższych temperaturach również dwutlenek węgla. 

BiON0 2 ,-~ H 2 0 Krystaliczny, lecz rozkłada się w temp. 60°Ć; z azotynami metali alkalicznych tworzy 
2 

żółte, łatwo hydrolizujące sole kompleksowe o ogólnym wzorze M 3 [Bi(N 02 ) 6 ]. 

Tlenohalógenki bizmutu mają strukturę warstwową identyczną z opisanym już tleno¬ 
chlorkiem antymonu (patrz str. 851). W strukturze krystalicznej tlenohalogenków bizmutu 
nie występuje „grupa bizmutylowa”; atomy bizmutu zawarte są wewnątrz sieci gęsto 
upakowanych atomów tlenu i chloru. Jest bardzo prawdopodobne, że inne tzw. związki 
bizmutylowe mają podobnie zbudowane sieci krystaliczne. 

Kowalentne związki bizmutu(QI) 

Bizmutowodór (bizmutyna), BiH 3 , powstaje podczas rozkładu Bi 2 Mg 3 kwasem chloro¬ 
wodorowym. Z powstałej mieszaniny zawierającej również wodór wydziela się bizmuto¬ 
wodór przez wymrożenie ciekłym powietrzem. Wydajność reakcji jest bardzo mała. W prze¬ 
liczeniu na bizmut wynosi ona zaledwie 0,005%. Ze względu na trudności w otrzymywaniu 
bizmutowodoru jego własności chemiczne nie są dokładnie znane. Przez porównanie 
temperatur wrzenia wodorków innych pierwiastków grupy VG należy sądzić, że bizmuto¬ 
wodór wrze w temperaturze +20°C, a więc w temperaturze pokojowej jest łatwo skrapla¬ 
jącym się gazem. Lekko ogrzany rozkłada się pod wpływem działania wodorotlenków 
metali alkalicznych i stężonego kwasu siarkowego. Reaguje z roztworem azotanu srebro¬ 
wego, nie reaguje natomiast z roztworem siarkowodoru. 

% Bizmutyna nie wykazuje tendencji do tworzenia kationów (BiHJL Otrzymano tak 
alkilowe, jak i arylowe pochodne bizmutyny, lecz nieznane są jej pochodne pierwszorzę- 
dowe, RBiH 2 , i drugorzędowe, R 2 BiH. 

Trójmetylobizmutyna (trójmetylobizmut), (CH 3 ) 3 Bi, jest bezbarwną, dymiącą cieczą 
o tw. 110°, otrzymywaną następującymi metodami: 

1) działanie bromku metylomagnezowego na trójchlorek bizmutu; zachodzi wówczas 
reakcja 

3 CH 3 MgBr + BiCl 3 - Bi(CH 3 ) 3 -f 3MgBrCi 
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2) interesująca reakcja * • | 

BiClg + A1 4 C 3 + 9HC1 = Bi(CH 3 ) 3 + 4A1C1 3 | 

Trójmetylobizmutyna jest aktywna chemicznie. Pod działaniem chlorowodoru tworzy § 
metan w myśl równania . i 

Bi(CH 3 ) 3 + 3HC1» BiCl 3 + 3CH 4 

Po rozpuszczeniu trójmetylobizmutyny we wrzącym alkoholu i po dodaniu siarki *otrzy-1 

muje się etan 5 

2 Bi(CH 3 ) 3 + 3S = Bi 2 S 3 + 2CH 3 - CH 3 

Z zimnym roztworem eterowym siarkowodoru trójmetylobizmutyna daje metan § 

2Bi(CH 3 ) 3 + 3H 2 S - Bi 2 S 3 + 6CH 4 | 

W reakcji z chlorem lub bromem tworzy się chlorek lub bromek metylu ii 

Bi(CH 3 ) 3 + Cl 2 - Bi(CH 3 ) 2 Cl + CH 3 C1 
W temp. 200°C w reakcji z jodkiem metylu wydziela się etan 

(CH 3 ) 3 Bi + 2CH 3 J = CH 3 BiJ 2 +. 2CH 3 • CH 3 

W tej ostatniej reakcji trójmetylobizmutyna zachowuje się jak związek Grignarda lub 
jak alkilocynk. h 

Trójmetylobizmutyna zapala się samorzutnie w powietrzu; powyżej temp. 150°C 
rozkłada się. Rozpuszcza się ona w rozpuszczalnikach organicznych; nie roźpuszcza się 
natomiast w wodzie, której działaniu ulega dopiero po dłuższym gotowaniu. 

Trójetylobizmutyna podobna jest do pochbdnej trójmetylowej, lecz wybucha po ogrza¬ 
niu do temp. 150°C. 

Trójfenylobizmutyna, (C 6 H 5 ) 3 Bi, jest dwupostaciowym, bezbarwnym ciałem stałym 
o tt. 75—78°C. Otrzymuje się ją następującymi metodami: 

1) reakcja trójchlorku bizmutu z bromkiem fenylomagnezowym 

BiCl 3 + 3C 6 H 5 MgBr = (C 6 H 5 ) 3 Bi + 3MgBrCl 

2) działanie dwufenylortęci na trójchlorek bizmutu 

2BiCl 3 + 3Hg(C 6 H 5 ) 2 - 2Bi(C 6 H 5 ) 3 + 3HgCl 2 

3) działanie trójchlorku bizmutu na chlorek benzenodwuazoniowy 

BiCl 3 + 3C 6 H 5 N 2 C1 = (C 6 H 5 N 2 ) 3 BiCl 6 

i rozkład miedzią otrzymanego kompleksu w roztworze acetonowym 
3Cii + (C 6 H 5 N 2 ) 3 BiCl6 « Bi(C 6 H 5 ) 3 + 3N 2 + 3CuC1 2 

4) działanie chlorku fenylu na stop sodu i bizmutu 

\ 

BiNa 3 + 3C 6 H 5 C1 = Bi(C 6 H 5 ) 3 + 3NaCl ^ 

Trójfenylobizmutyna jest odporna na działanie powietrza. Przyłącza chlor i brom tworząc ; 
dwuhalogenki; jod reaguje w ten sposób tylko w temp. — 80°C, zaś w temperaturze poko- 
jowej otrzymany produkt ulega rozpadowi z utworzeniem C 6 H 5 BiJ 2 i (C 6 H 5 ) 2 BiJ. Rozkłada 
się zupełnie w wyniku ogrzewania ze stężonym kwasem chlorowodorowym lub z kwasem j 
siarkowym 

Bi(C 6 H 5 ) 3 + 3HC1 = BiCl 3 + 3C 6 H 6 j 



Pod wpływem działania kwasu azotowego trójfenylobizmutyna przechodzi w związek 
kompleksowy o wzorze (C 6 H 4 N02)3Bi(NO 3 ) 2 . W czasie reakcji ulegają nitrowaniu grupy 
fenylowe bez oderwania się od atomu bizmutu. Wydaje się, że kompleks ten zawiera pięcio- 
wartościowy atom bizmutu. 

Wyniki badań rentgenograficznych przeprowadzonych dla krystalicznej trójfenylo- 
bizmutyny wskazują na brak elementów symetrii w cząsteczce. 


Związki kompleksowe bizmutu 

Bizmut trójwartościowy występuje jako akceptor elektronów, np. w związkach 
(CH 3 ) 3 N--»BiCl 3 i (C 2 H 5 )20BiCl 3 . Bizmut tworzy halogenki kompleksowe typu 
MBiCl 4 (obejmujące również NOBiCl 4 ), M 2 BiCl 5 , MBi 2 Cl 7 i M 3 BiCl 6 . Kwas HBi2Cl 7 ,3H 2 0 
jest w temperaturze pokojowej krystalicznym ciałem stałym. Otrzymuje się go przez roz¬ 
puszczenie trójchlorku bizmutu w stężonym kwasie solnym i krystalizację roztworu 
w temp. 0°C. Bizmut występuje również w siarczanie kompleksowym M[Bi(S0 4 ) 2 ] oraz 
w szczawianach kompleksowych MBi(C a 0 4 )2 i (NH 4 ) 3 [Bi(C 2 0 4 ) 3 ]. Znane są również 
chelatowe związki kompleksowe z pirokatechiną M[Bi(C 6 H 4 0 2 ) 2 ] i azotyny kompleksowe 
M 4 Bi(N 0 2 ) 6 o strukturze krystalicznej podobnej do struktury sześcioazotynokobaltanu 
M 3 [Co(N0 2 ) 6 ]. 

Związki bizmutu pi ęciowartościowego 

Istnieje kilka związków o ogólnym wzorze (C 6 H 5 ) 3 BiX 2 . Spośród czterech związków 
zawierających halogeny najbardziej trwały jest fluorek, a najmniej jodek. Chlorek i bro¬ 
mek otrzymuje się przez bezpośrednie przyłączenie chloru lub bromu do trójfenylobizmu- 
tyny. Fluorek powstaje w wyniku działania fluorku potasowego na chlorek rozpuszczony 
w mieszaninie wody i alkoholu. Fluorek jest ciałem stałym o tt. 159°C, łatwo rozpuszczal¬ 
nym w eterze i chloroformie. Chlorek i bromek są podobne do fluorku, lecz ich tempera¬ 
tury topnienia są nieco niższe. Wszystkie te związki po ogrzaniu rozkładają się (jodek 
popiżej temp. 0°C) tworząc (C 6 H 5 ) 2 BiX i C 6 H 5 X. Wodorotlenek (C 6 H 5 ) 3 Bi(OH) a otrzymuje 
się w reakcji chlorku z tlenkiem srebrowym. Zachowuje się on raczej jak alkohol, a nie 
jak zasada. 
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Rozdział 21 J 

GRUPA OKRESOWA VIG: TLENOWCE I 

TLEN, SIARKA, SELEN I TELLUR „ | 


Atomy wszystkich tlenowców mają sześć elektronów w orbitalach s i g powłoki walen¬ 
cyjnej. Orbitale te są niezmienną częścią układu hybrydyzacyjnego we wszystkich związkach 
tlenu i siarki. Jeżeli nawet jedna z par elektronowych nie bierze udziału w tworzeniu wią¬ 
zania, wówczas występuje ona jako wolna para elektronowa. Wśród związków selenu 
i telluru przeważają związki, w których wszystkie orbitale walencyjne są żhybrydyzowane. 
Bierne elektrony s powłoki walencyjnej występują tylko w jednym lub dwóch typach anio¬ 
nów kompleksowych tworzonych przez selen i tellur. Wymienione cztery pierwiastki za¬ 
chowują się podobnie jak odpowiednie pierwiastki grupy VG; np. bizmut jest jedynym 
pierwiastkiem grupy V(7, którego para elektronowa s jest niemal zawsze parą bierną. 
W grupie VI<? bizmutowi odpowiada polon. Z tego co wiemy o związkach polonu (patrz 
str. 1015) nie wydaje się, aby zawierały one atomy polonu o więcej niż 4 aktywnych elektro¬ 
nach walencyjnych. 

Wszystkie tlenowce tworzą proste aniony [X 2 "], które są trwałe w połączeniu z metalami 
alkalicznymi lub metalami ziem alkalicznych, lecz zarówno w stanie wolnym, jak i w roz¬ 
tworze sole te coraz łatwiej utleniają się do wolnych pierwiastków w kolejności Na 2 S, 
Na 2 Se, Na 2 Te. Wszystkie tlenowce łączą się również z metalami mniej elektrododatnimi 
niż metale ziem alkalicznych, tworząc związki krystaliczne o strukturze cząsteczek olbrzy¬ 
mów. Struktury wielu tlenków uważa się za gęsto upakowane struktury jonów 0 2 ~ z ato¬ 
mami drugiego pierwiastka znajdującymi się w lukach tetraedrycznych lub oktaedrycznych 
(patrz tabl. 21.3). Większość siarczków ma bardziej złożone struktury niż tlenki, a selenki 
i tellurki przypominają w większym stopniu stopy niż tlenki lub siarczki. 

Wszystkie tlenowce tworzą wiele, związków kowalentnych. Naturę tych związków 
definiują. struktury orbitalowe atomów poszczególnych pierwiastków. Tlen, którego 
powłoka walencyjna (n = 2) nie zawiera orbitalów d , nie może osiągnąć wyższego stanu 
hybrydyzacyjnego niż tetraedryczny. W tym stanie walencyjnym atom tlenu występuje 
w zasadowym octanie berylowym; jako jedyny z pierwiastków tworzy on tego rodzaju 
strukturę, szczegółowo opisaną na str. 922. 

Tlen różni się od pozostałych pierwiastków grupy YIG zdolnością tworzenia wiązań np. 
Przyjmuje się, że wiązania te stanowią część struktury orbitalowej cząsteczki tlenu, 0 2 , 
cząsteczek tlenków azotu, niektórych anionów kwasów tlenowych oraz aromatycznych 
struktur pierścieniowych zawierających atomy tlenu. Siarka przypomina do pewnego 
stopnia tlen tworząc związki, którym można przypisać strukturę zawierającą wiązania^?. 
Związki te obejmują między innymi CS 2 , COS oraz jony [CSg - ] i [S0 3 S 2 ^]. Selen i tellur 
również tworzą związki z węglem, których struktury odpowiadają strukturze dwutlenku 
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węgla (patrz tabl. 18.10, str. 668), lecz związki te są mniej trwale niż dwusiarczek węgla. 
Jeżeli przyjąć zasadę zaproponowaną na str. 647, że jedynie pierwiastki okresu drugiego 
tworzą wiązania np, wówczas wiązania n we wspomnianych wyżej związkach węgla z siarką, 
selenem i tellurem muszą być wiązaniami nd. 

Tlen w temperaturze pokojowej jest gazem składającym się z cząsteczek dwuatomowych. 
Siarka w stanie stałym jest krystaliczna o strukturze cząsteczkowej odpowiadającej ośmio- 
członowemu powyginanemu pierścieniowi, który nie zawiera wiązań n. Krystaliczne, 
trwałe odmiany selenu i telluru składają się w temperaturze pokojowej ze spiralnych łań¬ 
cuchów atomów. Pary siarki w temp. 800°C, selenu w temp. 900°C i telluru w temp. 1400°C 
zawierają cząsteczki dwuatomowe, lecz budowa ich nie jest znana. Azotki tlenu są lotne 
i stosunkowo trwałe: cząsteczki ich zawierają jedno lub więcej wiązań np (patrz tabl. 
19.5, str. 745). Azotki siarki (str. 970) są krystaliczne i rozkładają się nawet w wyniku 
słabego uderzenia (lub wstrząsu). Azotki selenu (i telluru) — sądząc z dotychczasowych 
danych podobne są do azotków siarki. 

Roli, jaką tlen odgrywa w anionach kwasów tlenowych, np. [NOg], [S0 4 ~], [Se0 4 “], 
[TeO^ - ], [S0 3 S 2 -], nie spełniają cięższe pierwiastki grupy VI G. Nie są znane również aniony, 
w których funkcje atomów tlenu i atomu centralnego byłyby odwrócone, np. jon [OS 4 ~]. 
Występowanie atomów siarki, selenu i telluru jako atomów centralnych w anionach kwasów 
tlenowych wynika prawdopodobnie z obecności orbitalów d w powłokach walencyjnych 
tych atomów, co umożliwia tworzenie wiązań nd między nimi i atomami tlenu. Tetraedrycz- 
ny jon siarczanowy zawiera przedstawione niżej wiązania: 



Podobne wiązania występują w sulfotlenkach 

ch 3 

o 


i w sulfonach 


ch 3 


o 



oraz w dwutlenku i trójtlenku siarki. 

Krzemiany, w których powtarzalnymi jednostkami strukturalnymi są połącżone kowa- 
lentnie tetraedry Si0 4 , zajmują pozycję pośrednią pomiędzy tlenkami o strukturze cząsteczek 
olbrzymów i pojedynczymi jonami typu [S0 4 - ]. Siarka, selen i tellur nie tworzą związków 
odpowiadających krzemianom. 

Tlen występuje również w niektórych pierścieniach heterocyklicznych tworzonych 
np. przez jon metaboranowy lub pierścieniowy jon fosforanowy. Zarówno te jony, jak 
i kilka innych tego typu mają konfigurację elektronową pozwalającą na obecność w pierś¬ 
cieniu niezlokalizowanych orbitalów n. 
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Przykłady typów związków tworzonych przez pierwiastki grupy okresowej YIG 
Związki zawierające atom pierwiastka o czterech aktywnych spośród sześciu elektronów walencyjnych 
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Wszystkie tlenowce tworzą związki zawierające łańcuchy atomów poszczególnych 
!■ pierwiastków tej grupy. Własność tę w największym stopniu wykazuje siarka. Łańcuchy 
atomów tlenu występują w nadtlenkach i w kwasach nadtlenowych, lecz zawierają maksy¬ 
malnie trzy atomy, jak np. w nietrwałej cząsteczce ozonu lub w jonie ozonkowym. Łańcu¬ 
chy atomów siarki występują w cząsteczce siarki S 8 , w wielosiarczkach i wielotiokwasach. 
Selen i tellur tworzą tylko krótkie łańcuchy. Nie są znane aniony kwasów tlenowych 
o budowie opartej na łańcuchach tych atomów, chociaż zarówno selen, jak i tellur mogą 
( zastępować centralny atom siarki w anionie kwasu wielotionowego. 

Tlen jest jedynym pierwiastkiem grupy VI G, który dzięki odpowiednio wysokiej elektrp- 
ujemności tworzy wiązania wodorowe. Dlatego własności fizyczne związków tlenowych 
zawierających wodór różnią się dość znacznie od własności odpowiednich związków 
siarki, selenu i telluru. Wiązanie wodorowe omówiono na str. 411. 

Przykłady związków tworzonych przez pierwiastki grupy VIG, sklasyfikowane w oparciu 
o stan hybrydyzacji pierwiastka przedstawiono w tabl. 21.1. Reakcje chemiczne niektórych 
związków siarki, selenu i telluru przedstawiono na planszach 21.1, 22.1 i 22.2. Plansze 
\ te mają podobną postać, aby można było łatwo porównać reakcje chemiczne odpowiednich 
związków tych trzech pierwiastków. -• * 

" TLEN' I ZWIĄZKI. TLENU 

Konfigurację elektronową atomu tlenu można przedstawić następująco: 

1 2 

i; . S S p PP 

11- 11 11 t T 

W połączeniach chemicznych atom tlenu może przez przyjęcie dwóch elektronów przejść 
w jon O 2- albo też może przyjąć dygonalny, trygonalny lub tetraedryczny stan walencyjny. 
We wszystkich związkach tlenu wykorzystane są wszystkie jego orbitale walencyjne i nie 
ma dowodów istnienia biernej pary elektronowej. Przykłady typów połączeń chemicznych 
tlenu zawiera tabl. 21.1. 

Stan jonowy. Jon O 2 ' występuje w tlenkach metali elektrododatnich. Przyjmuje się 
również, że obecny jest on w znacznej liczbie tlenków metali i niemetali o strukturze gęsto 
upakowanych jonów tlenowych z jonami innych pierwiastków w lukach tetraedrycznych 
i oktaedrycznych. Wiele tych tlenków ma budowę cząsteczek olbrzymów. Przykłady 
takich tlenków podano w tabl. 21.3 i 21.4. Wiązania w cząsteczkach takich tlenków nie 
mają charakteru wyłącznie jonowego; zasadniczo są one wiązaniami kowalentnymi o dość 
silnym charakterze jonowym. Własności chemiczne jonu O 2- omówiono szczegółowo na 
str. 890. 

Dygonalny i trygonalny stan walencyjny. Atom tlenu przyjmuje dygonalny stan walen¬ 
cyjny tylko wówczas, gdy tworzy wiązania n, a trygonalny stan walencyjny, o ile tworzy 
wiązania n lub nd. Atom tlenu może być połączony wiązaniem n tylko z atomem węgla, 

: azotu lub innym atomem tlenu (ewentualnie także z atomem boru, jeżeli wiązania n są 
niezlokalizowane). Wiązanie nd atom tlenu tworzy z jednym z następujących pierwiastków 
i trzeciego okresu: Si, P, S lub CL 

Tetraedryczny stan walencyjny. Własności chemiczne atomu tlenu w tetraedrycznym 
1 i stanie walencyjnym są szczególnie interesujące ze względu na trwałość orbitalów zawiera- 


889 




jących wolne pary elektronowe lub nawet pojedyncze elektrony. W tabl. 21.6 przedstawiono 
jony i cząsteczki składające się wyłącznie z atomów tlenu. Z dziewięciu cząsteczek wymienio¬ 
nych w tej tablicy, trzy zawierają atomy tlenu w tetraedrycznym stanie walencyjnym, 
z czego dwie wykazują niedobór (deficyt) elektronów. 

W znacznej większości związków zawierających atom tlenu w tetraedrycznym stanie 
walencyjnym, atom ten dąży do uzyskania oktetu elektronów rozdzielonego albo na jedno 
wiązanie a i trzy wolne pary elektronowe, albo na dwa wiązania a i dwie wolne pary elektro¬ 
nowe. W jonie nadtlenkowym i w jonie wodorotlenkowym, (OH)~, atom tlenu tworzy 
tylko jedno wiązanie er. Atom tlenu w tym samym stanie walencyjnym występuje w sulfo¬ 
nach, sulfotlenkach i jonach kwasów tlenowych, o ile zawierają one wiązania semipolarne 

C 2 H 5 5 

\ + / - 

S 

/ \- 

c 2 h 5 o 

Wśród związków zawierających atom tlenu tworzący dwa wiązania a, znane są m. in. 
woda i etery (inne związki tego typu wymieniono w tabl. 21.1). Wiele spośród związków 
tego typu jest donorami elektronów i tworzą one takie produkty addycji, jak (CH 3 ) 2 0-» 
->BBr 3 . W związku ż tym atom tlenu tworzy trzy wiązania a , a jeden orbital zhybrydyzowany 
obsadzony jest przez wolną parę elektronową. W bardzo niewielu przypadkach obie wolne 
pary elektronowe atómu tlenu w cząsteczce eteru mogą być oddawane innym atomom, 
jak np. w związku addycyjnym eteru etylowego i trójmetyloindu 


(CH 3 ) 3 In 




In(CH 3 ) 3 


C 2 H 5 


c 2 h 5 


Atomy tlenu w jonach [H 3 0} + i [(HgCl) 3 OJ + tworzą trzy tetraedryczne wiązania or, 
a czwarty orbital obsadzony jest przez wolną parę elektronową. Istnieje również grupa 
związków, np. wspomniany wyżej związek indu i zasadowy octan berylowy, w których 
atomy tlenu mają ładunek formalny 2+ i tworzą cztery tetraedryczne wiązania kowalentne. 
Niektóre tlenki, takie jak BeO i ZnO, mające strukturę typu blendy cynkowej lub wurcytu, 
i w których stosunek lk. metalu do lk. atomu tlenu wynosi 4:4, mogą również zawierać 
takie atomy tlenu. \ 


Klasa 1. Wielkocząsteczkowe związki tlenu o wiązaniach 
mających charakter zarówno jonowy, jak i kowalentny 

Tlenki metali alkalicznych, M a O. Najbardziej prawdopodobne jest występowanie 
jonu 0 ? “ w tlenkach metali alkalicznych. Sposoby otrzymywania i własności tych tlenków 
podano w tabl. 21.2. Wszystkie tlenki z wyjątkiem litowego otrzymać można przez bez¬ 
pośrednie utlenienie metalu; aby zapobiec tworzeniu się wyższych tlenków, należy utrzy¬ 
mywać odpowiedni stosunek tlenu do metalu. Tlenek litowy i sodowy są bezbarwne, 
tlenek potasowy podczas ogrzewania żółknie, a tlenek rubidowy i cezo wy 1 ) mają intensywne 

*) Istnieje również tlenek Cs 3 0 o tt. 165°C. Jego przewodnictwo elektryczne stanowi jedną trzecią 
przewodnictwa właściwego metalu. Długość wiązania Cs—Cs jest zbliżona do długości tego wiązania 
w metalu, a długość wiązania Cs—O jest w przybliżeniu równa długości tego wiązania w Cs 2 Q. 


zabarwienie. Wszystkie tlenki z wyjątkiem cezowego mają antyfluorytową sieć krystaliczną 
Cs 2 0 krystalizuje w sieci typu anty-CdCl 2 . Wszystkie tlenki można redukować wodorem 
w temp. 150°C do odpowiednich wodorków. 

Tlenek litowy jest trwały podczas ogrzewania w powietrzu lub w atmosferze tlenu. 
Inne monotlenki ogrzane do temp. 400 P C ulegają reakcji dysproporcj onowania i prze¬ 
chodzą w nadtlenki. Tlenek sodowy, Na 2 0, ogrzewany w atmosferze tlenu pod wysokim 
ciśnieniem przechodzi w ponadtlenek. Tlenki metali alkalicznych o większej liczbie atomo¬ 
wej w wyniku ogrzewania z tlenem pod ciśnieniem atmosferycznym tworzą ponadtlenki; 
rozpuszczają się one w wodzie dając wodorotlenki metali; reakcja ta przebiega najmniej 
gwałtownie w przypadku tlenku cezowego. Wszystkie tlenki rozpuszczają się w stopionych # 
metalach macierzystych. 

Na podstawie własności zasadowych tlenków metali alkalicznych stwierdzić można, 
że jon 0 2 ~ nie jest trwały w roztworze wodnym — przechodzi on w wodzie w jon OH~. 
Jon O 2- zdaje się mieć zabarwienie, ponieważ barwa tlenków pogłębia się, zwłaszcza po 
ogrzaniu, ze wzrostem liczby atomowej metalu. Jon ten nie jest odporny na ogrzewanie — 
tlenki metali alkalicznych ogrzane do temp. 400°C ulegają dysproporcjohowaniu dając 
nadtlenek i wolny metal. 

Tlenki innych pierwiastków. Proste tlenki. Tlen tworzy cząsteczki olbrzymy ze wszyst¬ 
kimi pierwiastkami z wyjątkiem gazów obojętnych oraz H, C, N, F, P, S, Cl, Br, J (Sb 4 O e 
i As 4 O e są jednostkami cząsteczkowymi). Struktury krystaliczne tych, składających się 
z cząsteczek olbrzymów, związków mogą mieć budowę przestrzenną, warstwową lub 
łańcuchową. Umownie uważa się, że wszystkie atomy w tych strukturach są zjonizowane. 
Promień jonowy tlenu wynosi 1,40 A; jest to wartość większa niż dla jednoatomowych 
kationów z wyjątkiem Rb — 1,48 A; Cs — 1,69 A; Tl— 1,44 A i jonu amonowego — 
1,48 A. Dlatego też kryształy znacznej liczby tlenków składają się z sieci gęsto upakowa¬ 
nych jonów tlenu z jonami drugiego pierwiastka umieszczonymi w lukach oktaedrycznych 
lub tetraedrycznych. Maksymalny promień jonu zdolnego zapełnić lukę tetraedryczną 
wynosi 0,41 • 1,40 — 0,57 A, a maksymalny promień jonu, jaki mieściłby się w luce okta- 
edrycznej, wynosi 0,59 • 1,40 = 0,83 A. 

W tabl. 21.3 przedstawiono wzory i struktury krystaliczne większości spotykanych 
prostych tlenków metali. Struktury odpowiadające tlenkom w rzędach 1—6 i 10 opisano 
na str. 383. Struktura korundu przypomina strukturę ilmenitu, w której wszystkie położenia 
jonów metali obsadzone są przez jony M 2+ tego samego rodzaju. Struktura typu ziem 
rzadkich (A) zawiera jony metali o lk. 7. Sześć otaczających jon metalu jonów O 2- znaj¬ 
duje się w narożach, a siódmy — powyżej jednej ze ścian oktaedru. Strukturę typu ziem 
rzadkich (C) można uważać za strukturę typu fluorytu, z której usunięto jedną czwartą 
anionów. Jon metalu ma lk, 6. Otaczające go jony O 2- (w liczbie sześciu) umieszczone 
są w sześciu z ośmiu naroży sześcianu fluorytu (por. rys. 12.4, str. 385). 

Przyjmowanie przez CąO, SrO, BaO i CdO struktury typu chlorku sodowego (6:6) 
jest interesujące, ponieważ promienie jonów metali są zbyt duże, aby jony te mogły się 
pomieścić w lukach oktaedrycznych gęsto upakowanej sieci jonów O 2 ”. 

Tlenki kompleksowe. Wzory oraz struktury krystaliczne niektórych tlenków komplek¬ 
sowych podano w tabl. 21.4. Struktury perowskitu, ilmenitu i spinelu opisano na str. 386. 
Tlenki kompleksowe oprócz tlenu zawierają jeszcze dwa inne pierwiastki i mają wzór 
ogólny AJByO^. Istnieje ciągłe przejście od substancji uznawanych za tlenki podwójne, 
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Tablica 21.4 

Struktury, krystaliczne tlenków kompleksowych 


Typ tlenku 

Typ struktury 

Sieć krystaliczna 
jonów 0 2 ~ 

Pozycje zajmowane przez 
jony metali 

Przykłady 

abo 3 

ilmenit 

heksagonalna,gęsto 
upakowana 

f luk oktaedrycznych / . 

FeTiO a , NiTi0 3 
CoTiO s 

AB 204 

spinel normalny 

. 

■ 

regularna, zewnę¬ 
trznie centrowana 

. w komórce elementarnej 
32 jony O 2- 

8 A w lukach tetraedrycz- 
nych 

16B w lukach oktaedrycz¬ 
nych 

FeAl 2 0 4 , JZnAl a 0 4 

B(AB)0 4 

spinel odwró¬ 
cony 

regularna, zewnę¬ 
trznie centrowana 

w komórce elementarnej 

32 jony O 2- 

8 B' w lukach tetraedrycz- 

nych 

8 B i 8 A w lukach okta¬ 
edrycznych 

Fe(MgFe)0 4 

Mg(TiMg)0 4 

Fe 3 0 4 

abo 3 

perowskit 

regularna, zewnę¬ 

A w narożach sześcianu 

CuTi0 3 , SrTi0 3 , 



trznie centrowana 
tylko w środkach 
ścian 

B tylko w lukach okta¬ 
edrycznych w środkach 
sześcianów 

SrSnO s , SrZr0 3 , 
SrHf0 3 , BaCe0 3 
KMgF 3 , KZnF 3 


np. CuFe 2 0 4 , poprzez struktury pośrednie występujące w krzemianach do soli typu BaS0 4 
lub CaC0 3 , w których atomy tlenu są ściśle połączone tylko z jednym pierwiastkiem w ten 
sposób, że istnieje określony anion. Jednak nie zdołano stworzyć ścisłej definicji jonu 
w stałym tlenku. Pomimo to należy zauważyć, że każda substancja wykazująca jedną 
z czterech struktur wymienionych w tabl. 21.3a jest nie solą, lecz tlenkiem kompleksowym; 
CaSn0 3 , odpowiednie związki Sr, Ba, Cd i Pb oraz tzw. tytaniany, ATiO g , nie są solami, 
lecz tlenkami kompleksowymi. Podobnie we fluorkach podwójnych, KMgF 3 i KZnF 3 , 
również nie występują aniony kompleksowe. 

Przy omawianiu budowy tlenków zawsze przyjmuje się, że atomy tlenu występują 
jako jony O 2- . Prawdopodobnie jednak w żadnym tlenku wiązania w kryształach nie 
mają wyłącznie charakteru jonowego. Dlatego wydaje się, że koncepcję występowania 
w kryształach tlenków wiązań jonowych lub zlokalizowanych wiązań kowalentnych należy 
zastąpić obrazem orbitalów uogólnionych, podobnym do postulowanej przez Blocha 
teorii metali. 

Mająca olbrzymie znaczenie w chemii nieorganicznej grupa XG 4 (omawiana już na 
str. 652) wymaga specjalnej uwagi. Jako X może występować bardzo wiele pierwiastków, 
z wyjątkiem pierwiastków okresu drugiego (od Li do F). Ograniczenie to wskazuje na 
istotną rolę, jaką orbitale odgrywają w tworzeniu wiązań między atomami tlenu i atomem 
pierwiastka X. 

Grupa X0 4 występuje w połączeniu z innymi pierwiastkami; związki takie mają wzory 
ogólne AX0 4 , A 2 X0 4 i A 3 X0 4 . Bardzo interesujące byłoby ustalenie, czy substancje tak 
ogólnie przedstawione uważać należy za wyłącznie kowalentne, czy jonowe o dwóch 
jonach: A+ i XO^~, czy też trzeba rozważać każdy pierwiastek jako oddzielny jon. Stwier¬ 
dzono bez żadnych wątpliwości, że znane są przykłady każdej z tych struktur. 
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W związkach typu AX0 4 , liczby koordynacyjne pierwiastków oznaczonych literami | 
A i X względem tlenu zależą od natury tych pierwiastków. Wskazują na to podane poniżej J 
przykłady 


Typ struktury 

Przykłady 

Liczba koordynacyjna 
pierwiastka A 

Liczba koordynacyjna 
pierwiastka X 

Krystobalit 

BAs0 4 , bpo 4 , aipo 4 

4 

4 


CrV0 4 , ZnCrÓ 4 , CdCr0 4 
CuCr0 4 

6 

4 


CaS0 4 , ZrSi0 4 , CaW0 4 

8 . 

' 4. 


BaS0 4 , PbCr0 4 , BaCr0 4 , 
SrCr0 4 

12 

4 


SbTa0 4 , Sb 2 0 4 

6 

6 

Rutyl 

AlSbQ 4 , FeSb0 4 , FeTaO, 

6 

6 


Struktura typu krystobalitu ma charakter czysto kowalentny. Kryształy są nie kończą- ] 
cymi się przestrzennymi kompleksami tetraedrów X0 4 połączonych ze sobą przez wspólnie J 
posiadane atomy tlenu. Połączenie to można wyjaśnić przyjmując, że każdy atom tlenu 
tworzy dwa, a każdy atom X — cztery wiązania kowalentne. 

Natomiast w roztworze wodnym takie jony jak (S0 4 “) lub (P0 4 _ ) występują jako 1 
pojedyncze tetraedry. Jony te mają struktury rezonansowe, w których część atomów tlenu 
połączona jest z atomami X wiązaniami cr, a inne atomy tlenu — wiązaniami <r i nd. Wystę- ^ 
powanie czysto kowalentnych wiązań w jonach tego typu omówiono na str. 652. 

Jeżeli liczba koordynacyjna pierwiastka A jest duża (np. 12, jak w siarczanie barowym), jl 
wówczas kryształ zbudowany jest prawdopodobnie z pojedynczych jonów A + i XOj. JĄ 
Nie można określić ścisłej granicy pomiędzy takimi pierwiastkami jak siarka i fosfor, : 
które tworzą pojedyncze jony X0 4 , a pierwiastkami takimi jak krzem, który nigdy ich nie 
tworzy; jon dwusiarczanowy i jon dwufosforanowy: j 


O O 
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o 

\ nd nd/ 

O—S—O—S—o 
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wykazują pewne elementy struktury krzemianowej. 

FeTi0 3 (por. str. 386) jest przykładem struktury, dla której przyjmuje się, że wiązanie 
ma charakter czysto jonowy. Elementami struktury są jony Fe 2+ , Ti 4+ , O 2 " i nie istnieje 
jakaś ścisła zależność pomiędzy atomami Ti i trzema atomami tlenu. Istnieją dowody,. 
że liczba koordynacyjna pierwiastka względem tlenu wzrasta w wysokich temperaturach, 
np. 



Li 2 S0 4 

Na a S0 4 

k 2 so 4 

Rb 2 S0 4 

Ćs 2 S0 4 

Lk. dla metalu alkalicznego 
w wysokiej temperaturze 

6 

10 

10 

10 

10 

Lk. dla metalu alkalicznego 
w niskiej temperaturze 

4 

6 

10 

10 

10 

Temperatura przejścia, °C 

575 

238 

588 

650 

660 
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Trzy związki litu: Li 2 S0 4 , Li 2 BeF 4 i Li 2 Mo0 4 mają w niskich temperaturach strukturę 
typu fenakitu (lk. 4), a w wysokich temperaturach strukturę typu spinelu (Ik. 4 lub 6). 
Wzrost liczby koordynacyjnej pociąga za sobą zmianę charakteru wiązania w grupie 
X0 4 lub w wiązaniach A—O z kowalentnego na jonowy. Nie zaobserwowano ściślejszych 
współzależności. Wpływ elektroujemności pierwiastka nie został dotychczas wyjaśniony. 
Promienie jonowe magnezu i cynku są w przybliżeniu jednakowe i metale te wykażują 
zbliżoną elektroujemność,. mimo to MgO ma strukturę typu chlorku sodowego, podczas 
gdy ZnO — strukturę typu wurcytu. Podobnie Mg 2 Si0 4 ma strukturę typu oliwinu (lk. 
magnezu wynosi 6), a Zn 2 Si0 4 — strukturę typu fenakitu (lk. cynku wynosi 4). 

Klasa 2. Związki zawierające atom tlenu w dygonalnym 
stanie walencyjnym 

W dygonalnym stanie walencyjnym atom tlenu występuje w cząsteczce tlenu (stan 3 27) 
i w jonie Oj (patrz tabl. 21.6). Cząsteczka tlenu jest jedną ze struktur składających się 
wyłącznie z atomów tlenu; w większości tych struktur atom tlenu jest tetraedrycznie zhybry- 
dyzowany. Dlatego też cząsteczka tlenu została włączona do struktur omawianych w kla¬ 
sie 4. Atom tlenu w dygonalnym stanie walencyjnym występuje również w niektórych 
związkach ^ęgla i azotu włączonych do klasy 2 (tabl. 21.1); omówiono je przy związkach 
węgla (na str. 656) i azotu (na str. 745). 

Klasa 3. Związki zawierające atom tlenu w trygonalnym 
stanie walencyjnym 

W trygonalnym stanie walencyjnym atom tlenu występuje w cząsteczce tlenu (stan 1 A). 
Związki zawierające atom tlenu w trygonalnym stanie walencyjnym są liczne (patrz tabl. 
2L1, klasa 3) i obejmują wszystkie związki tlenowe zawierające grupę karbonylową, 

^C==0. Grupa karbonylowa ulega wielu reakcjom opisanym w podręcznikach chemii 

organicznej; z braku miejsca nie będą one tu omawiane. Sulfotlenki i sulfony omówiono 
na str. 952 i 957. * 

Kwasy tlenów e 

W klasie tej omówiono jony kwasów tlenowych, chociaż uważa się, że zawarte w nich 
atomy tlenu mogą występować zarówno w trygonalnym, jak i w tetraedrycznym stanie 
walencyjnym. . 

Kwasy tlenowe można podzielić na trzy grupy: • 

1) Proste kwasy tlenowe tworzone przez silnie elektroujemne pierwiastki: B, C, N, 
S, Cl, Si, P, V, Cr, Mn, As, Br, Se. 

2) Kompleksowe kwasy tlenowe tworzone przez cięższe pierwiastki o słabszym charak¬ 
terze elektroujemnym: Sb, Te, J. 

3) Polikwasy tworzone przez V, Nb, Te, Mo, W, U. 

Poza tym znane są dwukwasy (pirokwasy) S, P, As i Sb, jednonadtlenokwasy C, N, 
P i S oraz dwunadtlenokwasy C, S, P i Cr. 
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Tablica 21.5 

Konfiguracje jonów niektórych kwasów tlenowych 


Trygonalna płaska 
Nieliniowa 

(so 2 )r 

cor 

NO s - 


cio-, 


Piramidalna 




sor 

cio 3 - 

BrOj, JO 3 

Tetraedryczna 



POf- 

sor 

cio 4 - 





vor 

CrOi- 

MnOr 





Asor 

SeO|- 



Oktaedryczna 





JOjp 



Konfiguracje jonów kwasów tlenowych przedstawiono w tabl. 21.5. We wszystkich 
tych jonach przynajmniej jeden atom tlenu tworzy wiązanie n lub nd, lecz stan walencyjny 
atomu centralnego może zmieniać się od trygonalnego do oktaedrycznego.. Trwała i dość 
rozpowszechniona jest struktura, w której atom centralny znajduje się w tetraedrycznym 
stanie walencyjnym i tworzy wiązania nd. Istnieją struktury bardziej skomplikowane, 
w których tetraedry stykają się wierzchołkami dzięki posiadaniu wspólnych atomów tlenu. 
Jeżeli tylko dwa tetraedry połączone są w ten sposób, wówczas otrzymuje się strukturę 
dwukwasu, jak np. kwas dwusiarkowy (pirosiarlcowy), S0 3 —O—SO a , kwas dwufosforowy, 
P0 3 —O—P0 3 , lub kwas dwukrzemowy, Si0 3 —O—Si0 3 . Jeżeli natomiast tetraedry połą¬ 
czone są więcej niż jednym wierzchołkiem, możliwe jest wówczas występowanie układów 
pierścieniowych, warstwowych lub przestrzennych, przykładem których są pierścieniowe 
kwasy fosforowe (patrz str. 823) i krzemiany. Izopolikwasy (patrz str. 1141) mają strukturę 
podobną do „dysku” powstającą przez umieszczenie w środku pierścienia złożonego 
z sześciu tetraedrów jeszcze jednego tetraedru. Jeżeli jest to tetraedr oparty na innym nie¬ 
metalu, otrzymamy wówczas heteropolikwas (patrz str. 1140). 

Struktury jonów kwasów tlenowych tworzonych przez pierwiastki drugiego okresu. 
Spośród pierwiastków okresu 2 — bor, węgiel i azot tworzą jony kwasów tlenowych, 
w których atom centralny jest trygonalnie zhybrydyzowany. Żaden z tych pierwiastków 
nie tworzy jonów typu X0 4 . 

. Jon metaboranowy ma strukturę warstwową a 
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(1,31 A. 
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Wzór jonu metaboranowego można również przedstawić w innej postaci (b) z zaznaczeniem 
wiązań zlokalizowanych, lecz nie ulega wątpliwości, że podobnie jak w benzenie wiązania 
w pierścieniu metaboranowym są niezlokalizowane. Długość wiązania B—O między 
atomem boru i znajdującym się poza pierścieniem atomem tlenu jest dokładnie równa prze¬ 
widzianej przez Paulinga długości dla wiązania B^O. Jest to prawdopodobnie przypadek 
i należy zauważyć, że często długość wiązania między atomem niemetalu i atomem tlenu 
umieszczonym na zewnątrz grupy jest bardzo mała (por. P 4 O 10 , str. 807). 
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Jon węglanowy jest płaski i symetryczny. Długość wiązania C—O w kalcycie wynosi 
1,27 A. Jon ten ma strukturę rezonansową obejmującą trzy następujące formy kanoniczne: 


:o: :o; o: 



Jon azotanowy również ma płaską symetryczną strukturę, w której długość wiązania 
N —O wynosi 1,21 A. Jon ten jest diamagnetyczny; występuje w nim bez wątpienia struk¬ 
tura rezonansowa z atomem azotu mającym jednostkowy, formalny ładunek dodatni 



Wszystkie jony kwasów tlenowych pierwiastków drugiego okresu są więc reprezento¬ 
wane przez struktury mające następujące wspólne cechy: 

1) ujemny ładunek jonowy umiejscowiony na jednym lub więcej atomach tlenu, 

2) atom centralny połączony przynajmniej z jednym atomem tlenu wiązaniem jc 9 

3) wszystkie orbitale molekularne zbudowane jedynie z orbitalów atomowych s i p. 
Struktury jonów kwasów tlenowych tworzonych przez pierwiastki okresu 3. Jony nie¬ 
których kwasów tlenowych tworzonych przez elektroujemne pierwiastki okresu trzeciego — 
PO|~, S0 4 ~, CIO^ —* mają konfigurację tetraedryczną. Długości wiązań podano poniżej. 



Si0 4 

POI- 

SOI- 

CIO; 

Doświadczalnie określona długość wiąza- 





nia, A 

1,61 

1,56 

1,50 

1,50 

Odległości przewidziane przez | X—O 

1,91 

1,84 

1,78 

1,73 

Paulinga na podstawie ko- lX—O 

1,62 

1,55 

1,50 

1,44 


walentnych promieni atomo¬ 
wych, A 


Dla porównania w tablicy podano długości wiązań w grupie Si0 4 , która nigdy nie wystę¬ 
puje jako odrębny jon. Krzemiany (patrz str. 686) składają się z tetraedrów Si0 4 połączo¬ 
nych między sobą na skutek wspólnego posiadania atomów tlenu. Jony metali wbudo¬ 
wują się w luki tetraedryczne lub oktaedryczne gęsto upakowanej struktury krystalicznej 
(patrz str. 689). Wiele innych grup X0 4 , które zachowują się podobnie jak grupa Si0 4 , 
omówiono krótko na str. 895. 

Jon siarczanowy ma strukturę rezonansową opartą na atomie siarki otoczonym tetra- 
edrycznie czterema atomami tlenu 

:or 


s 

nd/\\”* 

/ • r-\» \ 
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Strukturę orbitalową tworzą cztery wiązania a pomiędzy atomem siarki i atomami 
tlenu, na które nakładają się dwa wiązania n. Orbitalami tworzącymi wiązania n są orbita! 




p atomu tlenu i zhybrydyzowany orbital atomu siarki (por. str. 175). Jony PO|~ i CIO' 


zbudowane są na podobnych zasadach. Poniżej pokazano po jednej z form kanonicznych 
każdego z tych jonów: 


:o: 
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I nd 


nd 
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Jony PO®-, S0 4 ~iC10“ reprezentowane są przez struktury, dla których stwierdzono, że: 


1) ujemny ładunek jonowy umieszczony jest na jednym lub więcej atomach tlenu, 

2) atom centralny połączony jest przynajmniej z jednym atomem tlenu wiązaniem n, 

3) w tworzeniu orbitalów cząsteczkowych biorą udział orbitale s, p i d atomu central¬ 
nego. 

Należy zauważyć, że obecność w grupach X0 3 lub X0 4 wiązań n wydaje się warun¬ 
kować występowanie tej grupy jako pojedynczego jonu. Taka grupa jak C0 4 , której nie 
można przypisać struktury zawierającej wiązanie n, nigdy nie występuje jako jon, chociaż 
istnieje w wielu dobrze poznanych związkach. Dla przykładu, ester C(OC 2 H 5 ) 4 jest znanym 


i trwałym związkiem (patrz str. 680), chociaż jon COJ]r~ nie istnieje. Jeżeli więc przyjąć, 


że wiązanie n musi występować w strukturze orbitalowej jonu kwasu tlenowego, to powód 
istnienia różnicy w konfiguracji między jonem kwasu tlenowego X0 3 (gdzie X oznacza 
pierwiastek okresu 2) a jonem Y0 4 (gdzie Y oznacza pierwiastek okresu 3) staje się oczy¬ 
wisty. Pierwiastek X może uruchamiać tylko cztery wiązania. Jeżeli jedno z nich będzie 
wiązaniem n , to pozostałe wiązania muszą przyjąć konfigurację trygonalną; osiągnięcie 
konfiguracji tetraedrycznej jest wówczas niemożliwe. Natomiast pierwiastek Y może 
uruchamiać do siedmiu wiązań, a stan najbardziej trwały osiąga po uruchomieniu czte¬ 
rech tetraedrycznych wiązań a. Pozostałe trzy wiązania mogą być wówczas wiązaniami n, 
których liczba dla anionów PO^ - , SO^“ i CIO" wynosi odpowiednio jeden, dwa lub trzy. 

Dla dobrze poznanych związków zawierających trygonalnie zhybrydyzowany atom 
tlenu przyjmuje się, że wiązania n są zlokalizowane. Znane są, chociaż są to przypadki 
rzadkie, związki, w których trygonalnie zhybrydyzowany atom tlenu przyczynia się do 
występowania niezlokalizowanego układu orbitalów n. Jako przykłady służyć mogą: 
omawiany już jon metaboranowy, boroksol (patrz str. 575), fosforany pierścieniowe 
(str. 823), jak również eter fenylowy, przy założeniu, że ma on strukturę rezonansową 
c=c c—c c—c c=c 
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- *+ # 

C—o—c 


V 




^c— o —c 
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c=c c=c c=c c=c 

Nie można jednak podobnej struktury przypisać />-dwumetoksybenzenowi, chociaż ma 
on bardzo zbliżoną wartość kąta między wiązaniami (por. tabl. 21.10, str. 913). 


Klasa 4. Związki zawierające atom tlenu w tetraedrycznym 
stanie walencyjnym 

Struktury zawierające jednokowalentny atom tlenu. Znajdują się wśród nich opisane 
poniżej struktury składające się tylko z tetraedrycznie zhybrydyzowanych atomów tlenu 
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(patrz tabl. 21.6). Jednokowalentny atom tlenu występuje również w jonie wodorotlenko¬ 
wym, (OH~), i jego pochodnych alkilowych typu (C 2 H 5 0"), jak również w anionach 
kwasów tlenowych omawianych już na str. 897. 

Jon (OH~) w niewielkim stężeniu występuje w ciekłej wodzie i, w znacznie większym, 
w wodnych roztworach wodorotlenków metali alkalicznych. Występuje on również w sta¬ 
łych wodorotlenkach metali alkalicznych. Wszystkie metale alkaliczne tworzą wodoro¬ 
tlenki o ogólnym wzorze MOH; są one bezbarwne, a po rozpuszczeniu w wodzie tworzą 
silnie zasadowe roztwory, z których wodorotlenki: litowy i sodowy krystalizują jako 
hydraty, a wodorotlenki innych metali — w stanie bezwodnym. 

Wodorotlenek litowy po ogrzaniu do temp. 780°C traci wodę 

I 2LiOH( s ) = Li a O( s )-}-H 2 0(^) AH = 146 kcal 

natomiast wodorotlenek sodowy po ogrzaniu nie tworzy tlenku sodowego, lecz rozkłada 
się dając wolne pierwiastki. Tlenek sodowy powstaje natomiast podczas ogrzewania wodo¬ 
rotlenku sodowego z sodem. Rolę, jaką jon wodorotlenkowy odgrywa w tworzeniu most¬ 
ków wodorowych, omówiono na str. 413. 

Jony i cząsteczki zbudowane wyłącznie z atomów tlenu 

Struktury jonów i cząsteczek 1 ) zawierających jedynie atomy tlenu przedstawiono 
w tabl. 21.6. Atom tlenu, podobnie jak atom azotu, może tworzyć dość trwałe jony i czą- 


Tablica 21.6 

Jony i cząsteczki zbudowane tylko z atomów tlenu 


Cząstka 

Hybrydyzacja 

Struktura*) 

Odległości 

międzyją- 

drowe 

Jon tlenkowy O 2- 


(:Q:) 2 - 


Cząsteczka tlenu (stan 3 27) 

dygonalna 

A n A 
:0 1T0: * 

1,21 

Cząsteczka tlenu (stan 1 A) 

trygonalna 

0—0 
* * 

1,22 

Jon (0 2 ) + 

dygonalna 

(:OvO: 4 )t 

1,23 

Jon ponadtlenkowy, (0 2 )~ 

tetraedryczna 

(:Ó— 0 :)ir 

1,28 

Jon nadtlenkowy, (O a ) 2 ~ 

. 

tetraedryczna 

(:0—O:) 8 - 

1,49 

Ozon, 0 3 

trygonalna 

:0-0—S: 

— + 

1,28 

Jon ozonkowy, (0 3 )~ 

tetraedryczna. 

(:0—O—Q:)F 


o 4 


dwie połączone cząsteczki 
tlenu 



*) Zgodnie z teorią, wiązań walencyjnych A oznacza orbital antywiążący. Gwiazdka wskazuje na 
obecność jednego lub więcej niesparowanych elektronów. 


x ) Przy rozważaniu łącznym tych jonów i cząsteczek musiano odstąpić od normalnie stosowanej w całej 
książce klasyfikacji opartej na stanach walencyjnych. W tabl. 21.6 oprócz struktur tetraedrycznych, wystę¬ 
pują również struktury dygonalne i trygonalne. A 
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steczki, w których jeden lub dwa orbitale obsadzone są przez pojedyncze elektrony. Struk¬ 
tury zawierające taki właśnie atom tlenu oznaczono w tabl. 21.6 gwiazdką. Wszystkie 
te struktury elektronowe, charakteryzujące się obecnością jednego lub dwóch niesparo- 
wanych elektronów, mają wspólną cechę — wykazują paramagnetyzm,* lecz wydaje się, 
że jest to jedyna ich wspólna własność. Cząsteczka tlenu w stanie podstawowym, którą 
w spektroskopii opisujemy symbolem wykazuje największą energię wiązania 

oraz najmniejszą odległość międzyjądrową spośród wszystkich stanów cząsteczki (patrz 
tabl. 21.7). 

Tablica 21.7 

Stan podstawowy i stany wzbudzone cząsteczki tlenu 


Cząsteczka 

, Stan 

Energia wiązania, eV 

Odległość międzyją- 
drowa, A 

OjZg-j ' 

podstawowy 

5,08 

1,21 

o a ev) 

wzbudzony 

3,47 

1,22 

o 2 (M) 

wzbudzony 

4,11 

1,22 

o 2 ( 3 2„-) 

wzbudzony 

0,97 

1,60 


Należy sądzić, że cząsteczka 0 4 utworzona jest z dwóch dwuatomowych cząsteczek 
tlenu utrzymywanych razem przez spiny ich niesparowanych elektronów. Struktury tlenku 
azotu(II) i nadtlenku azotu, które również zawierają atomy wykazujące deficyt elektro¬ 
nowy, opisano na str. 751 i 797. 

'Tlen cząsteczkowy jest bezbarwnym gazem. W stanie stałym i ciekłym ma zabarwienie 
jasnoniebieskie. Na skalę przemysłową otrzymuje się go przez destylację ciekłego po¬ 
wietrza, a w skali laboratoryjnej przez rozkład Hermiczny związków bogatych w tlen, 
np. w następujących reakcjach: 

2KC10 3 = 2KC1 -f 30 2 (reakcję katalizuje dwutlenek manganu) 

2PbO a = 2PbO + 0 2 

Własności fizyczne tlenu są następujące: tt. —219°C; tw. —183°C. Ciężar jednego litra 
tlenu w temp. 0°C i pod ciśnieniem 760 mm Hg wynosi 1,429 g. W temp. 8°C w 100 obję- 
tościach wody rozpuszczają się 4 objętości tlenu. Podatność magnetyczna tlenu w temp. 
20°C wynosi +106,2 jednostek w układzie c.g.s. W stanie stałym tlen występuje w trzech 
odmianach; temperatury przemian wynoszą: —230,6°C i —255,6°C. 

Tlen tworzy związki zwane tlenkami z większością metali i niemetali. Jest on silnie 
elektroujemny i w reakcjach tworzenia tlenków uzyskuje elektrony przez utworzenie 
wiązań jonowych lub kowalentnych. O pierwiastku, który , połączył się z tlenem, mówi się, 
że został utleniony. Atomy pierwiastka podczas utleniania albo oddają elektrony 
atomowi tlenu, jak w reakcji 

2Ca + O a = 2Ca 2+ + 20 2 ~ 

albo rozrywają wspólne wiązania atomowe tworząc nowe wiązania z atomami tlenu. 
Przykładem może być utlenienie diamentu . 

—C—Ć— (diament) + 20, = 2(0—C—O) 




Struktura cząsteczki tlenu, O a . Strukturę cząsteczki tlenu rozpatrywać można zarówno 
% punktu widzenia teorii orbitalów molekularnych, jak i z punktu widzenia teorii wiązań 
walencyjnych. Obydwie teorie wskazują na istnienie cząsteczek zawierających niesparo- 
wane elektrony, co wyjaśnia ich paramagnetyczne własności. * 

Struktura cząsteczki tlenu w ujęciu teorii orbitalów mo¬ 
lekularnych. Atom tlenu w stanie podstawowym- ma następującą konfigurację 
elektronową: 

1 2 
s s p p p 

U U 11 t f 

Rozkład dwunastu elektronów powłok walencyjnych dwóch atomów tlenu pomiędzy 
orbitale molekularne cząsteczki pokazano poniżej na schemacie orbitalowym (por. str. 148). 



Elektrony z orbitalów atomów tlenu przedstawione w bocznych częściach schematu zostają 
przeniesione do orbitalów molekularnych w części środkowej zgodnie z zasadą rozbudowy 
powłok. Jak widać ze schematu orbitalowego, po zapełnieniu wiążących orbitalów n 
pozostają jeszcze do rozmieszczenia dwa elektrony. Umieszczone są one w dwóch orbita¬ 
lach antywiążących jz*. Spiny tych elektronów są niesparowane — co wyjaśnia parama¬ 
gnetyzm cząsteczki tlenu, która osiąga stan 3 Z*. 

Dwa atomy tlenu połączone są dzięki wypadkowemu efektowi wiążącemu orbitalów 
molekularnych: 

a) orbitalu or2 p z , 

b) różnicy pomiędzy efektem dwóch całkowicie obsadzonych orbitalów wiążących 
nip i efektem dwóch w połowie obsadzonych orbitalów antywiążących n*2p; różnica 
ta musi być w przybliżeniu równoważna jednemu orbitalowi wiążącemu n. 

Dane spektroskopowe wskazują również na .wystąpienie cząsteczki tlenu w stanie 1 A. 
Cząsteczka taka jest diamagnetyczna, a więc wszystkie spiny elektronowe muszą być 
sparowane. Rozmieszczenie orbitalowe elektronów w takiej cząsteczce nie zostało całko- 
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wicie wyjaśnione. Jak wskazują na to zamieszczone poniżej równania terfnochemiczne, M 
stan X A jest stanem wzbudzonym 1 ): M 

0 2 - 20 AH a = +118,2 kcal f 

1 AO z = 20 Zljy fl = +96,0 kcal f 

Struktura cząsteczki tlenu w ujęciu teorii wiązań waleń- | 
cyj ny eh. Przyjmuje się, że każdy atom tlenu jest dygonalnie zhybrydyzowany ( sp z ). J 
Jeden z orbitalów dygonalnych jednego atomu przenika się z podobnym orbitalem dra- j 
giego -atomu tworząc wiązanie o*. Pozostałe dwa orbitale dygonalne obsadzone są przez 
wolne pary elektronowe. Przenikające się odpowiednie orbitale p z dwóch atomów tlenu 
tworzą dwa wiązania n. Każdy orbita! n obsadzony jest przez parę elektronową. W tym | 
stadium konfigurację orbitalową cząsteczki można przedstawić następująco Ę 



przy czym każdy atom ma jeden elektron nie umiejscowiony jeszcze w orbitalu między- 
atomowym. Dotychczas rozważono jedynie orbitale wiążące P A +y> B ) utworzone przez 
połączenie orbitalów atomowych. W cząsteczce tlenu występują również trzy orbitale 
antywiążące (tUzasadnione jest przypuszczenie, że te trzy orbitale antywiążące 
są zhybrydyzowane, i że każdy z dwóch hybrydów o najmniejszej energii obsadzony jest 
przez jeden elektron. Elektrony te mają niesparowane spiny. 

Zgodnie z teorią wiązań walencyjnych cząsteczka tlenu zawiera sześć elektronów 
wiążących, dwa elektrony antywiążące i cztery elektrony niewiążące. Natomiast według 
teorii orbitalów molekularnych cząsteczka tlenu zawiera osiem elektronów wiążących 
i cztery elektrony antywiążące. W obu przypadkach efektem wypadkowym jest istnienie 
czterech elektronów wiążących. 

Jon [O—G]+. Zarówno s z punktu widzenia teorii orbitalów molekularnych, jak i teorii 
wiązań walencyjnych, jon (0 2 ) + można uważać za cząsteczkę O a , z której usunięto jeden 
elektron obsadzający orbital anty wiążący, co powoduje wzrost wypadkowego efektu 
wiążącego między atomami tlenu. Stan jonu (0 2 ) + określa się symbolem 2 IJ g , co wskazuję 
na obecność w jonie jednego niesparowanego elektronu. 

Jon ponadtlenkowy, (O—G)~, występuje w kryształach w połączeniu z kationami Na + , 
K + , Rb + , Cs + . Sole takie są barwnymi higroskopijnymi ciałami stałymi. Nie udało się 
otrzymać ponadtlenku litowego w stanie wólnym. Stwierdzono jednak, że podczas utle- 

x ) Czasami stwierdza się, że stan ma strukturę wiązania podwójnego 0=0, lecz termin „wiązanie 
podwójne” nic nie oznacza w teorii orbitalów molekularnych. Jeżeli to określenie ma wskazać, że wypad¬ 
kowym efektem wiążącym jest właśnie istnienie jednego wiązania cr i jednego wiązania n, to w zasadzie 
stan 3 Ż7 odpowiada wiązaniu podwójnemu. 
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Nadtlenki 


Nadtlenek 

Li 2 0 2 

Na 2 0 2 

k 2 o 2 

Rb 2 O a 

Cs 2 0 2 

Charaktery- 

białe ciało stałe 

jasnożółte ciało 

pomarańczowo- 

ciało 

żółte ciało stałe; 

styka ogólna 


stałe 

żółte ciało stałe 

stałe 

po stopieniu 






czarne 

Temp. top¬ 
nienia, °C 


460 *) 

490 

600 

400 

Metody 

ogrzewanie lub 

1 ) spalanie sodu w 

1 ) spalanie pota- 


1 ) wprowadzę- 

otrzymywa- 

odwodnienie 

powietrzu lub 

su w odpowie- 


nie teorety- 

nia 

(nad P 2 0 5 ) Li 2 0 2 , 

w tlenie, 

dniej ilości po- 


cznie obli- 


H 2 0 2 ,3H 2 0 

2 ) reakcja dyspro- 

wietrzą w temp. 


czonej ilości 



porcjonowania 

300°C, 


0 2 do naczy- 


(ogrzewany pod 

Na 2 D w temp. 

2 ) ogrzewanie wię- 


nia szklane- 


zmniejszonym 

400°C 

kszych niż ste- 


go zawiera- 


ciśnieniem do 


. chiometryczne 


jącego Cs w 


temp. 300 °C 


ilości potasu 


łódeczce alu- 


daje czysty Li a O) 


w tlenku azotu 


miniowej, 




(UD. 


2 ) reakcja dys- 




3) ogrzewanie K0 2 


proporcjo- 




pod zmniejszo- 


nowaniaCs 2 0 




nym ciśnieniem, 


w temp. 




4) powolne prze- 


380 °C 




puszczanie stru¬ 
mienia 0 2 przez 
roztwór potasu 
w ciekłym NH 3 
w temp. — 50°C 



Odległość 

o—o, A 

1,3 





Metody 

dodanie H 2 0 2 

krystalizacja 




otrzymywa¬ 

i alkoholu do i 

w temp. 0°C wod¬ 




nia, własności 

wodnego roz¬ 

nego roztworu 




i reakcje 

tworu LiOH, 

Na 2 0 2 




chemiczne 

ogrzewany daje 

topi się w temp. 




hydratów 

Li 2 0 2 (patrz po- j 

30°C z wydziele¬ 

ogrzewany daje 



nadtlenków 

wyżej), z C0 2 ] 

niem O s i przecho¬ 

KO a i KOH 




tworzy nadwę¬ 

dzi w Na 2 0 





glan Li 2 C0 4 , 

z CO a tworzy 





h 2 o 

Na 2 C0 4 ,8H 2 0 




Wodoro- 


otrzymuje się przez 



otrzymuje się 

nadtlenki 


dodanie stężonego 



przez dodanie 



HC1 do alkoholo¬ 



H 2 0 2 i alkoholu 



wego roztworu 



do CsOH; 



Na 2 0 2 ; 



z C0 2 tworzy 



mniej trwały niż 



Cs 2 C0 4 ,H 2 0 2 j 



Na 2 0 2 

, 


h 2 o 


*) Rozkłada się w temperaturze topnienia. 
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metali 


Tablica 21.9 


MgO a 

CaO a 

Sr0 2 

Ba0 2 

ZnQ 2 

cdo 2 


białe ciało stałe 

białe ciało stałe 

białe ciało 





i nr ■ ^i 

stałe 






450 



dodanie* 

H 2 0 2 do 
świeżo strą¬ 
conego 
Mg(OH) 2 lub 
do eterowe¬ 
go roztworu 
dwuetylo- 
magnezu 
(powstaje 
mieszanina 
MgO 
i MgG 2 ) 

1 ) odwodnienie 
Ca0 2 ,8H 2 0 

w temp. 130°C, 

2) dodanie H 2 0 2 * 
do wody wapien¬ 
nej w temp. po¬ 
wyżej 40°C 
(nie można o- 
trzymać go przez 
ogrzanie Ca lub 
CaO w tlenie), 

3) działanie tlenu 
na roztwór wap¬ 
nia w ciekłym 
NH 3 (mała wy¬ 
dajność) 

1 ) odwodnienie 
Sr0 2 ,8H 2 0 w 
temp. 130°C, 

2) ogrzewanie SrO 
do temp. 400°C 
w atmosferze tle¬ 
nu pod ciśnie¬ 
niem 100 Atm, 

3) działanie tlenu 
na roztwór stron¬ 
tu w ciekłym 

nh 3 

1 ) odwodnie¬ 
nie Ba0 2 , 
8H 2 0 w 
temp. 
130°C, 

2 ) ogrzewa¬ 
nie BaO 
w powie¬ 
trzu lub 
w tlenie 

3) działanie 
tlenu na 

roztwór 

baru w 
ciekłym 
NH S 

(uwodnione 
v nadtlenki o- 
trzymuje się w 
wyniku dzia¬ 
łania H 2 0 2 na 
wodorotlenek 
cynkowy; dzia¬ 
łanie eterowe¬ 
go roztworu 
H 2 0 2 na dwu- 
etylocynk lub 
amidek cynku 
daje związek 
zawierający 

86 % Zn0 2 ) 

(tworzenie 
się nieokreś¬ 
lonych bliżej 
związków 
nadtlenko¬ 
wych kadmu 
zachodzi w 
podobnych 
warunkach 
jak w przy¬ 
padku cynku) 



1,31 

1,47 




1) dodanie H 2 0 2 do 
wody wapiennej 
w temp. 40° C, 

2 ) dodanie Na 2 0 2 
do roztworu soli 
wapniowej 

1) dodanie H 2 0 2 
lub Na 2 0 2 do 
roztworu soli 
' strontowej; SrO a , 
8 H a O jest słabo 
rozpuszczalny 
w wodzie 

1 ) dodanie 
H 2 0 2 lub 
Na 2 0 2 do 
roztworu 

soli baro¬ 
wej 
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niania roztworu litu w ciekłym amoniaku w temp. —78°C, roztwór zabarwia się na jasny, 
cytrynowożółty kolor i daje widmo absorpcyjne odpowiadające widmu ponadtlenku 
sodowego. ! 

Nie ma konkretnych dowodów istnienia ponadtlenków metali ziem alkalicznych lub 
ponadtlenku talawego. Obliczono, że ciśnienie dysocjacji ponadtlenku barowego w tem¬ 
peraturach: 25, 100 i 200°C powinno wynosić 

25°C 100°C 200°C 

32 Atm 75 Atm 2300 Atm 

Paramagnetyzm, ponadtlenków metali alkalicznych wskazuje na obecność w jonie 
jednego niesparowanego elektronu. Zgodnie z teorią orbitalów molekularnych struktura 
jonu powinna być podobna do struktury cząsteczki tlenu (patrz schemat orbitalowy, 
str. 903) z jednym dodatkowym elektronem umieszczonym w jednym z orbitalów anty- 
wiążącychrc*. Jon zawierałby wówczas tylko jeden niesparowany elektron, co wyjaśniałoby 
jego paramagnetyzm. Długość wiązania O—O w jonie ponadtlenkowym jest mniejsza 
niż w jonie nadtlenkowym. Spowodowane to jest faktem, że jeden z orbitalów antywiążą- 
cych obsadzony jest tylko jednym elektronem. 

Zgodnie z teorią wiązań walencyjnych struktura jonu ponadtlenkowego obejmuje 
sześć rezonansowych form kanonicznych, z których dwie przedstawiono poniżej. 



Nie można zastosować tu modelu, użytego na str. 904 do wyjaśnienia struktury cząsteczki 
tlenu, ponieważ dodanie jeszcze jednego elektronu spowodowałoby obecność trzech 
niesparowanych elektronów (por. str. 154). 

Jon nadtlenkowy, (O—O) 2- , zawiera o dwa elektrony więcej niż cząsteczka tlenu. 
Z punktu widzenia teorii orbitalów molekularnych ma on strukturę, jaka 
powstaje w wyniku całkowitego obsadzenia orbitalów antywiążących n* w schemacie 
orbitalowym podanym na str. 903. Zakładając taką strukturę można przypuszczać, że energia 
wiązania w jonie (mniej więcej równoważna energii jednego wiązania a) jest mniejsza niż 
energia wiązania w cząsteczce tlenu i że długość wiązania O—O jest większa, a jon ma 
charakter diamagnetyczny. Wszystkie te przypuszczenia zostały potwierdzone. 

Według teorii wiązań walencyjnych dwa atomy tlenu w jonie nadtlenkowym są tetra- 
edrycznie zhybrydyzowane. Jedno wiązanie a powstaje przez przenikanie się dwóch zhybry- 
dyzowanych orbitalów z dwóch atomów tlenu. Pozostałe trzy zhybrydyzowane orbitale 
każdego atomu obsadzone są przez należące do jednego tylko atomu pary elektronowe. 
Jon nadtlenkowy ma więc następującą strukturę: 



Jon nadtlenkowy występuje w kryształach w połączeniu z kationami: Li + , Na + , K + , Rb + , 
Cs + , Ca 2+ , Sr 2 + i Ba 2+ . Wodorotlenki magnezu, cynku i kadmu reagują z nadtlenkiem 
wodoru tworząc mieszaniny, w których przypuszczalnie obecne są nadtlenki tych metali, 
lecz nie zdołano ich wyodrębnić. 
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Z oziębionego do temp. 0°C roztworu nadtlenku sodowego można wykrystalizować 
hydrat Na 2 0 2 ,8H 2 0, co wskazuje na trwałość jonu “O—O w roztworze wodnym oziębio¬ 
nym do temp. 0°C. Nadtlenek sodowy pod działaniem 20%-owego kwasu siarkowego 
oziębionego do temp. 0°C tworzy roztwór zawierający nadtlenek wodoru. Jon "O—0~~ 
przeprowadzony został w słaby kwas H—O—O—H. W normalnych temperaturach pod 
działaniem wody wszystkie nadtlenki metali wydzielają tlen. 

Sposoby otrzymywania oraz własności nadtlenków metali podano w tabl. 21.9. Nad¬ 
tlenek sodowy można traktować jako typowy przykład nadtlenków metali alkalicznych. 

Nadtlenek sodowy w temp. 450°C i pod ciśnieniem 300 Atm absorbuje tlen tworząc 
ponadtlenek, NaO a . Nadtlenki potasu, rubidu rcezu absorbują tlen jeszcze łatwiej, nato¬ 
miast nadtlenek litowy nie absorbuje tlenu zupełnie. Nadtlenek sodowy reaguje z tlenkiem 
węgla w myśl równania 

Na 2 0 2 4 CO ~ Na 2 C0 3 AH = -123,3 kcal 
i z dwutlenkiem węgla \ 

2 Na 2 0 2 4 2C0 2 — 2Na 2 C0 3 4 0 2 - AH = —2 - 55,23 kcal 
Reagując z chlorkiem karbonylu tworzy nadwęglan 

2Na 2 0 2 + C0Cl 2 =:2NaCl + Na 2 C0 4 +~0 2 

Hydrat nadtlenku sodowego pod działaniem stałego lub ciekłego dwutlenku węgla daje 
hydrat nadwęglanu sodowego, Na 2 C0 4 ,8H 2 0. 

Stopiony nadtlenek sodowy jest bardzo silnym środkiem utleniającym i z tego względu 
stosowany bywa w analizie nierozpuszczalnych krzemianów oraz rodzimych tlenków; 
do tego celu jest on bardziej przydatny niż węglan sodowy. Reakcję przeprowadza się 
w odpornym na działanie Na 2 O a tyglu niklowym. Ruda żelazochromowa i piryty żelazne 
reagują ze stopionym nadtlenkiem sodowym w myśl następujących równań: 

2FeCr 2 0 4 4 7Na 2 0 2 = Fe a 0 3 4 4Na 2 Cr0 4 -I- 3Na 2 0 
2FeS 2 4 15Na 2 0 2 = Fe 2 0 3 4 4Na 2 S0 4 + UNa 2 0 

Stopiony nadtlenek sodowy pod działaniem metalicznego sodu tworzy tlenek; utlenia 
on również wiele innych metali (łącznie ze srebrem i platyną) do odpowiednich tlenków, 
a niższe tlenki do wyższych. Ogrzany z węglem drzewnym redukuje się częściowo do meta¬ 
licznego sodu w wyniku reakcji 

3Na 2 0 2 4 2C =* 2Na 2 C0 3 4 2Na 

Ozon jest gazem o tw. — 112,3°C i tt. —249,6°C. Można go otrzymać przez działanie 
tlenu atomowego na tlen cząsteczkowy w niskich temperaturach. W temp. powyżej 300°C 
ozon natychmiast rozkłada się do tlenu, a nawet w temp. 100°C reakcja rozkładu biegnie 
szybko. Stwierdzono, że ozon można otrzymać bez obawy jego natychmiastowego rozkładu 
następującymi trzema metodami: 

1) przepuszczanie przez tlen cichych wyładowań elektrycznych, 

2) naświetlanie tlenu promieniowaniem nadfioletowym, 

3) reakcje chemiczne, w których wydziela się tlen: 

a) rozkład nadtlenku wodoru, 

b) działanie fluoru na wodę, 


c) rozkład termiczny kwasu nadjodowego w temp. 130°C, 

d) elektroliza prądem o dużej gęstości umiarkowanie stężonego kwasu siarkowego. 
Zawartość ozonu w atmosferze przy powierzchni Ziemi wynosi od 0,1 do 1,1 części 

ozonu na 10 6 części powietrza. Na wysokości ok. 25 km kula ziemska otoczona jest war¬ 
stwą stężonego ozonu odpowiadającą warstwie czystego ozonu grubości 3 mm pod ciśnie¬ 
niem atmosferycznym. Ozon wykazuje bardzo silne pasmo absorpcyjne zaczynające się 
przy długości promieniowania 2900 A, które nie dopuszcza do powierzchni Ziemi większości 
nadfioletowego promieniowania słonecznego. ^ 

Ozon w stanie ciekłym i stałym ma niebieską, indygową barwę oraz jest paramagne- ; 
tyczny. Ciekły ozon i ciekły tlen w temp. poniżej — 158°C rozdzielają się na dwie warstwy. 
Ozon ma charakter utleniacza; w większości reakcji redukuje się on do cząsteczkowego 
tlenu, jeżeli jednak reakcję tę można przeprowadzić również z tlenem cząsteczkowym, 
wówczas tlen zużywany jest całkowicie, np. 

PbS + 40 3 = PbS0 4 + 40 2 
2KJ + H a O + 0 3 = 2KOH + J 2 + 0 2 

lecz 

’ ' 3SnCl 2 + 6HC1 + 0 3 = 3SnCl 4 + 3H a O 

Ozon przyłącza się do podwójnych wiązań etylenowych w związkach organicznych; z ety¬ 
lenem reakcja przebiega w myśl równania 


H H H O—O H 

\ „ / \ / \ / 

+ 0 3 = /C x 

H H H \ / H 

O 


Otrzymany produkt jest olejem, wrzącym pod ciśnieniem 16 mm Hg w temp. 20°C; krzepnie 
on w temp. — 80°C tworząc szklistą masę. W temperaturze pokojowej wybucha, lecz 
trwały jest już w temp. 0°C. Hydrolizuje on w myśl równania 


H O—O H H H H H 

\ / \ / i i \ y 

C C + H 2 0 = H—C—O—O—C—H = C=0 + 0=C 

/ \ / \ I I / \ 

H \ / H OH OH H H 

O 


+ h 2 o 2 


Struktura ozonu. Ustalono następujące dane termochemiczne: 


20 3 — 30 2 ■ 

O + O — o 2 
O + O + O - o 3 

o + o 2 = o 3 


AH= - 68 kcal 
AH a = -118,2 kcal 
AH a = -143,6 kcal 
AH = - 25,4 kcal 


Ciepło wydzielone podczas łączenia się atomu tlenu z cząsteczką tlenu jest małe. Ozon 
w stosunku do tlenu jest zawsze nietrwały; energia wiązania O—O wynosi 3,06 eV. Widmo 
absorpcyjne i badania dyfrakcji elektronów wskazują, że cząsteczka nie ma budowy liniowej 

<^r OOO Długość wiązania O—O 

122° 1,29 A 

127 ±3° 1,26 A 

116,8 ±0,5° 


Widmo absorpcyjne 
Dane z dyfrakcji elektronów 
Badania mikrofalowe 
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a więc cząsteczka powinna mieć kształt i przybliżone wymiary jak następuje: 


O 2.24 

Wartość kąta między wiązaniami sugeruje trygonalny stan walencyjny środkowego atomu 
tlenu, a najbardziej prawdopodobna jest następująca struktura: 


+ 

O 



Możliwe jest występowanie szeregu innych form kanonicznych, a rezonans wymagający 
przemieszczania się ładunków elektrycznych wyjaśniałby silne własności absorpcyjne ozonu. 
Ozon gazowy jest diamagnetyczny, a ciekły wykazuje słabe własności paramagnetyczne, 
niezależne od temperatury. 

Jon ozonkowy, (:Ó—O—O:) - , występuje w ozonku potasowym, K0 3 . Związek ten 
w stanie zanieczyszczonym otrzymano w postaci czerwonawobrązowych kryształów 
zawierających ok. 90% K0 3 oraz nieco KO a , KOH i K0H,H 2 0. Powstaje on przez działanie 
w temp. od —15 do —10°C strumienia zozonizowanego tlenu (6—8% 0 3 ) przepływającego 
z szybkością ok, 300 cm 3 na minutę na suchy sproszkowany wodorotlenek potasowy; 
zachodzi wówczas reakcja 

3KOH + 20 3 = 2K0 3 + K0H,H 2 0 +-[o, 

W wyniku ekstrakcji amoniakiem w temp. —65°C powstaje czerwono zabarwiony roztwór, 
z którego po odparowaniu otrzymuje się opisane wyżej kryształy. Ozonek powoli rozpada 
się na nadtlenek i wolny tlen. W temp. 50—60°C rozkłada się zupełnie w ciągu 30 minut. 
Ozonek potasowy reaguje z wodą w myśl równań 

KOs + H a O - K+ + OH- + O a + OH 
20H == H 2 0 + i 0 2 

Moment magnetyczny wyrażony W magnetonach Bohra wynosi 1,67, molowe przewod¬ 
nictwo właściwe roztworu w ciekłym amoniaku w temp. — 50°C,— 34 Ą -1 ■ cm -1 , a długość 
wiązania O—O — ok. 1,38 A. Na podstawie badań rentgenograficznych stwierdzono, 
że sieci krystaliczne K0 3 i KN 3 są podobne. Jednak, z punktu widzenia teorii wiązań 
walencyjnych, nie może istnieć liniowe ułożenie trzech atomów tlenu mających łącznie 
dziewiętnaście elektronów walencyjnych. Jon ozonkowy powinien więc mieć strukturę 
odpowiadającą strukturom rodników tlenowych charakteryzujących się deficytem elektro¬ 
nowym ' 
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Cząsteczka 0 4 . Obecność cząsteczek 0 4 w tlenie dwuatomowym stwierdził G.N. Lewis j 
na podstawie badań podatności magnetycznej roztworów ciekłego tlenu w ciekłym ozonie. *! 
Potwierdzone to zostało przez innych uczonych badających widma absorpcyjne. Powietrze | 
zawiera wystarczająco dużo cząsteczek 0 4 , aby można je było wykryć metodami spektro¬ 
skopowymi. Z widm absorpcyjnych nie wynika, aby cząsteczka 0 4 utworzona była z dwóch 
cząsteczek dwuatomowych utrzymywanych siłami normalnego wiązania atomowego. 
Ciepło* tworzenia wiązania wynosi zaledwie 0,13 kcal/mol, natomiast dla struktury 

0-0 

II 

o—o 

wartość ta powinna wynosić 100,8 kcal/mol. 

Cząsteczka 0 4 utworzona jest prawdopodobnie z dwóch cząsteczek 3 270 2 połączonych 1 
przeciwnie skierowanymi spinami niesparowanych elektronów. Cząsteczka może mieć 
albo płaską konfigurację prostokątną, albo konfigurację tetragonalnego bisfenoidu. 
Cząsteczki 0 4 nie wykazują silniejszych własności utleniających niż zwykłe cząsteczki 0 2 . 
Przypuszcza się, że jedna z krystalicznych odmian tlenu stałego może zawierać cząsteczki 
0 4 o gęsto upakowanej sieci regularnej, wykonujące swobodny ruch rotacyjny. 1 

Klasa 4. Związki zawierające atom tlenu w tetraedrycznym 
stanie walencyjnym (c.d.) 

Związki zawierające dwukowalentny atom tlenu. Ten typ związków jest bardzo liczny 
i obejmuje wodę 1 ), alkohole, etery, wszystkie dwu-(czyli piro-)kwasy i ich pochodne, 
nadtlenek wodoru oraz kwasy nadtlenowe. We wszystkich tych związkach atom tlenu 
jest tetraedrycznie zhybrydyzowany, a dwa z jego tetraedrycznych orbitalów obsadzone 
są przez wolne pary elektronowe. Gdyby układ tetraedryczny nie był zniekształcony, 
wówczas wartości kątów pomiędzy wiązaniami powinny wynosić 109,5°. Rzeczywiste 
wartości tych kątów dla niektórych typowych związków podano w tabl; 21.10. 

Ze względu na wartość kąta między wiązaniami związki zawierające dwukowalentny 
atom tlenu można podzielić na trzy grupy: 

1) Wartość kąta między wiązaniami od 101,5 do 112°, prze¬ 
ciętna wartość zbliżona do 109,5°: H s O, HOC 2 H 5 , (CH 3 ) 2 0, H 2 0 2 , 
<CH 3 ) 2 0 2 , Hg 2 0, (S 2 0 7 ) 2- , (S 2 0 8 ) 2 “. 

2) Wartość kąta między wiązaniami od 117 do 124°: ozon i nie¬ 
które związki aromatyczne, np. eter dwufenylowy. 

3) Wartość* kąta między wiązaniami od 61,6 do 96°: tlenek 
etylenu i jego pochodne. W tym przypadku wartość kąta między wiązaniami zależy 
od geometrii cząsteczek. Podobne przyczyny decydują o wartości kąta COB w pochodnej 
glicerynowej kwasu borowego (patrz str. 564)' i o wartości kątów między wiązaniami 
w licznych związkach chelatowych. 

Etery, alkohole * nadtlenek wodoru 

Własności atomu tlenu w eterze metylowym, (CH 3 ) 2 0, są typowe dla atomu tlenu j 
tworzącego dwa wiązania cr. Wiązania te są^trudne do rozerwania i dlatego etery są bierne 

x ) Wodę pmówiono na str. 425. ; 
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Tablica 21.10 

Charakterystyka budowy cząsteczek niektórych związków zawierających dwukowalentny atom tlenu 


Związek 

Wartość 

Metoda badania*) 

Długość wiązania 



kąta 

o-x, A. 

Tlenek, etylenu, CH 2 

61,6° 

M.W. 

1,44 

, . : 

> 

■ 








/ CH \ 




Tlenek trójmetylenu, 

ch 2 o 

94,5° 

, E.D. 

— 


X 'ch 2 / 




Tlenek dwUmetyleno- 

CH, 




rtęci (TI), 

Hg \ )° 
ch/ 

96° 

rentgenografia 

— 

Dwufluorek tlenu, F a O 

102° 

Sp. i E.D. 

f 1,36 ± 0,10 


. 


i 

1 1,41 ±0,05 

Deuterowodorek tlenu, HDO v • 

104° 

Sp. 

1,01 

Woda, H a O 


I 

oo 

o 

Sp. 

0,955 

Eter etylowy, (C 2 H 5 ) a O 

108° 

E.D. 

1,43 

Tlenek rtęci®, Hg a O 


109,8° 

rentgenografia i N.D. 

■—■ 

Podtlenek chloru, Cl a O 

111° 

E.D. 

f 1,71 ± 0,02 





\ 1,68 ± 0,03 

Eter metylowy, (CH 3 ) 2 0 

110° 

D.M. 

1,43 

p-Dwumetoksybenzen, 

CH 3 OC 6 H 4 OCH 3 

121° 

rentgenografia 

1,36 

Eter p : bromofenylowy, (BrC 6 H 4 ) 2 0 

123° 

rentgenografia 

1,28 

Eter fenylowy, (C 6 H 5 ) 2 0 

124° 

D.M. 

— 

Nadtlenek wodoru, H 2 O a 

101,5° 


0,97 

Ozon, 0 3 


117° 

1 (patrz str. 909) 

i _ 


*) Znaczenie skrótów: 

M. W.’—spektroskopia mikrofalowa, 

E.D. —dyfrakcja elektronów, 

Sp. —spektroskopia w podczerwieni, 

N. D. —dyfrakcja neutronów, 

D.M. —z momentu dipolowego. 

chemicznie w porównaniu z wieloma związkami organicznymi. Atom tlenu oddaje jednak 
dość łatwo jedną z wolnych par elektronowych innej cząsteczce, o ile zawiera ona atom, 
który może stać się akceptorem. Takimi cząsteczkami o własnościach akceptorowych są 
trójhalogenki boru, glinu i galu oraz trójmetylogal. Chociaż atom tlenu może być również 
. czterokowalentny, to jednak cząsteczka eteru bardzo rzadko oddaje więcej niż jedną parę 
elektronową. (Eter etylowy oddaje dwie pary elektronowe etylodwuchloroborowi w jego 
eteracie, por. str. 921). 

Woda i alkohole są bardziej aktywne chemicznie niż etery. Spowodowane to jest pod¬ 
stawieniem grup alkilowych przez atomy wodoru, które mogą być z kolei zastępowane 
przez metale. Obecność atomu wodoru umożliwia następujące przemiany: 

H a O + H a O - (H 3 Q)+ + (OH)-* 

C 2 H 5 OH + C 2 H 5 OH = [(C 2 H 5 ) 2 OH] + ± (OH)- 

Dwufluorek tlenu, F 2 0, opisany na str. 1042 jest związkiem egzotermicznym (tworzenie 
F 2 0 jest reakcją egzotermiczną). Metale spalają się w nim jaskrawym płomieniem; F a O 

58 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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podczas ogrzewania z niemetalami wybucha. Tlenki innych halogenów są tym mniej 
trwałe, im wyższy jest ciężar atomowy halogenu. 

Aniony pirokwasów zawierają atom tlenu połączony wiązaniami a z dwoma atomami 
innego elektroujemnego pierwiastka, którym zwykle jest krzem, fosfor lub siarka. Oto 
przykłady takich anionów: 

Jon pirokrzemianowy (0 3 Si—O—Si0 3 ) 6 ~ 

Jon pirofosforanowy (O a P—O—PO a ) 2 ~ 

Jon pirofosforynowy (0 2 P—O—P0 2 ) 1- 
Jon pirosiarczanowy (O s S—O—S0 3 ) 2 “ 

Jon pirosiarczynowy (O a S—O—S0 2 ) 2 ~ 

Własności centralnego atomu tlenu zostały poznane w bardzo małym stopniu. Przy¬ 
puszczalnie jest on bierny chemicznie. 

Nadtlenek wodoru, H 2 0 2 , krzepnie w temp. —1,7°C, a jego temperatura wrzenia pod 
ciśnieniem 26 mm Hg wynosi 69,2°C, a pod ciśnieniem 68 mm Hg — 84°C. Określona 
przez ekstrapolację temperatura wrzenia pod normalnym ciśnieniem wynosi 150°C, lecz 
nadtlenek wodoru rozkłada się wybuchowo już w temp. 144°C. 

Ciepło dysocjacji reakcji 

H 2 0 2 ( C ) = H a O(c) + ~~0 2 (g) 

wynosi AH = —23,45 kcal. 

Stała dielektryczna w temp. 0°C jest równa 89,2; moment dipolowy — 2,13 D. 

Wodny roztwór nadtlenku wodoru otrzymuje się w wyniku działania kwasu na nad¬ 
tlenek barowy lub sodowy, albo przez hydrolizę kwasu nadtlenodwusiarkowego, zacho¬ 
dzącą w myśl równania 

H 2 S 2 O s + 2 H a O - 2H 2 S0 4 + H 2 0 2 

Przez odparowanie roztworu wodnego, a następnie destylację próżniową można otrzy¬ 
mać 99%-owy nadtlenek wodoru. W wyniku oziębiania tego stężonego roztworu powstaje 
krystaliczny nadtlenek wodoru. 

Nadtlenek wodoru miesza się z wodą w każdym stosunku i dość łatwo rozpuszcza się 
w eterze. Zarówno w stanie czystym, jak i w roztworze wodnym nadtlenek wodoru ulega 
rozkładowi dając wodę i tlen. Rozkład ten przyśpieszają chropowate powierzchnie naczyń 
lub subtelnie rozdrobnione metale. Wodny roztwór można stabilizować dodatkiem kwasów, 
acetanilidu, gliceryny i wielu innych związków organicznych. 

Czysty nadtlenek wodoru zabarwia na czerwono niebieski papierek lakmusowy 
(K = 0,5 \10~ 12 ), lecz rozcieńczony roztwór wodny jest obojętny. Stężone roztwory nad- ; J 
tlenku wodoru reagują z wodorotlenkiem barowym i wydzielają dwutlenek węgla z węgla- • 
nu sodowego. 

W roztworach kwaśnych i zasadowych nadtlenek wodoru może wykazywać zarówno | 
własności utleniające, jak i redukujące. Poniżej podano równania ogólne dla tych czterech 
przypadków; e oznacza elektron. 

A. Nadtlenek wodoru w roztworze zasadowym 

1) jako środek redukujący 

20H- + H 2 0 2 = 2H 2 0 + O a + 2e 

2) jako środek utleniający 

20H- + H 2 0 2 + 2e = 2H a O + 20 2 " 
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B. Nadtlenek wodoru w roztworze kwaśnym 

3) jako środek redukujący 

H 2 0 2 = O a + 2H+ + 2e 

4) jako środek utleniający 

2H+ + H 2 0 2 + 2e - 2H a O 

Przykłady reakcji nadtlenku wodoru wykazującego własności redukujące i utleniające 
podano poniżej, w tej samej kolejności jak równania ogólne. 

A. 1) Reakcje, w których nadtlenek wodoru w roztworze alkalicznym 
wykazuje własności redukujące 

2Fe(CN)g~ + H 2 0 2 + 20H~ = 2Fe(C N)|“ + 2H s O + 0 2 


2Fe 3+ + H 2 O a '+ 20H“ = 2Fe 2 + + 2H a O + O a 

2Ag+ + H 2 0 2 + 20H~ - 2Ag + 2H a O -f, 0 2 i) 

2Au 3+ + 3H 2 0 2 + 60H- = 2Au + 6H a O + 30 a *) 

NaOCl + H 2 0 2 = NaCl + H a O + 0 2 3) 

kjo 4 + h 2 o 2 = kjo 3 + h 2 o + o 2 4 ) 


A. 2) Reakcja, w której nadtlenek wodoru w roztworze alkalicznym 
wykazuje własności utleniające 

Mn 2 ’ 1 ' + H 2 0 2 + 20H- = Mn 4 + + 2H a O + 20 2 ~ 

B. 3) Reakcje, w których nadtlenek wodoru w roztworze kwaśnym wyka¬ 
zu je własności redukujące 

MnO, + 2“H 2 0 2 + 3H+ - Mn 2 + + 4H a O + 2^0, 

2Ce 4+ + H 2 O a = 2Ce 3+ + 0 2 + 2H+ 

B. 4) Reakcje, w których nadtlenek wodoru w roztworze kwaśnym wyka¬ 
zuje własności utleniające 

2Fe(CN) 4 - + H 2 0 2 + 2H+ = 2Fe(CN) 3 " + 2H a O 
2Fe 2+ -f H 2 0 2 + 2H+ = 2Fe 3 + + 2H a O 
SO 2 - + O 2 - 4- 2H+ + H 2 0 2 = SO 2 - + 2H a O 

h 2 o 

2NH 2 OH + 6H 2 0 2 = 2HN0 3 + 8H a O 
Cr 2 0|- + 4H 2 0 2 + 2H + - 2CrO s + 5H a O 

Obserwuje się, że w wielu reakcjach nadtlenek wodoru występuje jako środek redu¬ 
kujący. Jeżeli tylko wydziela się tlen, jak w reakcjach z jonem cerowym, nadmanganiano- 

*) Jon Ag + obecny w Ag 2 0. v , 

2 ) Jon Au 3+ obecny w KAuC1 4 . 

3 ) Zakładając hydrolizę podchlorynu sodowego, równanie można zapisać następująco: 

OH- + HCIO + H 2 0 2 = Cl" + 2H a O -f O a 

4 ) Zakładając hydrolizę nadjodanu potasowego, równanie można zapisać następująco: 

OH— -f HJ0 4 -f- H 2 0 2 — J0 3 -f 2H 2 0 0 2 


|j58* 
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wym lub podchlorynowym, wówczas nadtlenek wodoru działa jako środek redukujący. 
Dzięki zastosowaniu „znaczonego”, ciężkiego izotopu tlenu ustalono, że w reakcjach 
tych biorą udział atomy pochodzące z nadtlenku wodoru. Jest to zgodne z równaniem 
A. 1) i B 3). 

Jeśli między nadtlenkiem wodoru a drugim reagentem mogą zachodzić obie reakcje, 
wówczas ma miejsce ta reakcja, która daje maksymalne zmniejszenie energii układu jako 
całości. Natura substancji reagującej z nadtlenkiem wodoru, trwałość produktów końco¬ 
wych oraz stężenie, pH i temperatura roztworu, w którym zachodzi reakcja, określają 
jej kierunek. 

Budowę nadtlenku wodoru przedstawiono na rys. 21.1. Długość wiązania O—O wynosi 
1,49 A. Wiązania O— H leżą w dwóch płaszczyznach przecinających się pod kątem 
Określone doświadczalnie wartości kątów podano w tabl. 21.11. Kąt między wiązaniami 
O—O—H wynosi 102°. 

Obliczona na podstawie danych doświadczalnych bariera energetyczna wewnątrz- 
cząsteczkowego ruchu obrotowego wynosi 6—18 kcal/mol. 

Z punktu, widzenia teorii orbitalów molekularnych między każdym atomem tlenu 
i jednym atomem wodoru może utworzyć się jedno wiązanie or przez połączenie orbitalu 

$ atomu wodoru z orbitalem p atomu tlenu, który na sche- 

r —-- —i macie orbitalowym przedstawionym na str. 903 użyty był do 

J ?/ utworzenia anty wiążącego orbitalu molekularnego. Struktu- 

&/l_ Q / / ra molekularna cząsteczki nadtlenku wodoru zawierałaby 

O/* więc jedno wiązanie or i dwa wiązania it łączące dwa atomy 

- —*———S tlenu oraz dwa wiązania or między atomami tlenu i atoma- 

Rys. 21.1. Budowa nadtlenku mi wodoru. Stąd, ponieważ jedno z dwóch wiązań H—0 
wodoru, H 2 0 2 utworzone jest z orbitalu p x , a drugie z orbitalu p y , kąt 

dwuścienny cząsteczki powinien mieć wartość ok. 90°. 
Wyznaczona doświadczalnie wartość tego kąta jest jednak większa niż 90° (patrz tabl. 
21 . 11 ). 

Tablica 21.11 


Kąt dwuścienny w nadtlenku wodoru 


Substancja 

Metoda oznaczania 

Wartość 
kąta # 

(NH 5 ) 2 C0H 2 0 2 

badania krystalograficzne 

106±2° 

Stały H 2 0 2 w temp. 

—20°C 

badania rentgenograficzne 

94±1,5° 

h 2 o 2 

badania spektroskopowe 

80±20° 

f 5 s-o-o-sf 3 

badania dyfrakcji elektronów 

107±5° 

■ - 

Średnia z wartości skrajnych 

97° 


Efektywny ładunek elektronowy dwóch wiązań OH ma prawie tę samą wartość i prawie 
ten sam rozkład jak ładunek elektronowy obsadzonego orbitalu antywiążącego w jonie 
O—O w sieci krystalicznej Ba0 2 . Można stąd wnosić, że długość wiązania w jonach 
i w strukturze kowalentnej powińna być w przybliżeniu jednakowa. Potwierdzają to dane 
doświadczalne. Jeśli założyć, że chmury elektronowe dwóch wiązań or (OH) znoszą efekt 
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wiążący dwóch orbitalów wiążących, wówczas rzeczywistym wiązaniem między dwoma 
atomami tlenu jest jedno wiązanie cr. Energia wiązania O—O wynosi 35 kcal/mol. 

Istnienie bariery energetycznej wewnątrzcząsteczkowego ruchu obrotowego teoria 
orbitalów molekularnych tłumaczy obecnością wiązań n i n*. 

Zgodnie z teorią wiązań walencyjnych nadtlenek wodoru powinien mieć strukturę 


H 



w której każdy atom tlenu jest tetraedrycznie zhybrydyzowany i tworzy dwa wiązania o*. 
Wartość kąta dwuściennego nie jest wyznaczona orientacją wiązań, lecz wzajemnym 
oddziaływaniem chmur elektronowych orbitalów niewiążących. Z obliczenia energii tego 
wzajemnego oddziaływania wynika, że kąt dwuścienny ma wartość ok. 100°. 

Pochodne alkilowe nadtlenku wodoru. Znane są dwa związki C 2 H 6 OOH i (C 2 H 5 ) 2 0 2 . 
Nadtlenek etylu jest bezbarwną cieczą o tw. 63°C, otrzymaną przez ogrzewanie nadtlenku 
wodoru z siarczanem etylu w obecności wodorotlenku metalu alkalicznego. Redukcja 
nadtlenku etylu cynkiem i kwasem octowym do alkoholu etylowego potwierdza dwu- 
wodorotlenową strukturę nadtlenku wodoru. Związek F 5 S—O—O—S F 5 opisano na str. 964. 


Kwasy nadtlenowe 

Kwasy nadtlenowe teoretycznie uważać można za produkty działania kwasów na nad¬ 
tlenek wodoru w myśl równania 


o—s-i OH -f H :OOH - O—S—O—O—H 


kwas nadtleno(jedno)siarkowy 
(kwas Caro) 


Reakcję można kontynuować 


O—S—0^0—H -|- HO—S—O - O—S—O—O—S—O 

I . I i I 

OH OH OH OH 

kwas nadtlenodwusiarkowy 

Przebieg reakcji jest analogiczny do reakcji tworzenia wodorosiarczanu etylu z alkoholu 
i kwasu siarkowego 

H O HO 


-0;H + HO 


-S—O = CHo—C—O—S—O 


H OH 


Na podstawie tej analogii kwasy nadtlenowe uważać można za estry .nadtlenku wodoru. 

Obecna nomenklatura nadkwasów nie została jeszcze ostatecznie ustalona. W starszej 
literaturze przedrostek nad- stosowano zarówno dla kwasu nadchlorowego 
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HC10 4 , jak i dla kwasu nadsiarkowe go, H 2 S 2 0 8 . Dwuznaczność tę usunięto 
mywając przedrostka n a d 11 e n o 1 ) dla kwasu wywodzącego się od nadtlenku wodoru. 
Nadal pozostają jednak pewne niejasności, ponieważ nazwa kwas nadtlenodwusiarkowy 
jest jedyną możliwą dla określenia dwóch kwasów 

O o o o 

I ! I I 

O—S—O—O—S—O i O—S—O—S—O 

I I ; I I 

OH OH OH O—O—H 

Nie próbowano usystematyzować tej nomenklatury, dlatego przy jakichkolwiek rozwa¬ 
żaniach należy dokładnie określić, jakiego kwasu rozważania te dotyczą. 

Jedynie pierwiastki o dość silnie elektroujemnym charakterze tworzą kwasy oraz sole 
nadtlenowe. Rozkład pierwiastków w układzie okresowym tworzących kwasy nadtlenowe 
jest dość nieregularny (tabl. 21.12) i pożądane są dalsze badania na tym polu, np. jest 
bardzo interesujące stwierdzić, czy na pewno pierwiastki okresów 4, 5 i 6 grup IVG, YG 
i VI G rzeczywiście nie tworzą kwasów nadtlenowych. 


Tablica 21.12 

Rozmieszczenie w układzie okresowym pierwiastków tworzących kwasy 

nadtlenowe 



Grupa HI 

Grupa IV 

Grupa V 

Grupa VI 

Okres 2 

(B) 

(C) 

N 


3 



P 

s 

4 


Ti 

V 

Cr 

5' 


Zr 

Nb 

Mo 

6 

Ce 

Hf 

Ta 

W 



Th 




Borany i węglany metali alkalicznych pod wpływem działania nadtlenku wodoru dają 
sole zawierające dodatkowo jeden atom tlenu więcej, lecz nie ustalono, czy atom ten wystę¬ 
puje w soli nadtlenowej, czy też jako krystalizacyjny nadtlenek wodoru 2 ). 

Z innych pierwiastków drugiego i trzeciego okresu azot, fosfor i siarka (w najwyższych 
stopniach utlenienia) tworzą kwasy nadtlenowe, a jeżeli kwasów nie można wydzielić, 
dają wówczas sole potasowe. Wszystkie te pierwiastki z wyjątkiem azotu tworzą zarówno 
nadtleno(jedno)kwasy, jak i nadtlenodwukwasy, które zdają się mieć struktury analo¬ 
giczne do struktur kwasów nadtlenosiarkowych. Kwasy nadtlenowe tworzą również 
wodorotlenki cerawy i cerowy, kwas tytanowy, kwas cyrkonowy i kwas hafnowy. 

Jest mało prawdopodobne, aby istniały przyczyny strukturalne nie pozwalające na 
utworzenie kwasu nadtlenowego z nadtlenku wodoru i odpowiedniego kwasu. Nadtleno- 


*) E. de Barry Burnett, C. L. W i 1 s o n, Inorganic Chemistry, str. 44. 

2 ) Widma magnetycznego rezonansu jądrowego w temp. 90°K wskazują, że krystaliczne nad¬ 
borany metali alkalicznych są prawdziwymi nadboranami, natomiast nadwęglan sodowy ma struk¬ 
turę 2 Na a C 03 , 3 H 2 0 2 . T. M. Connor i R. E. Richard s, J. Chem. Soc., 1958, 289. 
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węglan potasowy, KHC 2 0 6 , mógłby być uważany za kwas nadtlenowy 
kwasu dwuwęglowego 

KO O—O—H 


"O-O—C 


/ 

\ 


pochodzący od 


O O 


a kwas dwusiarkowy i dwufosforowy tworzyłby również odpowiednie związki. 

We wszystkich dotychczas omawianych kwasach nadtlenowych atomy tlenu w grupie 
—O—O— są dwukowalentne lub występują w tym samym stopniu utlenienia, jak w kwa¬ 
sach tlenowych (por. str. 897). Wszystkie grupy OH pochodzące zarówno od wyjściowego 
kwasu tlenowego, jak i od nadtlenku wodoru są grupami kwasowymi. 


Tablica 21.13 

Kwasy nadtlenowe pierwiastków o małej liczbie atomowej 


Kwas 

\ 

Wzór 

Charakterystyka 

ogólna 

Strona 

Kwas nadborowy 


znany tylko w postaci 
soli NaB0 2 ,3H 2 0,H 2 0 2 


Kwas nadtleno (jedno)wę- 
glowy 

yO -OH 

^OH 

znany tylko w postaci 
soli metali alkalicznych 


Kwas nadtleno (jedno)azo- 
tawy 

O—N-O-OH 

znany w roztworze 

772 

Kwas nadtleno (jedno)azo- 
towy 

O n 

\ 

N-O-OH 

HO^ 

krystaliczny 

777 

Kwas nadtleno(jedno)fos- 
forowy 

HO O—OH 

/ P \^ 

HO X O 

znany tylko w roztworze 

831 S 

Kwas nadtleno (jedno)siar- 
kowy 

HO O-OH 

\/ 
nd / \nd 

O o 

krystaliczne ciało stałe, 
tt. 45°C 

966 

Kwas nadtlenodwuwęglowy 

..o 

\ /■ 

/C-o-o-c x 

HO OH 



Kwas nadtlenodwufosforowy 

O O 

| nd | nd 

HO -P—O - O -P—OH 

1 1 

OH OH 

znany w postaci soli 
potasowej 

831 


O O 



Kwas nadtlenodwusiarkowy 

|nd | nd 

HO—S—O—O—S—OH 

, | nd | nd 

O o 

krystaliczne ciało stałe 

967 
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Tablica 21.14 

Kwasy nadtlenowe tworzone przez metale ziem rzadkich i metale przejściowe 


Kwas 

Wzór . 

Charakterystyka 

ogólna 

Strona 

Grupa III. Metale 
ziem rzadkich 




Kwas nadtleno(jedno)cerawy 

HO 

\>-0-OH 

HO 






Kwas nadtleno (jedno)cerowy 

HO 

\ 

HO—Ce-O-OH 

HO 

(HO) 3 Ti—O—OH 



Grupa IVP 

Kwas nadtleno (jedno)tytano- 

żółte krystaliczne 

1097 

wy 


ciało stale 


Kwas nadtleno (jedno)cyrko- 

(HO) 3 Zr—O—OH 

galaretowaty 


nowy 

Kwas nadtleno (jedno)hafnowy 

(HO) 3 Hf — O—OH 

' 

galaretowaty 


Kwas nądtlenotorowy 

Th 2 0 7 ,4H 2 0 



Grupa VP 




Kwas nadtlenowanadowy 

H 4 V 2 O n 



Kwas nadtlenoniobowy 

K 3 NbO e 

znane tylko w postaci soli 


Kwas nadtlenotantalowy 

K 3 Ta0 8 

metali alkalicznych 


Grupa VI P 

Czerwony kwas nadtlenochro- 

(K 3 CrO s ) n 

znany tylko w postaci 

1133 

mowy 

Niebieski kwas nadtlenochro- 

K 2 Cr 2 0 12 

czerwonych soli metali al¬ 
kalicznych i 

znany tylko w postaci nie¬ 

1133 

mowy 


bieskich soli metali alka¬ 
licznych 


Kwas nadtlenomołibdenowy 

HOOM0O 2 OH 

żółte krystaliczne ciało 

1142 

■ 


stałe 


Kwas nadtlenomołibdenowy 

H 2 MoO s 

znany tylko w postaci 

1142 

Kwas nadtlenowolframówy 

h 2 w 2 o x1 

czerwonej soli K 2 Mo0 8 
i Zn(NH 3 ) 4 MoO s 

żółte ciało stałe 



Pierwiastki przejściowe grupy VI: chrom, molibden i wolfram, tworzą albo kwasy 
nadtlenowe, albo odpowiednie sole nadtlenowe. Na podstawie dostępnych danych doświad¬ 
czalnych należy stwierdzić, że struktury tych związków są inne niż struktury dotychczas 
omawiane. Prawdopodobnie związki te mają budowę szczególną, charakterystyczną dla 
związków zawierających chrom w wysokim stopniu utlenienia 

(CH 3 ) 2 0,Cr0 5 , (H 3 N) 3 Cr0 4 , [K+] 3 [(NC) 3 Cr0 4 ] 3 ~ 





którą ma również czerwony jon nadtlenochromianowy w soli potasowej, K 3 Cr0 8 , i nie¬ 
bieski jon nadtlenochromianowy również w soli potasowej, K 2 Cr 2 O la . Związki te omówio¬ 
no na str. 1133. 


Klasa 4. Związki zawierające atom tlenu w tetraedryeznym 
stanie walencyjnym (e.d.) 


Związki zawierające trójkowalentny atom tlenu. Ten typ związków obejmuje jon hydro- 
nowy, [H s O] + , i jon trójchlorortęciowooksoniowy [(HgCl) 3 0] + . Istnieją dowody, że jon 
[OH 3 ] + ma potrójną oś symetrii, a wartość kąta między wiązaniami zbliżona jest do war¬ 
tości tetraedrycznej. Chlorek* trójchlorortęciowooksoniowy ma strukturę piramidy 



Trójkowalentny atom tlenu wchodzi również w skład licznych związków komplekso¬ 
wych zawierających wodę jako ligand (grupę skoordynowaną), np. (Be,4H a O) 2+ oraz pro¬ 
dukty addycji donorów takich jak eter etylowy z akceptorami typu trójmetyloboru, 
(C 2 H 5 ) 2 0 t-*B (CH 3 ) 3 . 

Związki zawierające czterokowalentny atom tlenu. W związkach tych atom tlenu ma 
lk. 4 podobnie zresztą, jak atom azotu w jonie amonowym lub atom węgla w metanie. 
Ten typ związków obejmuje chelatowe związki kompleksowe utworzone przez działanie 
jednozasadowych kwasów organicznych na wodorotlenek lub węglan benzylu, kilka związ¬ 
ków donorowoakceptorowych, w których atom tlenu w cząsteczce eteru oddaje obie 
wolne pary elektronowe, jak np. w bardzo nietrwałym (tt. poniżej 0°C) kompleksie eteru 
etylowego z etylodwuchloroborem 

Cl 



oraz tlenki o strukturze typu wurcytu lub blendy cynkowej, takie jak BeO i ZnO. 

Zasadowy octan berylu, Be 4 0(CH 3 C00) 6 , oraz związki podobne. Zasadowy octan 
berylu jest typowym przykładem struktury, w której centralny atom połączony jest z czte¬ 
rema atomami metalu dwuwartościowego, a te z kolei połączone są z sześcioma rodnikami 
kwasu organicznego. Budowę taką można uważać za tetraedryczny kompleks chelatowy 
tlenu. Strukturę zasadowego octanu berylu określono na podstawie analizy rentgenogra- 
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ficznej. Stwierdzono, że centralnie położony atom tlenu otoczony jest tetraedrycznie 
przez cztery atomy berylu, a grupy octanowe ułożone są wzdłuż sześciu krawędzi utworzo¬ 
nego tetraedru. W takim układzie każdy atom berylu jest tetraedrycznie otoczony czterema 
atomami tlenu: jednym centralnym i trzema z grup octanowych. Wszystkie atomy w cząste¬ 
czce (z wyjątkiem atomów wodoru) osiągają oktet elektronowy, a centralny atom tlenu 
i wszystkie atomy berylu tworzą cztery tetraedryczne wiązania kowalentne (rys. 21.2). 
Aby uzyskać prawidłowe rozmieszczenie elektronów walencyjnych, centralny atom tlenu 
musi być obdarzony ładunkiem formalnym 2 + , a każdy z czterech atomów berylu ładun¬ 
kiem formalnym 2 - . Ponieważ nie ma powodów uważać, że funkcje atomów tlenu w most¬ 
kach różnią się w jakiś sposób, należy więc przyjąć, że układ taki znajduje się w rezonansie. 



Be 



CH 3 

Rys. 21.2. Budowa Be 4 0(CH 3 C00) 6 


Zestawienie zasadowych soli berylowych niektórych kwasów organicznych podano 
w tabl. 21.15. Pochodne te są związkami krystalicznymi odpornymi na działanie ciepła 
i rozpuszczają się w rozpuszczalnikach nie będących donorami elektronów. Zarów¬ 
no w stanie gazowym, jak i roztworze występują w postaci pojedynczych cząsteczek. 

Zasadowy octan berylu otrzymuje się w wyniku działania kwasu octowego na wodoro¬ 
tlenek lub węglan berylu oraz przez działanie benzenowego roztworu kwasu octowego 
na chlorek berylu w obecności bardzo małych ilości wody. Z roztworu w chloroformie 
krystalizuje on w postaci tetraedrycznej. W stanie gazowym, w benzenie i w kwasie octo¬ 
wym występuje on w postaci pojedynczych cząsteczek. Nierozpuszczalny w zimnej wodzie, 
rozpuszcza się on w gorącej. Pod wpływem działania wrzącej wody lub rozcieńczonych 


Tablica 21.15 

Związki kompleksowe berylu z niektórymi kwasami organicznymi, Be 4 O(RĆOO) 0 


Rodnik kwasowy 

i ■ 

Temp. topnienia związku, °C 

Temp. wrzenia związku, °C 

Mrówczan 


(sublimuje) 

Octan 

285 

330 

Propionian 

134 

340 

j w-Maślan 

26 

239 (19 mm Hg) 

Benzoesan 

317 
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kwasów hydrolizuje. Nie rozpuszcza się w alkoholu ani w eterze, natomiast rozpuszcza 
się w innych rozpuszczalnikach organicznych. 

Również cynk tworzy zasadowy octan, Zn 4 0(CH 3 C02) 6 , który ma tę samą budowę 
jak analogiczny związek berylu. Otrzymuje się go w wyniku destylacji octanu cynkowego 
w wysokiej próżni. Jest on substancją krystaliczną o tt. 249—250°C. Pod wpływem działania 
wody lub alkoholu ulega on natychmiastowej hydrolizie. Wydzielono również benzoilo- 
pirogronian cynkowy (podobny do analogicznego związku berylowego). Nie są znane 
podobne związki magnezu, lecz stwierdzono istnienie odpowiednich pochodnych rodnika 
cyrkonylowego. 

SIARKA 

W temperaturze pokojowej siarka jest żółtym ciałem stałym; występuje ona w wielu 
odmianach alotropowych. W warunkach normalnych trwałą odmianą krystaliczną jest 
siarka rombowa o tt. 112,8°C. W temp. 95,6°C ulega ona przemianie w siarkę jednoskośną 
o tt. 119,25°C. Ciekła siarka wrze w temp. 444,6°C. Pozostałe monotropowe odmiany 
siarki krystalicznej otrzymuje się podczas kontrolowanego oziębiania siarki, Istnieje rów¬ 
nież dobrze znana siarka plastyczna, która zawiera pewną ilość siarki nierozpuszczalnej 
w dwusiarczku węgla. Wszystkie odmiany siarki nie rozpuszczają się w wodzie; odmiany 
krystaliczne rozpuszczają się w dwusiarczku węgla, dwuchlorku siarki oraz w terpen¬ 
tynie i gorącym benzenie. 

Stwierdzono, że cząsteczka odpowiadająca swym składem wzorowi S 8 x ) jest jednostką 
strukturalną zarówno rombowej, jak i jednoskośnej odmiany krystalicznej. Jest ona rów¬ 
nież jednostką strukturalną siarki ciekłej, siarki gazowej w temp: poniżej 800°C oraz 
siarki rozpuszczonej w 29 biernych chemicznie rozpuszczalnikach w zakresie temperatur 
od —75°C (S 2 C1 2 ) do 277°C (antrachinon). Struktura cząsteczki S 8 odpowiada powygina¬ 
nemu pierścieniowi ośmioczłonowemu. W kryształach 1 2 ) rombowych długość wiązania 
S—S wynosi 2,12 A, a kąt między wiązaniami — 105°C. Komórka sieci siarki rombowej 
składa się z szesnastu takich cząsteczek. W stanie pary w temp. powyżej 800°C cząsteczki 
S 8 dysocjują do cząsteczek S 2 , a te z kolei, w temp. powyżej 2000°C rozpadają się na poje¬ 
dyncze atomy.' Siarka plastyczna ma strukturę włóknistą. Prawdopodobnie składa się 
ona z łańcuchów cząsteczkowych utworzonych przez rozerwanie pierścieni cząsteczek 
S 8 i ponowne połączenie się segmentów. Budowa nierozpuszczalnej w dwusiarczku węgla 
odmiany siarki nie jest znana. W zasadzie jednak nie wiadomo, czy odmiana ta rzeczy¬ 
wiście nie rozpuszcza się w dwusiarczku węgla (w tym przypadku byłaby .to odmiana 
najbardziej trwała), czy też szybkość rozpuszczania jest niezmiernie mała. 

Siarka jest pierwiastkiem aktywnym chemicznie; łączy się bezpośrednio ze wszystkimi 
pierwiastkami z wyjątkiem azotu, telluru, jodu, złota, platyny i irydu. Łatwo reaguje 
z wodorem, tlenem, fluorem, chlorem i bromem. W wysokich temperaturach łączy się 
z niemetalami: C, Si, P, As i Sb. W normalnej temperaturze reaguje z Li, Na, K, Cu, Ag, 
Hg, Be, Ca, Sr, Al, In, Tl, Ge, Sn, Pb i Bi; po ogrzaniu reakcja przebiega łatwiej. Metale 
przejściowe, np. Cr, W, U, Fe, Co, Ni, nawet w wysokich temperaturach reagują trudno. 

1 ) Patrz również-Ś 7 NH, str. 974. 

2 ) W siarce ciekłej każdy atom siarki odległy jest od najbliższych sąsiadów o 2,05 A. Długość wiązania 
S—S w siarce gazowej, nieco powyżej temperatury wrzenia wynosi 2,07 A. 
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Siarka ulega działaniu kwasów utleniających w myśl następujących równań: 

S + 2H 2 S0 4 = 3SO a + 2H 2 0 
S + 6 HNO 3 = H 2 S0 4 + 6 NO a + 2H a O 

Rozpuszcza się ona w roztworach wodorotlenków metali alkalicznych tworząc mieszaninę 
siarczku i siarczynu 

3S + 6 KOH = 2K 2 S + K 2 S0 3 + 3H a O 

Rozpuszczając się w roztworach siarczków metąli alkalicznych tworzy wielosiarczki* 
a rozpuszczona w roztworze siarczynu sodowego daje tiosiarczan sodowy. 


ZWIĄZKI SIARKI 

Konfigurację elektronową powłoki walencyjnej (n = 3) atomu siarki w stanie pod¬ 
stawowym można przedstawić następująco 

3,s 3 p 3 p 3 p 3d 3d 3 gL_ .3 d 3 d 

U U T t 

W chemii siarki nie ma dowodów występowania biernych elektronów 3s. Stwierdzono*, 
że bierna para elektronowa występuje w niektórych anionach kompleksowych 
selenu, telluru i polonu, lecz brak jakichkolwiek podstaw sugerujących jej obecność w ja¬ 
kimkolwiek związku siarki. 

Atom siarki może przyjąć dwa elektrony tworząc jon S 2_ , który jest trwały w obecności 
jonów metali alkalicznych lub metali ziem alkalicznych. Siarczki metali mniej elektro- 
dodatnich mają charakter kowalentny i tworzą nierozpuszczalne cząsteczki olbrzymy, 
w których atomy siarki są oktaedrycznie lub tetraedrycznie zhybrydyzowane. 

Interesujące są związki zawierające dygonalnie lub trygonalnie zhybrydyzowane atomy 
siarki, ponieważ wzory cząsteczkowe wielu z nich odpowiadają związkom tlenowym, 
w których atom tlenu tworzy wiązania np , np. dwusiarczek węgla, CS 2 , odpowiadający 
dwutlenkowi węgla (patrz str. 667). Nie ulega jednak wątpliwości, że atom siarki dość 
trudno tworzy wiązania np . Nie istnieją związki siarki będące analogami tlenków azotu, 
z których wszystkie zawierają wiązania np (patrz tablica 19.5); siarczki azotu są natomiast 
analogami tlenków fosforu, arsenu, antymonu i bizmutu (por. str. 970). Cząsteczka siarki 
S 8 nie zawiera wiązań podwójnych, lecz ma strukturę powyginanego pierścienia ośmio- 
członowego. Pomimo to atom siarki w wyższych stanach walencyjnych dość często tworzy 
wiązania nd i dlatego możliwe, że atom siarki w dygonalnym lub trygonalnym stanie 
walencyjnym również uruchamia wiązania nd. Strukturę cząsteczki dwusiarczku węgla 
można byłoby więc przedstawić w postaci następujących form kanonicznych: 




+ nd ~~ 

s^c-s 


— nd + 

s-c^s 


Wykorzystanie orbitalów d w atomie siarki wymaga przesunięcia elektronów z obsadzo¬ 
nych przez nie w stanie podstawowym orbitalów p. Aby powstała np. forma kanoniczna 
~ .+ ' + • . — 

S—C-~j-S, atom siarki S (z którego elektrony zostały przeniesione do atomu siarki S) przed 

dygonalnym zhybrydyzowaniem powinien mieć następującą konfigurację elektronową 
powłoki walencyjnej: 


\3s 

Lu 


p p d - d 1 + 

T U 
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Cząsteczki dwutlenku i trójtlenku siarki, mające płaską strukturę kątową o kącie OSO 
wynoszącym 120 ± 5°, prawdopodobnie również zawierają wiązania nd łączące trygo- 
nalnie zhybrydyzowany atom siarki z atomami tlenu. Wykorzystanie orbitalów d w two¬ 
rzeniu wiązania podwójnego omówiono na str. 882. 

Bardzo wiele związków zawiera atom siarki w tetraedrycznym stanie walencyjnym. 
Jeżeli występujący w tych związkach atom siarki jest dwukowalentny, wówczas dwa z jego 
orbitalów tetraedrycznych obsadzone są przez wolne pary elektronowe, a jeżeli jest trój- 
kowalentny, wówczas jeden orbital obsadzony jest przez wolną parę elektronową. W cztero- 
wartościowym atomie siarki wolne pary elektronowe nie występują. Wartości kątów 
między wiązaniami w związkach zawierających atom siarki w tetraedrycznym stanie walen¬ 
cyjnym z dwiema wolnymi parami elektronowymi (patrz tablica 21.19) wynoszą w przy¬ 
bliżeniu 


C—S—H 

105° 

S—S—Se 

103° 

C—S—C 

109° 

S—S—Te 

o 

O 

S—S—C 

104°, 

H—S—H 

92° 

s—s—s 

o 

\D 

O 

H—S—D 

93° 


Bardzo małe wartości kątów między wiązaniami w siarkowodorze (i w HSD) można 
wyjaśnić zakładając, że w hybrydyzacji biorą udział orbitale d atomu siarki. Udział ten 
tłumaczyłby również obserwowaną symetrię pola elektrycznego cząsteczki. 

W niektórych związkach atom siarki w tetraedrycznym stanie walencyjnym o dwóch 
wolnych parach elektronowych bierze udział w tworzeniu pierścienia sprzężonego lub 
wiązania między dwoma sprzężonymi pierścieniami. Poniżej podano przykłady siedmiu 
takich struktur; w sześciu z podanych związków długość wiązania C—S jest mniejsza 
niż przewidywana przez Paulinga z sumy promieni lcowalentnych (1,82 A). 



Rys. 21.3. Przykłady związków pierścieniowych i sprzężonych, zawierających atom siarki 


Do związków i jonów zawierających atom siarki w tetraedrycznym stanie walencyjnym 
z jedną wolną parą elektronową należą sulfotlenki typu (C a H 5 )SO, jon siarczynowy 
[SO|i, i halogenki tionylu, np. SOCl 2 . Takie cząsteczki i jony mają strukturę piramidy, 
przy czym mogą występować dwie formy kanoniczne 


C 2 H 5 

c 2 h 5 


\+ 

:s—o 

/ 


c 2 h 5 


\_awf 

:s—o 


c 2 h 5 
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Tablica 21.16 


Wartości kątów między wiązaniami i długości wiązań w cząsteczkach przedstawionych na rys. 21.3 


Cząsteczka 

Struktura 

Kąt między 

Długość wiązania 

, c-s, A 


. wiązaniami 

c 2 h 4 s 

i 

CSC 65,8°. 

1,82 

c 4 h 4 s 

n 

CSC 91° 

1,74 

c 4 h 6 s 2 

m 

CSC 99° 

1,81 

c 4 h 4 s 2 

rv 

CSC 101° 

1,78 

c 6 n 2 h 4 s 

Y 

NSN 102° 


n 4 s 4 

VI 

NSN 102° 


c 12 h 10 s 

vn 


1,75 


Jon sulfoniowy, [R 3 S + ], również ma strukturę piramidy z jedną wolną parą elektronową 
przy atomie siarki; jego struktura odpowiada więc strukturze cząsteczki amoniaku. 

Atom siarki w tetraedrycznym stanie walencyjnym, lecz nie zawierający wolnych par 
elektronowych, występuje w sulfonach typu (C 2 H 5 ) 2 S 0 2 , jonie siarczanowym, [SO|“]^ 
i w halogenkach sulfurylu, np. S0 2 C1 2 . Związki te mają budowę tetraedryczną, lecz w halo¬ 
genkach sulfurylu tetraedry te są zdeformowane. Jon siarczanowy jest typowym przykła¬ 
dem anionu kwasu tlenowego, w którym występują wiązania nd. 

Wiele cząsteczek zawiera atomy siarki w postaci bardzo długich łańcuchów; znany 
jest np. związek S 100 C1 2 . Między innymi zdolnością tworzenia łańcuchów siarka różni się 
od tlenu. Atom siarki w łańcuchach realizuje dwa wiązania kowalentne; może on tworzyć 
trzy wiązania, o ile uzyska dodatni ładunek formalny. Ponieważ w łańcuchu jest to nie¬ 
możliwe, łańcuchy zbudowane z atomów siarki nigdy więc nie są rozgałęzione. 

Kąt dwuścienny # (por. str. 916) dla łańcucha ASSB, gdzie A i B mogą również być 
atomami siarki,przybiera wartości od 74° do 110°. W cząsteczce S 8 wynosi on 99,3°. Zaobser¬ 
wowano, że jeżeli wartość # wynosi więcej niż 90°, jak np. w S 8 lub w jonie (S 5 0 6 ) 2 “* 
wówczas atom siarki dodany do łańcucha zajmuje pozycję cis. Jeżeli natomiast wartość 
& wynosi poniżej 90°, jak np. w JC 2 H 4 • S • S • S • C 2 H 4 J lub w (S 6 ) 2- , wówczas atom dodat¬ 
kowy zajmuje pozycję trans. Należy sądzić, że brak jest jakiejkolwiek zależności pomiędzy 
zmianami kąta walencyjnego SSS i zmianami kąta dwuściennego. 



Atom siarki przyjmuje oktaedryczny stan walencyjny w takich związkach, jak SF 69 
w których każdy elektron powłoki walencyjnej atomu siarki wykorzystywany jest do two¬ 
rzenia orbitalu wiążącego. % 

* Czteroazotek czterosiarki oraz niektóre inne związki o budowie opartej na ośmio- 
lub sześcioczłonowych pierścieniach zawierających zarówno atomy siarki, jak i atomy azotu, 
omówiono na str. 970. Struktur orbitalowych tych związków nie zdołano dotychczas 
ustalić. 

Przykłady podstawowych typów związków siarki podano w tabl. 21.1, a reakcje chemicz- 
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ne wielu z nich przedstawiono na planszy 21.1. We wszystkich związkach siarka występuje 
w stopniu utlenienia 6, z wyjątkiem być może trójtlenku dwusiarki. 

Trójtlenek dwusiarki, S 2 0 3 . Nazwą tą określa się zielononiebieskie ciało stałe otrzymy¬ 
wane przez rozpuszczanie subtelnie rozdrobnionej siarki w bezwodnym, ciekłym trój¬ 
tlenku siarki. Ciężar cząsteczkowy i struktura nie są znane i wątpić należy, czy indywidual¬ 
ność chemiczna tego związku została ostatecznie ustalona. 



Klasa 1. Wielkocząsteczkowe związki siarki o wiązaniach 
mających charakter zarówno jonowy, jak i kowalentny 

Siarką jest pierwiastkiem mniej elektroujemnym niż tlen, wskutek czego wiązanie M—S 
jest w mniejszym stopniu jonowe niż wiązanie M—O, a liczba siarczków jonowych jest 
mniejsza niż liczba tlenków jonowych. Siarczki metali alkalicznych i metali ziem alkalicz¬ 
nych są izomorficzne z odpowiednimi tlenkami. Li 2 S, Na 2 S, K 2 S i Rb 2 S mają strukturę 
krystaliczną typu antyfluorytu; MgS, CaS, SrS i BaS mają strukturę typu chlorku sodowego. 
A1 2 S 3 hydrolizuje całkowicie pod wpływem działania wody i jest, być'może, związkiem 
jonowym. 

Jon siarczkowy jest bezbarwny. Siarczki metali alkalicznych (lecz nie siarkowodór) 
dają pod działaniem nitroprusydku sodowego, Na 2 [FeNO(CN) 5 ], zabarwienie purpurowe. 
Sposoby otrzymywania oraz własności siarczków jonowych podano w tabl. 21.17. Ze 
względu na to, że w tablicy wymieniono siarczki wszystkich metali alkalicznych i ziem 
alkalicznych obejmuje ona również BeS, choć związek ten ma charakter kowalentny. 


T ab li c a 21.17 

Siarczki metali alkalicznych i metali ziem alkalicznych 


Siarczek metalu 

Li 2 S Na 2 S K 2 S Rb a S Cs 2 S 

. . . 1 

BeS 

MgS 

CaS SrS BaS 

Metody otrzy- 

1) spalanie nadmiaru metali w pa- 

spalanie me- 

1) spalanie me- 

redukcja siarcza- 

mywania 

rach siarki i ogrzewanie pro- 

talu w pa- 

talu w pa- 

nu za pomocą 


duktu pod próżnią, 

2) przepuszczanie wodoru nad 
ogrzanym siarczanem 
przez nasycenie siarkowodo¬ 
rem jednej objętości wodnego 
roztworu wodorotlenku odpo¬ 
wiedniego metalu alkalicznego, 
dodanie równej objętości roz¬ 
tworu wodorotlenku i odpa¬ 
rowanie otrzymać można hy¬ 
draty Na 2 S,9H 2 0 i K 2 S,5H a O 

rach siarki 

rach siarki, 

2) przepuszcza¬ 
nie CS 2 nad 
MgO lub 
MgS0 4 rozr 
grzanym do 
temperatury 

czerwonego; 

żaru 

węgla w temp. 
1000°C 

Typ struktury 

krystalicznej 

■■ 

antyfluoryt 

blenda cyn¬ 
kowa 

chlorek 

sodowy 

1 

Zachowanie się 

rozpuszczalne; tworzą roztwory 

nierozpusz¬ 

całkowicie hy¬ 

trudno rozpusz¬ 

pod wpływem 
działania wody 

alkaliczne 

czalny 

drolizuje 

czalne; po ogrza¬ 
niu hydrólizują: 

j 



2MS+2H a O - 
= M(OH) 2 + 
-f-M(SH) 2 
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Siarczki innych metali, z wyjątkiem metali alkalicznych, metali ziem alkalicznych 
glinu i kilku innych metali dających kationy o małym ładunku jonowym, mają struktury 
kowalentne cząsteczek olbrzymów, obejmujące struktury przestrzenne, warstwowe i łań¬ 
cuchowe. Przykłady podano w tabl. 21.18. 


Tablica 21.18 

Struktury krystaliczne lcowalentnych siarczków metali 



Typ struktury 

Stosunek ! liczb 
koordynacyjnych 

Przykłady 

Struktury przestrzenne 

arsenek niklu 

6:6 

FeS, CoS, NiS, VS 


piryt lub markazyt 

6:6 

FeS 2) CoS 2 , NiS a , MnS 2 




OsS 2 , RuS 2 


blenda cynkowa 

. 4:4 

BeS, ZnS,.CdS, HgS 


wurcyt 

4:4 

ZnS, CdS, MnS 

■ 

kuperyt 

4:4 

PtS 

Struktury ' warstwowe 

jodek kadmowy 

6:3 

TiS 2 , ZrS 2 , SnS 2 , PtS 2 


siarczek molibdenu(IY) 

6:3 

MoS 2( WSa 

Struktury łańcuchowe 



SiS 2 , Sb 2 S 3 , Bi 2 S 3 


Przyjmując, że teoria wiązań walencyjnych stosuje się do kowalentnych siarczków 
metali, można wyznaczyć stany walencyjne atomów siarki w różnych strukturach. Na tej 
podstawie określono, że atom siarki w siarczku FeS, mającym strukturę typu arsenku 
niklu, jest oktaedrycznie zhybrydyzowany. Atom żelaza, który ma w powłoce walencyjnej 
( ZdHs 2 ) osiem elektronów, tworzy osiem wiązań: sześć z atomami siarki i dwa z najbliżej 
sąsiadującymi atomami żelaza. Struktury pirytu i markazytu charakteryzują się obecnością 
powtarzalnych grup S—S, a wiązanie ma bardziej złożony charakter. W strukturach typu 
wurcytu i blendy cynkowej oraz w dwóch strukturach warstwowych atomy siarki są tetra- 
edrycznie zhybrydyzowane; w strukturze trójwymiarowej uruchamiają one cztery wiązania, 
a w strukturze warstwowej — trzy, natomiast czwarty orbital obsadzony jest przez wolną 
parę elektronową. Struktura łańcuchowa SiS 2 składa się z tetraedrów SiS 4 o wspólnych 
narożach. Atom siarki w tym siarczku jest tetraedrycznie zhybrydyzowany, a dwa orbitale 
obsadzone są przez wolne pary elektronowe. Ponieważ kilka siarczków (m. in. FeS a 
iJPbS) wykazuje połysk metaliczny, a inne (np. siarczek kobaltowy) mają zmienny skład 
podobnie, jak niektóre stopy, wydaje się prawdopodobne, że wszystkie siarczki krysta¬ 
liczne należy uważać za kryształy o wiązaniu metalicznym,.zawierające układy orbitalów 
uogólnionych. 

Klasa 2. Związki zawierające dygonalnie 
zhybrydyzowany atom siarki 

Ta klasa związków obejmuje dwie pochodne dwutlenku węgla: tlenosiarczek i dwu¬ 
siarczek węgla. Związki te opisano na str. 668. Cząsteczki ich mają budowę liniową i należy 
Wątpić, czy stanowią one struktury rezonansowe (por. str. 924) odpowiadające struk¬ 
turom dwutlenku węgla (z tym, że zamiast wiązań np istnieją wiązania nd). Druga i trzecia 
forma kanoniczna, których udział jest prawdopodobnie mniejszy niż formy pierwszej 
(por. str. 670), zawierają atom siarki w dygonalnym stanie walencyjnym. Kwas tiocyja- 
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nowy oraz jego ester N-metylowy (patrz str. 662) występują w następujących formach i 
kanonicznych: 

H—N—c—s: i CH 3 -N—c—s: 

.. nd nd 

Możliwość, że wiązania n w tych wzorach są wiązaniami nd , omówiono na str. 883. 

Klasa 3. Związki zawierające trygonalnie 
zhybrydyzowany atom siarki 

Jak to już przedstawiono w tabl. 21.1,klasa ta obejmuje: 1) niektóre formy kanoniczne 
dwusiarczku węgla, kwasu tiocyjanowego i jego estru N-metylowego oraz jon tiowęgla- 
nowy, 2) dwutlenek siarki i jego pochodne imidkowe, SONH i S(NH) 2 , oraz 3) trójtlenek 
siarki. Związki zawierające węgiel omówiono w rozdz. 18. Poniżej omówiono tlenki siarki 
i ich pochodne. 

Dwutlenek siarki, S0 2 , jest bezbarwnym gazem o duszącym zapachu; tt. —75,5°C, 
tw. — 10,02°C. W temp. 15°C i pod ciśnieniem 2,5 Atm skrapla się on przechodząc w ciężką^ 
bezbarwną ciecz. Temperatura krytyczna dwutlenku siarki wynosi 157,2°C. Dwutlenek 
siarki otrzymuje się następującymi metodami: 

1) działanie kwasu na siarczyny, 

2) spalanie siarki lub niektórych siarczków metali w powietrzu, 

3) działanie stężonego kwasu siarkowego na miedź, 

4) ogrzewanie siarczanu wapniowego (anhydrytu) z węglem i gliną w temp. 1200°C; 
zachodzi wówczas reakcja 

2CaS0 4 -f- C — 2CaO H - 2 SO 2 H - C0 3 - 

Tlenek wapniowy łączy się z gliną tworząc glinokrzemiany. 

Gazowy dwutlenek siarki łatwo rozpuszcza się w wodzie; w temp. 15°C w 1 objętości 
wody rozpuszcza się 45 objętości gazu, który w temperaturze wrzenia ulatnia się całko¬ 
wicie. Dwutlenek siarki rozpuszcza się w kwasie mrówkowym i octowym oraz w acetonie. 
Rozpuszcza się on również w wodorotlenkach ^metali alkalicznych tworząc siarczyny 
i wodorosiarczyny. Takie metale jak K 1 ), Sn, Fe i Mg spalają się w atmosferze dwutlenku 
siarki. Z cynkiem S0 2 łączy się tworząc podsiarczyn ZnS 2 0 4 . W temp. 1100°C reaguje 
on z węglem dając siarkę i dwutlenek węgla. Ogrzany dwutlenek ołowiu i nadtlenek sodowy 
żarzą się w atmosferze S0 2 i tworzą siarczany. W obecności węgla drzewnego dwutlenek 
siarki reaguje z chlorem dając chlorek sulfurylu, a z tlenem w obecności platyny daje 
trójtlenek siarki. W reakcji S0 2 z pięciochlorkiem fosforu powstaje chlorek tionylu (patrz 
str. 953). 

W stosunku do wilgotnego siarkowodoru dwutlenek siarki działa jako środek utle¬ 
niający, utleniając go do siarki 

2H a S -I- S0 2 = 2H 2 0 + 3S 

W roztworze obojętnym lub umiarkowanie kwaśnym dwutlenek siarki redukuje roztwory 

środków utleniających: nadmanganiany do soli manganu(II), dwuchromiany do soli 

chromu(III), jodany do kwasu jodowodorowego, chlor i jod do kwasu chloro- i jodo- 
* 

2 ) W przypadku potasu reakcja zachodzi według schematu 4K + 3S0 2 == K 2 SO a + K 2 S 2 0 3 . Sn i Fe 
tworzą mieszaniny tlenków i siarczków. 
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wodorowego, sole żelazowe do soli żelazawych, azotan rtęci(I) do metalicznej rtęci. We 
wszystkich tych reakcjach dwutlenek siarki utlenia się do kwasu siarkowego. W zimnym, 
obojętnym roztworze dwutlenek siarki redukuje nierozpuszczalne środki utleniające takie, 
jak dwutlenek manganu, wodorotlenek żelazowy lub kobaltowy do siarczanów mangana- 
wego, żelazawego i kobaltawego, przy czym sam utlenia się do kwasu dwutionowego. 
W roztworze bardzo silnie kwaśnym dwutlenek siarki utlenia chlorek żelazawy do chlorku 
żelazowego i chlorek cynawy do chlorku cynowego w myśl następujących równań: 

4FeCl 2 + S0 2 + 4HC1 = 4FeCl 3 + 2H a O + S 
6SnCl 2 + 2S0 2 + 8HC1 = 5SnCl 4 + 4H a O + SnS 2 

Podobnie reaguje on z solami miedzi(I) i rtęci(I). 

Ogrzewany z wodą bez dostępu powietrza dwutlenek siarki.ulega reakcji dysproporcjo- 
nowania 

2SO a + S0 2 = S .+ 2S0 3 2S0 3 + 2H a O = 2H 2 S0 4 

W obecności tlenu siarka nie wytrąca się, a poniższa reakcja przebiega w umiarkowanych 

temperaturach TT TTr . 

H a O -f- so 2 -f- o = h 2 so 4 

Jak wynika z danych uzyskanych z pomiarów dyfrakcji elektronów, długość wiązania 
S—O w dwutlenku siarki wynosi 1,43 A (przewidywana przez Paulinga z sumy promieni 
kowalentnych długość wiązania S—O wynosi 1,7 A, aS=0 — 1,49 A), zaś wartość kąta 
OSO obliczona na podstawie widma—120 ± 5°. Widmo absorpcyjne dwutlenku siarki 
wykazuje pasmo podobne, choć o mniejszej intensywności, do pasma w widmie ozonu. 
Sugeruje to istnienie struktury rezonansowej o różnym rozkładzie ładunków w różnych 
formach kanonicznych. Wartość kąta między wiązaniami OSO (120°) wskazuje na wystę¬ 
powanie atomu siarki w trygonalnym stanie walencyjnym. Jeżeli jeden elektron z powłoki 
walencyjnej atomu siarki zostaje przeniesiony, do jednego z atomów tlenu, a drugi — 
do orbitalu 3 d, wówczas konfigurację elektronową atomu siarki w dwutlenku siarki można 
przedstawić następująco: 

r3s 3 p 3 p 3 p 3ćfi + 

LU T T ti 

Jeżeli w tym stanie atom siarki jest trygonalnie zhybrydyzowany, jeden zhybrydyzowany 
orbital a obsadzony jest przez wolną parę elektronową, a z jednym atomem tlenu utwo¬ 
rzone jest wiązanie nd , wówczas otrzymuje się strukturę obejmującą dwie następujące 
formy kanoniczne: 


W roztworze eterowym dwutlenek siarki reaguje z bromkiem etylomagnezowym tworząc 
kwas sulfinowy 


o c 2 h 5 

nd/ s 

+ / 

:S + , 


nd/ nd/ 

\ / HBr / 

Mg = ;S —O MgBr- -> ;S OH + MgBr a 


Reakcja ta dość ściśle odpowiada działaniu dwutlenku węgla na bromek etylomagnezowy, 
co potwierdza obecność wiązań podwójnych w cząsteczce dwutlenku siarki. 
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Dwutlenek siarki jako rozpuszczalnik. Ciekły dwutlenek siarki miesza się z wodą tylko 
częściowo; w temp. 0°C z roztworu wydziela się krystaliczny hydrat, S0 2 ,H 2 0, rozkłada¬ 
jący się w temp. 12°C. W temp. 22°C w 100 g dwutlenku siarki rozpuszcza się 23 g wody, 
a w 100 g wody — 49,1 g SO a . W każdym stosunku dwutlenek siarki miesza się z benzenem 
oraz chlorkiem i octanem tionylu. Dwutlenek siarki rozpuszcza chlorek i bromek acetylu, 
chlor, brom, jod, fosfor oraz pięciochlorek antymonu. 

Związki nieorganiczne, ogólnie biorąc, nie rozpuszczają się zbyt dobrze w ciekłym 
dwutlenku siarki; tlenki, wodorotlenki i siarczki metali są często nierozpuszczalne. Znane 
są sole' zawierające krystalizacyjny dwutlenek siarki: NaJ,4S0 2 ; NaJ,2S0 2 ; A1C1 3 ,S0 2 ; 

KCN, j S0 2 . Siarczany baru i magnezu są nierozpuszczalne, a siarczany innych metali — 

prawie nierozpuszczalne; ich rozpuszczalności są rzędu 0,02 do 0,05 g w 100 g ciekłego 
dwutlenku siarki. Siarczyn czterometyloamonowy jest dobrze rozpuszczalny w dwutlenku 
siarki. 

Ciekły dwutlenek siarki jako układ kwas-zasada. Ciekły dwutlenek siarki jest słabym 
przewodnikiem prądu elektrycznego. Przewodnictwa właściwe wody, ciekłego amoniaku 
i ciekłego dwutlenku siarki w ich temperaturach topnienia wynoszą 

Woda Ciekły NH 3 Ciekły SO a 

60; 10- 9 5* 10~ 9 80* 10~ 9 

Autodysocjację dwutlenku siarki wyraża prawdopodobnie równanie 

2S0 2 ^S0 2 + +SO!" 

Przyśpiesza ją dodatek amoniaku lub amin do ciekłego dwutlenku siarki, ponieważ związki 
te tworzą addukty z jonem tionylowym, S0 2+ , w reakcji typu 

2R 3 N + 2SO a - [(R 3 N) 2 S0 2+ ][S0 3 2 -] 

Powstający produkt reakcji zachowuje się w ciekłym dwutlenku siarki jak zasada. Ponieważ 
związki takie jak SOCl 2 zachowują się jak kwasy, reakcja zobojętniania będzie miała 
następujący przebieg: 

SOCl 2 + [(R 3 N) 2 S0 2+ ][S0|-] - [(R 3 N) 2 SO]Cl 2 + 2SO a 

Z siarczynami metali, również zachowującymi się jak zasady, reakcja zobojętnienia zachodzi 
wg schematu 

SOCl 2 ~f- Cs 2 S0 3 — 2CsCl “i - 2S0 2 

a przebieg reakcji można śledzić konduktometrycznie. 

Siarczyn glinowy, A1 2 (S0 3 ) 3 (otrzymywany w postaci białego osadu przez działanie 
siarczynu ćzterometyloamonowego na chlorek glinowy), rozpuszczony w ciekłym dwu¬ 
tlenku siarki zachowuje się jak substancja amfoteryczna. 

Znając rozpuszczalności związków w ciekłym dwutlenku siarki, można przewidzieć 
kierunek reakcji podwójnej wymiany, np. bromek tionylu można otrzymać w reakcji 

2KBr + SOCl 2 = 2KC1 + SOBr 2 

Chlorek potasowy po wytrąceniu odsącza się, a dwutlenek siarki usuwa z roztworu przez 
odparowanie. 

Na podstawie badań konduktómetrycznych stwierdzono obecność związków komplek¬ 
sowych w roztworze 

2K 3 SbCl 6 + 3SOCl 2 = (SO) 3 (SbCl 6 ) 2 + 6KC1 


932 




Rozpuszczalność chlorku glinowego i czterochlorków cyny, tytanu i krzemu w ciekłym 
dwutlenku siarki wzrasta po dodaniu do roztworu chlorku tionylu. 

Jednotlenek dwusiarki, S 2 0, jest pod niewielkimi ciśnieniami gazem; otrzymuje się 
go następującymi metodami: 

1) poddawanie wyładowaniom elektrycznym samego dwutlenku siarki lub zmieszanego 
z siarką, 

2) kontrolowane spalanie siarki w tlenie, 

3) działanie srebra (lub innych metali, które wykazują większe powinowactwo do 
chloru aniżeli tlen) na chlorek tionylu. 

Jednotlenek dwusiarki wykazuje charakterystyczne widmo absorpcyjne w nadfiolecie 
w zakresie długości fal 2488—3396 A. Jest on wykrywany i oznaczany ilościowo metodą 
spektroskopową. Cząsteczka jednotlenku dwusiarki ma ograniczoną trwałość. W czystym 
i suchym naczyniu pod ciśnieniem ok. 1 mm Hg, bez ogrzewania nie rozkłada się w ciągu 
wielu dni, natomiast w stanie stałym lub pod ciśnieniem polimeryzuje, a ogrzany do 
temp. 100°C rozkłada się. 

Jednotlenek dwusiarki reaguje z metalami tworząc siarczki, a z chlorem i bromem — 
halogenki tionylu. Roztwór w czterochlorku węgla ma żółte zabarwienie. Działanie wody 
lub alkoholowego roztworu wodorotlenku potasowego powoduje rozkład S 2 0 do kwasu 
siarkowego i siarkowodoru (podczas reakcji z wodnym roztworem wodorotlenku metalu 
alkalicznego powstaje również tiosiarczan). Redukuje on kwas azotowy do azotu. Przez 
oziębienie jednotlenku dwusiarki w ciekłym powietrzu otrzymuje się pomarańczowo- 
czerwone ciało stałe o budowie S 2 0, które po ogrzaniu rozkłada się tworząc SO, S0 2 i S. 
Pod wpływem działania wody tworzy on natychmiast kwas tiosiarkowy, a z roztworami 
mocnych zasad daje roztwór, który redukuje indygo i może zawierać Na 2 S 2 0 4 . Konfi¬ 
gurację S a O określono w wyniku badań spektroskopowych w obszarze mikrofalowym: 
kąt między wiązaniami SSO wynosi 118°, długość wiązania S—Sjest równa 1,88 A, 
a długość wiązania S—O jest równa 1,46 A. Możliwe, że S 2 0 ma strukturę orbitalową 
odpowiadającą strukturze dwutlenku siarki. 

Imidek tionylu, OSNH, jest nietrwałym, bezbarwnym gazem o tw. -~85°C. Otrzymuje 
się go w wyniku działania chlorku tionylu na gazowy amoniak. Imidek tionylu polimeryzuje 
tworząc początkowo żółte, a następnie brązowe ciało stałe, (OSNH) rt o budowie 

H H H 

II I- . 

• N N N N' 




W cząsteczce imidku tionylu grupa NH odgrywa rolę atomu tlenu w dwutlenku siarki 



:s 


o 



y Dwuimidku siarki, S(NH) 2 , nie otrzymano w stanie wolnym. W wyniku reakcji (BrSN)^ 
z amoniakiem i amidkiem potasowym otrzymano sól o wzorze S(NK) 2 . 

Trójtlenek siarki, S0 3 , jest bezbarwnym, trójpostaciowym, krystalicznym ciałem 
stałym o tw. 44,52°C. Otrzymuje się go następującymi metodami.: 
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1) przepuszczanie mieszaniny dwutlenku siarki i tlenu lub powietrza nad ogrzanym 
tlenkiem żelazowym, pięciotlenkiem wanadu lub platyną, 

2) ogrzewanie siarczanu żelazowego lub żelazawego; zachodzą wówczas reakcje: 

Fe 2 ( 804)3 “ Fe 2 0 3 + 3S0 3 
2FeS0 4 “ Fe 2 0 3 *f S0 2 S0 3 

3) destylacja dymiącego kwasu siarkowego 

h 2 s 2 o 7 = h 2 so 4 + so 3 

4) ogrzewanie kwaśnego siarczanu sodowego do temp. 300°C 

' 2NaHS0 4 = Na 2 S 2 0 7 F H a O 

Na 2 S 2 0 7 = Na 2 S0 4 F S0 3 

W stanie stałym istnieją trzy odmiany alotropowe 1 ) 

a tt. 16,8°C podobna do lodu odmiana rombowa 
fi 32,5°C podobna do azbestu 

y 62,6°C odmiana koloidalna 

Gazowy trójtlenek siarki w temperaturze nieco powyżej temperatury wrzenia jest 
prawdopodobnie spolimeryzowany. Ciekły zawiera prawdopodobnie dwie odmiany alotro¬ 
powe, co wyjaśniałoby niezwykłe zjawiska towarzyszące krzepnięciu, z których najbardziej 
zasługuje na uwagę fakt, że prężność pary nad ciałem stałym w temperaturze nieco poniżej 
temperatury topnienia jest wyższa niż prężność pary nad cieczą nieco powyżej temperatury 
topnienia. 

Różnice we własnościach chemicznych odmian a i /? są nieznaczne; jedynie w dwóch 
następuj ących reakcj ach: 

2 S 0 3 F CC 1 4 = COCl 2 F s 2 o 5 ci 2 
h 2 o + so 3 - h 2 so 4 

odmiana fi jest mniej aktywna chemicznie. Poza tym, jeżeli reakcję 

2S0 3 F PC1 5 = POCl 3 F S 2 0 5 C1 2 

przeprowadza się z odmianą a, następuje nieznaczny rozkład i wydzielenie się S0 2 i Cl 2 . 

Trójtlenek siarki rozkłada się przechodząc przez rurę ogrzaną do temperatury czer¬ 
wonego żaru. Ma on charakter silnie kwasowy — gwałtownie reaguje z wodą tworząc 
kwas siarkowy. W temp. powyżej 100°C utlenia siarkę (do dwutlenku siarki), bromowo- 
dór, fosfor, żelazo i cynk. Z trzeciorzędowymi aminami organicznymi tworzy produkty 
addycji w myśl równania 

R 3 N F S0 3 = R 3 NS0 3 prawdopodobnie 
o strukturze: 


Z innymi związkami zawierającymi atomy o charakterze donorów tworzy podobne pro¬ 
dukty addycji. Łączy się on z chlorowodorem tworząc kwas chlorosulfonowy, ClHOS0 2 . 

Gazowy trójtlenek siarki jest monomeryczny; jego moment dipolowy w zakresie tem¬ 
peratur od 80 do 160°C wynosi zero. Z wartości momentu dipolowego i na podstawie 

2 ) Niektórzy autorzy stosują odwrotnie oznaczenia a i y. 


O- 

+ I 

R 3 N—S- 

/ \jt d 
/nd \ 

O o 
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widma ramanowskiego należy wnioskować, że cząsteczka jest śymetryczna, a poszczególne 
atomy położone są w jednej płaszczyźnie. Struktura 

O 

I « 

s 

n d\jnd 

O o 

jest strukturą przypuszczalną, nie kolidującą z danymi doświadczalnymi. 

Czterotlenek siarki, S0 4 . Jeżeli w mieszaninie tlenu i dwutlenku siarki, w której tlen 
jest w znacznym nadmiarze, pod ciśnieniem około 0,5 mm Hg spowoduje się wyładowania 
elektryczne, wówczas otrzyma się produkt o składzie S0 4i Podczas kondensacji w ciekłym 
powietrzu S0 4 zestala się; topi się on w temp. 3°C z wydzieleniem tlenu, tworząc ciecz 
o składzie S 2 0 7 . Czterotlenek siarki rozpuszcza się w stężonym kwasie siarkowym. Jego 
ciężar cząsteczkowy w roztworze H 2 S0 4 oznaczony metodą krioskopową jest zgodny 
z obliczonym dla S0 4 . Wodny roztwór S0 4 utlenia sole manganu(II) do nadmanganianu 
i anilinę do nitrobenzenu, lecz nie zostało jeszcze ostatecznie ustalone czy S0 4 jest bez¬ 
wodnikiem H 2 S0 5 (por. tabl. 21.13, str. 919). 

Siedmiotlenek siarki, S 2 0 7 , poznany jest w bardzo małym stopniu i jego indywidualność 
chemiczna budzi wątpliwości. 


Klasa 4. Związki zawierające tetraedrycznie 
zhybrydyzowany atom siarki 

Jeżeli atom siarki występuje w tetraedrycznym stanie walencyjnym, wówczas osiem 
elektronów powłoki walencyjnej związanego chemicznie atomu siarki może być rozło¬ 
żone następująco: 1) jedno wiązanie a i trzy wolne pary elektronowe, jak w jonach [HS - ] 
lub [S0 3 S 2- ], 2) dwa wiązania a i dwie wolne pary, jak w H 2 S i dużej liczbie innych związ¬ 
ków, z których niektóre podano w tabl. 21.19, 3) trzy wiązania o* i jedna wolna para, jak 
w jonie sulfoniowym [(CH 3 ) 3 S + ] lub 4) cztery wiązania er, jak w jonie [(CH 3 ) 4 S 2+ ]. Jeżeli 
atom siarki tworzy jedno wiązanie o*, wówczas w niektórych anionach spełnia rolę atomu 
tlenu, np. jony [S0 3 S 2- ], [CS|~] i [SH~] można porównać z [SO|~], [CO|~] i [OH - ]. Jeżeli 
atom siarki tworzy dwa wiązania er, wówczas zastępuje atom tlenu w takich związkach, 
jak H 2 0 i H 2 0 2 , a gdy tworzy trzy wiązania, to jest on równoważny atomowi tlenu w jonie 
hydronowym, ,[H 3 0 + ]. Atom siarki nie tworzy jednak wielu jonów i cząsteczek, które 
tworzy tlen (patrz tabl. 21.6, str. 901). 

W czterosiarczku czteroazotu i w jego pochodnych atom siarki może znajdować się 
w tetraedrycznym stanie walencyjnym, lecz nie jest to zupełnie pewne. Dlatego związków 
tych nie omówiono w klasie 4, lecz na końcu rozdziału na str. 964. 

Wodorosiarczki, MSH. Jon wodorosiarczkowy, SH - , jest trwały jedynie w obecności 
jonów metali alkalicznych i metali ziem alkalicznych; jednak wodorosiarczek litowy jest 
nietrwały. Wodorosiarczki innych metali alkalicznych można otrzymać w wyniku prze¬ 
puszczania siarkowodoru przez roztwór etanolanu odpowiedniego metalu w alkoholu 
etylowym lub przez działanie gazowego siarkowodoru na metal. Wodorosiarczek sodowy 
najlepiej otrzymuje się działając na metal ciekłym siarkowodorem, ponieważ gazowy 
H 2 S daje również nieco siarczku. 
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Tablica 21.19 

Cząsteczki zawierające tetraedrycznie zhybrydyzowany atom siarki 
Dwa orbitale atomu tworzą wiązania cr, a dwa obsadzone są przez wolne pary elektronowe". 


Cząsteczka 

Kąt 

Wartość kąta 

Długość wiązania S—S 

Ss 

S—S—S 

107,84=0,5° 

2,037±0,005 

h 2 s 3 , ii 2 s 4 , h 2 s 5 




ch 3 —s—s—s—ch 3 

S—S—s 

104±5° 


cf 3 —s—s—s—cf 3 

S—S—s 

103,84=3° . 

2,065 

c 2 h 4 —S—S—S—C 2 H 4 

s—s—s 

113±2° 

2,05 

CHaSO,—S—S0 2 CH s 

s—s—s 

1044:3° 


C 6 H 5 S0 2 —S—S0 2 C 6 H 5 

s—s—s 

106,54:1° 

2,07 

BaS 3 

S—S—s 

103° 

' 

BaS 4 ,H 2 0 

s—s—s 

104,54=1° 


CsS 6 

s—s—s 

108 ,84=2° 


BaS 4 0 6 ,2H 2 0 

s—s—s 

. 103±2° 


BaS 5 0 6 ,2H 2 0 

S—S—s 

107±3° 


BaSeS 4 0 6 ,2H 2 0 

s—s—s 

103±2° 

2,13 

H—S—S—H 

S—S—H 


2,05 

HSH 

H—S—H 

92,2±0,2° . 


HSD 

H—S—D 

92,34:0,2° 


CH 3 SH 

C—S—H 

99,44=0,5° 


c 2 h 5 sh 

C—S—H 

1134-2° . 


c 6 h 5 sh 

C—S—H 



ch 3 sch 3 

C—S—C 

100±5° 


cf 3 scf 3 . 

C—S—C 

105,64=3° 


C 6 H 5 SC s H 6 

C- S—C 

1134=3° 


hoc 6 h 4 —s—c 6 h 4 oh 

C^-S—C 

1124=1,5° 


OCH 3 QH 4 ) 2 S 

C—s—c 

1094=2° 


(p-BrC 6 H 4 ) 2 S 

c—s—c 

109,54=1° 


(CH 3 ) 3 S 3 

s—s—c 

1074=3° 

2,04 

(CF 3 ) 2 S 2 

S—s—c 

105,44=3° 

2,05 

0-BrC 6 H 4 ) 2 S 2 

s—s—c 

1074=1° 


(CH 3 ) 2 S 3 

S—s—c 

104±5° 

2,04 

BaSeS 4 O s 

S—S—Se j 

103 ±3° 


(p-CH 3 C 6 H 4 S0 2 S) 2 Te 

S—S—Te 

103±3° 

2,11 

(C 6 H 5 S0 2 S) 2 Te 

S—S—Te 

104 ±2° 

2,08 

(NH 4 ) 2 (S 2 0 3 ) 2 Te 

S—S—Te 

104° 


(CH 3 S0 2 S) 2 Te 

S—S—Te . 

1054=3° 

2,14 

F—S—S—F 

S—S—F 

* 


QH 5 S—SCI 

S—S—Cl 1 



Cl-S—S—Cl 

S—S—Cl 

104,54=2,5° 

2,07 

Br—S—S—Br 

S—S—Br 



■ Se(SCN) 2 

C—S—Se 

104±5° 


C 6 H 5 SC1 

C—S—Cl 

1024=3° 


s 4 n 4 

N—S—N 

1044:1° 


P 4 S 7 

P—S—P 



P 4 S 3 

P—S—P 

1024 =2° 


P 4 Sio 

P—S—P 

1094=1° 


As 4 S 6 

As—S—As 

1004:2° 


As 4 S 4 

As—S—As • 

1024=3° 


SC1 2 

Cl—S—Cl 

100,3° 
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Wodorosiarcżki Na, K, Rb są izodwupostaciowe. W niskich temperaturach występują 
W postaci romboedrycznych kryształów. Jedynym wytłumaczeniem tego stosunkowo 
niskiego stopnia symetrii cząsteczki jest fakt, że jon HS~ wiruje w płaszczyźnie nieruchomej 
względem jądra siarki. Zatem w anionie, podobnie jak w NOg lub COgr, atomy ułożone 
są w jednej płaszczyźnie. Powyżej temp. 200°C te trzy wodorosiarcżki mają strukturę 
typu chlorku sodowego. Wydaje się, że dopuszczalne są wszystkie płaszczyzny obrotu 
i dlatego jon HS~ osiąga symetrię sferyczną. CsSH we wszystkich temperaturach wykazuje 
strukturę typu chlorku cezowego. 

Wodorosiarcżki metali alkalicznych i metali ziem alkalicznych rozpuszczają się 
w wodzie. 


Siarkowodór oraz jego pochodne alkilowe i arylowe 

Siarkowodór, H 2 S, jest bezbarwnym gazem o charakterystycznym zapachu; tt. — 85,5°Q 
tw. — 60,5°C, temp. krytyczna 100,4°C. Ciekły siarkowodór jest bezbarwny, a w stanie 
stałym — przezroczysty. Najczęściej otrzymuje się go następującymi metodami: 

1) hydroliza siarczku żelazowego rozcieńczonym kwasem solnym, 

2) przepuszczanie w temp. 600°C wodoru i pary siarki nad pumeksem, 

3) ogrzewanie sproszkowanego antymonitu ze stężonym kwasem solnym, 

4) działanie kwasu chlorowodorowego na czysty siarczek cynkowy lub siarczek 
wapniowy, 

5) ogrzewanie do temp. 60°C roztworu wodorosiarczku magnezowego otrzymanego 
przez przepuszczenie surowego siarkowodoru przez zawiesinę magnezji w wodzie. 

Ciekły siarkowodór ma małą stałą dielektryczną (8,3 w temp. —78,6°C) oraz jest 
złym rozpuszczalnikiem soli. W temp. -^-80°C miesza się z czterochlorkiem węgla, dwu- 
chlorkiem siarki i dwusiarczkiem węgla. 

Reakcja syntezy siarkowodoru 

h 2 + s^h 2 s 

jest reakcją odwracalną. Obecność platyny przyśpiesza rozkład termiczny gazowego siarko¬ 
wodoru. Cyna i ołów podczas ogrzewania reagują z siarkowodorem tworząc siarczki. 
Mieszanina siarkowodoru i tlenu (w odpowiednim stosunku) wybucha przy zapaleniu, 
natomiast w powietrzu lub tlenie siarkowodór spala się normalnie dając siarkę lub dwu¬ 
tlenek siarki, zależnie od temperatury płomienia i dostępu tlenu. Chlor i jod reagując 
z siarkowodorem wydzielają siarkę. W obecności pary wodnej siarkowodór utlenia się 
również pod wpływem działania dwutlenku siarki w myśl równania 

S0 2 + 2H 2 S = 2H a O + 3S / 

W temp. 15°C w 1 objętości alkoholu rozpuszcza się 9,54 objętości siarkowodoru, 
a w jednej objętości wody — 3,15 objętości H 2 S; w niskich temperaturach tworzy się 
stały, krystaliczny hydrat. Z wodnego roztworu siarkowodoru będącego w kontakcie 
z powietrzem powoli wydziela się siarka. Podczas gotowania roztworu wodnego siarko¬ 
wodór ulatnia się całkowicie. Siarkowodór w roztworze wodnym jest bardzo słabym 
kwasem; stałe dysocjacji wynoszą K x — 9,1 • 10~ 8 , K % — 1,2 • 10 -15 . W bardzo silnie 
rozcieńczonym roztworze wodnym ilość siarkowodoru można określić przez miareczko¬ 
wanie roztworem jodu; zachodzi wówczas reakcja 

H 2 S + J 2 = 2HJ + S 
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Natomiast woda chlorowa użyta w nadmiarze utlenia siarkowodór do kwasu siarkowego 

w myśl równania . v 

H a S + 4H a O + 4C1 2 = H 2 S0 4 + 8HC1 

Poniższe reakcje są dalszymi przykładami własności redukujących wodnego roztworu 
siarkowodoru w stosunku do różnych substancji 

H 2 S0 4 (stęż.) + H 2 S = S + S0 2 + 2H a O 
2FeCl 3 + H 2 S = 2FeCl 2 + 2H CL + S 
2KMn0 4 + 3H 2 S0 4 + 5H 2 S = K 2 S0 4 + 2MnS0 4 + 8H a O + 5S 
K 2 Cr 2 0 7 + 4H 2 S0 4 + 3H 2 S = K 2 S0 4 + Cr^SO^ + 7H a O + 3S 

Siarkowodór redukuje umiarkowanie stężony kwas azotowy do tlenków azotu i amoniaku, 
utleniając się jednocześnie do siarki i kwasu siarkowego. Absorbuje się on w wodorotlen¬ 
kach metali alkalicznych i w wodorotlenku wapniowym dając siarczki i wodorosiarczki. 

Cząsteczka siarkowodoru ma budowę kątową; kąt między wiązaniami HSH wynosi 
92,2°, a długość wiązania S—H — 1,34 A. Ciepło tworzenia gazowego siarkowodoru 
z atomów w temp. 25°C wynosi 175 kcal. Siarkowodór nie jest zasocjowany. Stały siarko¬ 
wodór jest trójpostaciowy, a temperatury przemian odpowiednich odmian wynoszą — 147°C 
i — 170°C. Niższa temperatura przemiany odpowiada temperaturze, w której ustaje 
swobodny ruch rotacyjny cząsteczek H 2 S. 

Merkaptany (tioalkohole) i tioetery, Każdy z atomów wodoru w cząsteczce siarko¬ 
wodoru można zamienić na grupę arylową lub alkilową. Wzory i temperatury wrzenia 
niektórych takich pochodnych podano w tabl. 21.20; dla porównania podano temperatury 


Tablica 21.20 

Wzory i temperatury wrzenia niektórych tioalkoholi i tioeterów oraz (dla porównania) odpowiednich 

związków tlenowych. 


Tioalkohole 

Temp. 

wrzenia, 

°C 

Tioetery 

Temp. wrzenia, °C 

Związki tlenowe 

Temp. wrze¬ 
nia, °C 

HSH 

-60 

HSH 

-60 

h 2 o 

100 

CH 3 SH 

+6 

CH 3 SCH 3 

i +37 (tt. —98°C) 

ch 3 oh 

66 

c 2 h 5 sh 

36 

c 2 h 5 sc 2 h 5 

92 (tt. — 102°C) 

C 2 H 6 OH 

78 

c 6 h 5 sh 

169 

c 6 h 5 sc 6 h 5 

296 

c 2 h 5 oc 2 h 5 

35 


wrzenia odpowiednich związków tlenowych. Warto zauważyć, że merkaptany są bardziej 
lotne niż odpowiadające im alkohole, a więc są w mniejszym stopniu zasocjowane. 

Merkaptany i tioetery są słabo rozpuszczalne w wódzię. Merkaptany są bardziej kwa¬ 
sowe niż alkohole, co wskazuje, że powinowactwo wodoru do tlenu jest większe niż do 
siarki i dlatego zachodzi reakcja 

C 2 H 5 SH + H a O ^ (C 2 H 5 S“) + h 3 o+ 

0 -Dwumerkaptobenzen, C 6 H 4 (SH) 2 , jest kwasem niemal tak mocnym jak kwas octowy. 

Merkaptan etylowy, C 2 H 5 SH — ciecz o odrażającym zapachu, jest typowym przed¬ 
stawicielem merkaptanów alkilowych (tioalkoholi). Otrzymuje się go następującymi 
metodami: 
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1) działanie alkoholu etylowego na dziesięciosiarczek czterofosforu; przebieg reakcji 
jest następujący: 

10C 2 H 5 OH,+ P 4 S 10 = 10C 2 H 5 SH + P 4 O 10 

2) destylacja stężonego roztworu siarczanu etylowo-potasowego i wodorosiarczku 
potasowego 

C 2 H 5 KS0 4 + KSH = C 2 H 6 SH + K 2 S0 4 

3) działanie jodku etylu na stężony roztwór wodorosiarczku potasowego w alkoholu 
lub w wodzie. 

Merkaptan etylowy reaguje z sodem lub potasem dając wodór i merkaptyd; KSC 2 H 5 
jest białym, krystalicznym związkiem rozkładającym się pod wpływem działania wody. 
Podczas ogrzewania alkoholowego roztworu merkaptanu etylowego z tlenkiem rtęci(II), 
tworzy się krystaliczny merkaptyd rtęci(II); reakcja przebiega w myśl równania 

HgO + 2C 2 H 5 SH = C 2 H 5 S—Hg—SC 2 H 5 + H a O 

Merkaptyd rtęci(II) pod działaniem chlorowodoru daje C a H 5 S—Hg—Cl. Kwas azotowy 
utlenia merkaptan etylowy do kwasu etylosulfonowego 

C 2 H 5 SH + 30 = C 2 H 5 * OH-S0 2 

natomiast jod lub chlorek sulfurylu przeprowadzają merkaptyd sodowy w dwusiarczek 
etylowy 

C 2 H 5 SNa + O + NaSC 2 H 5 = Na 2 0 + C 2 H 5 —S—S—C 2 H 5 

Tlen z powietrza wykazuje podobne działanie utleniające na merkaptan etylowy rozpusz¬ 
czony w amoniaku. Merkaptany w przeciwieństwie do tioeterów tworzą zaledwie kilka 
związków kompleksowych; przykładami tych związków są: 

SbCl 3 ,C 2 H 5 SH, TiCl 4 ,C 2 H 5 SH i TiCl 4 ,2C 2 H 5 SH 

Tiofenol, C 6 H 5 SH, jest nieprzyjemnie pachnącą cieczą otrzymywaną następującymi 
metodami: 

1) działanie pięciosiarczku fosforu na fenol, 

2) redukcja chlorku benzenosulfonylowego za pomocą cynku i rozcieńczonego kwasu 
solnego, przebiegająca w myśl równania 

C 6 H 5 S0 2 C1 + 6H - C 6 H 5 HS + 2H 2 Q + HC1 

Tiofenol ma podobne własności chemiczne, jak merkaptan etylowy. 

Tioetery. Siarczek etylowy, (C a H 5 ) a S, jest łatwopalną cieczą. Zazwyczaj otrzymywany 
siarczek etylowy ma nieprzyjemny zapach, natomiast czysty siarczek jest bezwonny. 
Otrzymuje się go następującymi metodami: 

1) ogrzewanie eteru etylowego z siarczkiem fosforu 

10(C 2 H 5 ) 2 O + P 4 Sio = 10(C 2 H 5 ) 2 S + P 4 O 10 

2) destylacja stężonego roztworu siarczanu etylowo-potasowego z siarczkiem pota¬ 
sowym 

2C 2 H 5 KS0 4 + K 2 S = (C 2 H 5 ) 2 S + 2K 2 S0 4 

3) redukcja sulfotlenku etylowego. 

Siarczek etylowy nie miesza się z wodą. Atomu siarki w cząsteczce nie można zastę¬ 
pować przez atomy metali. Siarczek etylowy reaguje ze środkami utleniającymi dając 


sulfotlenek etylowy (patrz str. 952) lub sulfon etylowy (patrz str. 957). Siarczek etylowy 
reaguje z jodem, z jodowodorem lub jodkiem etylu tworząc jodek trójetylosulfoniowy 

2(C 2 H 5 ) 2 S + HJ = [(C 2 H 5 ) 3 S]J + C 2 H 5 SH 
4(C 2 H 5 ) 2 S + J a = 2[(C 2 H 5 ) 3 S]J + (C 2 H 5 ) 2 S 2 

Tioetery reagują z wieloma cząsteczkami akceptorowymi tworząc związki addycyjne 
typu (C 2 H 5 ) 2 SHgCl 2 . Najbardziej trwałymi związkami tego typu są związki utworzone 
z halogenkami następujących metali: 

Ni, Pd, Pt; Cu, Ag, Au; Zn, Cd, Hg; Al, Ti, Sn. 

Miedź, platyna i pallad tworzą związki chelatowe typu 

C 2 H 5 

Cl ś- ch 2 . , 


\ / 

Cu 

/ \ 

Cl s- 


ch 2 


c 2 h 5 

Tioetery mogą tworzyć związki addycyjne z cząsteczkami akceptora dzięki utworzeniu 
wiązania z atomem węgla lub azotu. Obecność tak związanego atomu węgla stwierdzono 
w jonie dwumetylo-9-fluorenylidenosulfoniowym (patrz str. 655), a w przypadku atomu 
azotu przykładem może być sulfiloimma 

O CH 3 

I / 

ch 3 * c 6 h 4 —s—N<-S 

. ’ I. \ 

o ch 3 

utworzona przez działanie chloraminy T (patrz str. 791) na siarczek metylowy. 

Siarczek fenylowy, (C 6 H 5 ) 2 S, jest cieczą o zapachu porów, którą otrzymuje się przez 
działanie pięciosiarczkiem fosforu na fenol. Jego reakcje podobne są do reakcji siarczku 
etylowego z tym, że z bromem daje on (C 6 H 4 Br) 2 S, a nie związek addycyjny [(C 6 H 5 ) 2 SBr]Bn 
Nie tworzy on związku kompleksowego z jodkiem metylu. 

Czasem obecność ugrupowania tioeterowego w cząsteczce zmienia własności innych 
grup, np. związek o wzorze 

C 6 H 4 OH 


c 6 h 4 oh 

jest znacznie mocniejszym kwasem niż fenol, a atom chloru w pozycji /? względem atomu 
siarki w cząsteczce iperytu, (gazu musztardowego) o wzorze 

C1CH 2 CH 2 

\ 

/ 

C1CH 2 CH 2 

jest niemal zupełnie bierny chemicznie, chociaż nadaje substancji własności parzące. 

Zbadano struktury kilku pochodnych siarczku fenylowego. Wartość kąta między 
wiązaniami CSC zawiera się w granicach od 107° do 113°, a dwie grupy fenylowe znajdują 
się w różnych płaszczyznach. Kąt pomiędzy normalnymi do płaszczyzny pierścieni wynosi 
około 60°. 
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Sulfoksylan etylowy, (C 2 H 5 0) 2 S, jest jedyną dobrze poznaną pochodną hipotetycznego 
kwasu sulfoksylowego. Jest on bezbarwną cieczą wrzącą pod ciśnieniem 33 mm Hg w temp. 
117°C, otrzymywaną przez rozkład tiosiarczynu etylowego w obecności etanolami sodo¬ 
wego, przebiegający w myśl równania 

(C 2 H s O) 2 S 2 = (C 2 H 5 0) 2 S + s 

Reakcja ta jest reakcją katalityczną. Sulfoksylan etylowy ma nieprzyjemny zapach i nie 
rozpuszcza się w wodzie. Bardzo łatwo utlenia się pod działaniem tlenu z powietrza, NO a , 
KMn0 4 , Se0 2 lub K 3 Fe(CN) 6 do siarczynu etylowego 


OC 2 H 5 


O 


OC 2 H 5 


4-0 = 


\nd/ 

s: 


oc 2 h 5 


oc 2 h s 


lecz dalsze utlenienie nie prowadzi do powstania siarczanu. Znane są jeszcze dwa związki, 
które można uważać za pochodne kwasu sulfoksylowego: sulfoksylan kobaltowy i sulfo¬ 
ksylan talawy, jednak budowa tych związków nie jest dokładnie poznana. 


Związki siarki z halogenami 

Dwufluorek siarki, SF 2 , powstaje prawdopodobnie przez rozkład termiczny S 2 F 2 , 
lecz istnienie jego budzi nadal wątpliwości. 

DwucMorek siarki, SC1 2 , jest granatowoczerwoną cieczą o tt. — 70°C i tyr. 59°C, otrzy¬ 
mywaną przez działanie chlorem na dwuchlorek dwusiarki w temperaturze pokojowej 
w obecności trójchlorku jodu lub chlorku cynowego 

S 2 C1 2 .+Cl 2 ^ 2SC1 2 

Reakcja jest odwracalna, i dlatego już w temperaturze pokojowej dwuchlorek siarki jest 
częściowo zdysocjowany na chlor i.dwuchlorek dwusiarki. Badania krzywej równowagi 
dowodzą, że SC1 2 pojawia się przy maksimum na krzywej v opisującej stan metatrwały. 
Krzywa opisująca stan trwały wskazuje na przemianę peritektyczną przy składzie SC1 2 
w temp. ok. -83°C. 

Ciężar cząsteczkowy dwuchlorku siarki oznaczony w ciekłym chlorze, w dwusiarczku 
węgla i w różnych rozpuszczalnikach organicznych wynosi 105 (ciężar cząsteczki SC1 2 
wynosi 103). Dane uzyskane z pomiarów dyfrakcji elektronów wskazują, że długość wią¬ 
zania S—Cl wynosi 2,00 A, a wartość kąta między wiązaniami C1SC1 — 103 ± 3°C. 

Dwufluorek dwusiarki, S 2 F 2 , jest bezbarwnym gazem o tt. —105,5°C i tw. — 99°C. 
Otrzymuje się go w reakcji między fluorkiem srebrowym i stopioną siarką. Hydrolizuje 
on w zetknięciu z wodą; pod tym względem, jak również innymi własnościami przypomina 
on odpowiedni związek chloru. Dwufluorek dwusiarki jest aktywny chemicznie i oddziału¬ 
je na szkło. 

DwucMorek dwusiarki, S 2 C1 2 , jest złocistożółtą, obdarzoną przykrym zapachem cieczą 
o tt. —80°C i tw. 137°C. Powstaje on w wyniku przepuszczania chloru nad stopioną siarką 
i destylacji surowego produktu znad siarki w celu usunięcia nadmiaru chloru. Dwuchlorek 
dwusiarki rozpuszcza siarkę, jod i niektóre związki organiczne oraz halogenki metali; 
z benzenem i eterem miesza się w każdym stosunku. W temperaturze pokojowej łączy 
się z chlorem dając dwuchlorek (jedno)siarki, a w temp. poniżej — 30°C tworzy cztero- 
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chlorek. Ogrzane metale rozkładają dwuchlorek dwusiarki do siarczków i chlorków odpo¬ 
wiednich metali. Związek ten w wilgotnym powietrzu dymi, a pod wpływem działania 
wody powoli hydrolizuje do kwasu solnego, kwasu siarkowego, kwasu pięciotionowego 
i siarki. Siarkowodór lub amoniak redukują go do siarki 1 ). Gęstość pary dwuchlorku 
dwusiarki, jak również ciężar cząsteczkowy w roztworze w kwasie octowym i benzenie 
jest zgodny ze wzorem S 2 C1 2 . Badania dyfrakcji elektronów wskazują, że cząsteczka dwu¬ 
chlorku dwusiarki 

Cl 

: ■ V. * , 

' . . Y, 

ma budowę przestrzenną, w której kąt między wiązaniami SSC1 wynosi 103°, a długości 
wiązań S—S i S—Cl — odpowiednio 2,05 A i 1,99 A. Moment dipolowy w roztworze 
benzenowym wynosi 1,62 D. 

Dwubromek dwusiarki, S 2 Br 2 , jest granatowoczerwoną cieczą; tt. — 46°C i tw. 57°C 
pod ciśnieniem 0,22 mm Hg. Otrzymuje się go na drodze bezpośredniej syntezy pierwiast¬ 
ków przez ogrzewanie siarki z bromem w zatopionej rurze. Dysocjuje on po ogrzaniu, a w 
zetknięciu z wodą powoli rozkłada się na kwas bromowodorowy, dwutlenek siarki i siar¬ 
kę. Ciężar cząsteczkowy dwubromku dwusiarki w roztworze w bromie lub w tlenochlor¬ 
ku fosforu odpowiada wzorowi S 2 Br 2 . 

Dwujodek dwusiarki nie istnieje. Związek SC1 4 , który prawdopodobnie jest solą sul- 
foniową [SC1^]C1 oraz czterofluorek siarki, SF 4 , omówiono na str. 959. 

Sześciofluorek siarki opisano na str. 964. 

Alifatyczne i aromatyczne chloro- i bromosiarczki, R—S—X. W wyniku działania jodu 
na merkaptyd rtęciowy otrzymać można tiojodek trzeciorzędowego butylu, (CH 3 ) 3 C—-S—J; 
zachodzi wówczas reakcja 

[(CH 3 ) 3 CS] 2 Hg + 2J 2 - 2(CH 3 ) 3 CSJ + HgJ 2 

Nawet w normalnej temperaturze związek ten dość szybko rozkłada się, mimo to jest on 
dość interesujący, ponieważ jest jednym z niewielu związków, w których jod połączony 
jest bezpośrednio z siarką. Odpowiednie związki bromu i chloru są zbyt nietrwałe, aby 
można je wyodrębnić 2 ). 

Tiochlorek fenylu, C 6 H 5 SC1, jest czerwoną, oleistą cieczą o tw. 149°C pod ciśnieniem 
12 mm-Hg. Otrzymuje się go następującymi metodami: 

1) działanie chloru na merkaptan fenylowy rozpuszczony w czterochlorku węgla 
w niskiej temperaturze 

C 6 H 5 SH + Cl 2 - QH 5 SC1 + HC1 

2) działanie chloru na dwusiarczek fenylowy 

c 6 h 5 s—sc 6 h 5 + ci 2 = 2c 6 h 5 sci - i 

Tiochlorek fenylu można uważać za chlorek kwasowy kwasu fenylosulfonowego, C 6 H 5 SOH. 

^Zastosowanie tej reakcji opisano na str. 962. 

2 ) Można otrzymać pochodne trójchlorometylowe, które ulegają interesującym reakcjom: 

2CC1 3 • SCI + H a S = 2HC1 + C1 3 C • S • S • S • CC1 3 
2CC1 3 -SC1 + H a S a = 2HC1 + C1 3 C-S-S-S-S-CC1 3 
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Redukcja tego związku cynkiem prowadzi do powstania C 6 H 5 SSC 6 H 5 . Ten sam związek 
otrzymuje się w reakcji z tiofenolem, przebiegającej w myśl równania 

C 6 H 5 SC1 + hsc 6 h 5 = C 6 H 5 SSG 6 H 5 + HC1 

Tiochlorek fenylu z etylenem daje związek C 6 H 5 SCH 2 CH 2 C1 o działaniu parzącym (chlor 
w pozycji fi względem atomu siarki). 


Związki zawierające łańcuchy tetraedrycznie 
zhybrydyzowanych atomów siarki 

Omawiane poprzednio cząsteczki dwuhalogenków dwusiarki zawierają łańcuch złożony 
z dwóch atomów siarki. Pozostałe związki zawierające łańcuchy atomów siarki można 
podzielić na cztery typy: 

1) wielosiarczki wodoru, H— S n —H, zwane niekiedy sulfanami, 

2) wielosiarczki alkilowe i arylowe (alkilo- i arylośulfany), np. CH 3 — S n —CH 3 , 

3) wielosiarczki metali, np. CaS„, 

4) sole kwasów wielotionowych, jak np. Na 2 [S0 3 — S n —S0 3 ], gdzie n oznacza liczbę 

atomów siarki w łańcuchu. . 

W najczęściej spotykanych związkach, n przyjmuje wartość od 1 do 5. Ogólnie biorąc, 
trwałość cząsteczki lub jonu maleje ze wzrostem n; mimo to udało się otrzymać w czystej 
postaci związki typu S W X 2 , gdzie X oznacza atom H, Cl, Br lub grupę CN, aż do wartości 
n = 8, jak również stwierdzono w mieszaninach obecność cząsteczek o jeszcze dłuższych 
łańcuchach. 

Wielosiarczki wodoru. Jeżeli roztwór siarki w wodnym roztworze siarczku sodowego 
(całkowity skład mieszaniny odpowiada Na 4 S 5 ) wprowadzić do oziębionego, stężonego 
kwasu chlorowodorowego, otrzyma się wówczas jasnożółty olej. Skład tego oleju nie jest 
znany (może to być H 2 S 5 lub też mieszanina H 2 S 2 i H 2 S 3 zawierająca rozpuszczoną siarkę), 
lecz w wyniku destylacji tego oleju w aparaturze kwarcowej pod ciśnieniem 2 mm Hg 
otrzymuje się dwie frakcje odpowiadające wzorom: H 2 S 2 i H 2 S 3 . Wszystkie wielosiarczki 
wodoru są tak łatwo rozkładane przez mocne zasady, że do operowania nimi nie można 
używać aparatów szklanych bez przepłukania ich suchym chlorowodorem w celu usunięcia 
zasad z powierzchni. Jako środki osuszające można stosować: pięciotlenek fosforu lub 
chlorek wapniowy, poddane uprzednio działaniu chlorowodoru. 

Dwusiarczek wodoru, H 2 S 2 , jest bezbarwną cieczą o tt. — 89°C i tw. 71°C. Ma on zapach 
podobny do zapachu siarkowodoru, lecz jest łzawiący. Związek ten rozpuszcza się w dwu¬ 
siarczku węgla, benzenie i eterze; rozpuszcza siarkę, lecz nie reaguje z nią. Ciężar cząstecz¬ 
kowy pozostaje w zgodzie ze wzorem H 2 S 2 , a badania dyfrakcji elektronów wskazują na 
łańcuchową budowę cząsteczki 

H 

\ c 

S—S 

\ 

H 

Długość wiązania S—S wynosi 2,05 A, moment dipolowy w roztworze benzenowym w temp. 
25°C — 1,17 D. Widmo Ramana wskazuje na podobieństwo strukturalne tego związku 
z nadtlenkiem wodoru. 


943 



Trójsiarczek wodoru, H 2 S 3 , jest bezbarwną lub bladożółtą oleistą cieczą o tt. —52°C, 
Podobnie jak dwusiarczek wodoru jest on łzawiący i rozpuszcza się w tych samych roz¬ 
puszczalnikach; znakomicie rozpuszcza siarkę. Trójsiarczek wodoru jest bardzo nieodporny 
na działanie roztworów mocnych zasad. Podczas ogrzewania łatwo traci siarkę tworząc 
dwusiarczek, a reakcja dysocjacji przebiega nieodwracalnie. 

Czterosiarczek wodoru, H 2 S 4 , i pięciosiarczek wodoru, H 2 S 5 , są jasnożółtymi olejami. 
Pięciosiarczek otrzymuje się przez rozkład pięciosiarczku amonowego, pod wpływem 
działania bezwodnego kwasu mrówkowego. Jest on nietrwały i nie można go destylować. 

Wielosiarczki alkilowe i arylowe. Dwusiarczki alkilowe otrzymuje się następującymi 
metodami: ’ * 

1) ogrzewanie odpowiedniego * merkaptydu rtęci(II) 

(CH 3 S) 2 Hg = CH 3 —S—S—CH 3 + Hg 


2) utlenianie jodem lub chlorkiem sulfurylu (patrz str. 959) odpowiedniego merkap¬ 
tydu sodowego. 

Dwusiarczki alkilowe redukują się do merkaptanów, a pod działaniem metali alkalicz¬ 
nych przechodzą w merkaptydy typu NaCH 3 S. Kwas azotowy utlenia dwusiarczki alki¬ 
lowe do dwusulfotlenków 

C 2 II 5 —S—-O 


C 2 H 5 —S-^O 

Dane uzyskane z pomiarów dyfrakcji elektronów dla dwusiarczku metylowego wskazują, 
że ma on budowę łańcuchową: CH 3 —S—S—CH 3 . Długość wiązania S—S wynosi 2,02 A, 
a C—S — 1,78 A; kąt między wiązaniami GSS jest równy 107 dh 3°C. Jak wykazały badania 
rentgenograficzne, podobną budowę mają dwusiarczki: fenylowy i benzylowy. Moment 
dipolowy dwusiarczku fenylowego wynosi 1,81 D. 

Badania dyfrakcji elektronów wskazują na nierozgałęzioną budowę łańcuchową trój- 
siarczku metylowego. Kąty między wiązaniami CSS i SSS wynoszą 104 ± 5°, a długości 
wiązania C—S i S—S odpowiednio — 1,78 A i 2,04 A. Kąt dwuścienny między wiąza¬ 
niami S—CH 3 a płaszczyzną S—S—S wynosi 106°. 

Wielosiarczki metali. Subtelnie-rozdrobniona siarka rozpuszcza się w roztworach 
siarczków metali alkalicznych i siarczków metali ziem alkalicznych. Krzywa równowagi 
układu Na 2 S/S wskazuje na istnienie następujących siarczków: Na 2 S, Na 2 S 2 , Na 2 S 3 , 
Na 2 S 4 i Na 2 S 5 . Niektóre wielosiarczki metali otrzymuje się przez gotowanie roztworu 
lub zawiesiny wodorotlenku metalu z siarką. Wrzące mleko wapienne rozpuszcza siarkę 
dając czerwonobrązowy roztwór (&stov codog); przebieg reakcji przedstawia równanie 


3Ca(OH) 2 + 12S - 2CaS 5 + CaS 2 O s + 3H a O 


Podczas przepuszczania siarkowodoru przez stężony roztwór amoniaku (cięż. wł. 0,880) 
zawierający zawiesinę sproszkowanej siarki (reakcję należy prowadzić bez dostępu po¬ 
wietrza) otrzymuje się intensywnie czerwony roztwór, z którego wytrącają się/żółte krysz¬ 
tały (NH 4 ) 2 S 5 . i 

Własności obu atomów siarki w jonie dwusiarczkowym, S—S 2- , są jednakowe. Jeżeli 
dwusiarczek amonowy otrzymany przez rozpuszczenie siarki promieniotwórczej w siarczku 
amonowym rozłożyć kwasem solnym 


(NH 4 ) 2 S 2 4- 2HC1 - H 2 S + S -f 2NH 4 C1 
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wówczas siarka promieniotwórcza występuje zarówno w siarkowodorze, jak i w wolnej 
siarce. Stwierdzono doświadczalnie, że w jonie Sf~ w trójsiarczku barowym kąt między 
wiązaniami SSS wynosi 103°, a długość wiązania S—S — 2,15 A. 


Kwasywielotionowe 

Wolne kwasy wielotionowe znane są jedynie w roztworze, lecz tworzą one krystaliczne 
sole. Kwasy te mają wzór ogólny H 2 S„O e , gdzie n waha się od 2 do 6. Kwasy te mają nastę¬ 
pującą budowę: 


Kwas dwutionowy 1 ) 


Kwas trójtionowy 


Kwas czterotionowy 


Kwas pięciotionowy 


Kwas sześciotionowy 


°\ /° 
O—S—S—O 

/ . \ 

OH OH 

°\ /° 

O—s—S—S—o 

X 


analog kwasu dwusiarkowego 


OH 

°x 

o-s 

OH 

O, 


OH 


O 


OH 


O 


/■ 


O/S-s-s-s-s-o 

OH OH 

°\ /° 
O—S —S—S—S—S—S—o 

OH OH 


Niektóre własności wielotionianów sodowych przedstawiono w tabl. 21.21, skąd wynika, 
że dwutionian sodowy nie reaguje z siarką, siarczynem i siarczkiem sodowym, a trójtionian 
sodowy — z siarczynem sodowym. 


1 ) Przyjmuje się, że we wszystkich kwasach wiązania S—O są wiązaniami nd (por. str. 884). Dla przy¬ 
kładu kwas dwutionowy ma budowę następującą: 

O O 

ndy/ 

o—S—S—o 


HO 


OH 


Jeżeli wiązania S—O zapisze się jako wiązania o częściowo jonowym charakterze, otrzyma się wówczas 
strukturę: 

O O 

-\+ +/- 

o—s—s-o 

/+ +\ 

OH OH 

która nie jest jednak zgodna z zasadą rozkładu ładunków obok leżących. 
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Tablica 21.21 

Produkty reakcji soli kwasów wielotionowych 


Reagent 

Dwutioniany 

Trójtioniany 

Czterotioniany 

Pięciotioniany 

Sześciot ioniany 

Siarka 

brak 

cztero- i pię- 
ciotioniany 

pięciotioniany 



Amalgamat 

sodowy 

Na 2 S0 3 

Na 2 S0 3 + 

-j-Na 2 S 2 0 3 

Na 2 S 2 0 3 

Na 2 S 4 O e +Na 2 S 2 0 3 


Siarczyn so¬ 
dowy 

brak 

brak 

Na 2 S 3 0 6 ~f* 
+Na 2 S 2 O g 

Na 2 S 4 0 6 *)+ 

+Na 2 S 2 0 3 

Na 2 S 5 0 6 *)-f- 

+Na 2 S 2 0 3 

Siarczek so¬ 
dowy 

brak 

. 

Na 2 S 2 0 3 

Na 2 S 2 0 3 +S 

Na 2 S 2 0 3 +S 

___ t 

Rozkład 
w stężo¬ 
nym roz¬ 
tworze 

Na 2 S0 4 + 

+so 2 

Na 2 S0 4 + 

+s+so 2 

NSI 2 SO 4 -f~ S -|- 
+so 2 

Na 2 S0 4 +S+S0 2 

Na 2 S0 4 +S+S0 2 


*) Ostatecznie tworzy się trójtionian. 


Kwas dwutionowy. Sole kwasu dwutionowego otrzymuje się w wyniku działania środ¬ 
ków utleniających (o niezbyt dużym stężeniu) na kwas siarkawy lub jego pochodne. Waru¬ 
nek małego stężenia uzyskuje się przez użycie stałych, nierozpuszczalnych środków utle¬ 
niających takich, jak dwutlenek manganu, wodorotlenek żelazowy lub kobaltowy. W takich 
warunkach przemiana kwasu siarkawego do siarkowego zostaje zredukowana do minimum. 
W praktyce przepuszcza się dwutlenek siarki przez oziębioną w lodzie subtelną wodną 
zawiesinę piroluzytu; prawdopodobnie zachodzą wówczas następujące reakcje: 

2 Mn 0 2 + 3H 2 S0 3 = Mn 2 (S0 3 ) 3 + 3H a O + O 
Mn 2 (S0 3 ) 3 = Mn 2 S 2 0 6 + MnS0 3 
O + MnS0 3 «= MnSG 4 

Dodanie wody barytowej powoduje wytrącenie się manganu jako Mn(OH) 2 , a jonu siar¬ 
czanowego w postaci siarczanu barowego. Nadmiar wodorotlenku barowego usuwa się 
przepuszczając przez roztwór dwutlenek węgla. Po filtracji i odparowaniu przesączu otrzy¬ 
muje się bezbarwne kryształy BaS 2 0 6 ,2H 2 0. 

Podstawowa reakcja polega na połączeniu dwóch cząsteczek kwasu siarkawego lub 
jonu siarczynowego, co prowadzi do utworzenia jonu podwójnego (S 2 Og~). Dwa elektrony 
zostają przeniesione do cząsteczki środka utleniającego 



°\ /°T 

O—S—S—O + 2e 

O V 


Dimeryzacja nie wymagająca utlenienia zachodzi wówczas, gdy tiosiarczan etylowo-barowy 
samorzutnie tworzy dwutionian barowy i dwusiarczek etylowy 



+ 


o oi- ro^ /°T~ 

S = O—S—S—O C 2 H 5 —s—s— c 2 h 5 

_c 2 h 5 -s x oj |_<> o_ 
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Dodając rozcieńczony kwas siarkowy do roztworu soli barowej otrzymuje się wodny 
roztwór kwasu dwutionowego. Po odsączeniu siarczanu barowego i zatężeniu roztworu 
dalsze odparowanie prowadzi się w eksykatorze próżniowym. Po osiągnięciu przez roz¬ 
twór ciężaru właściwego 1,347 kwas rozkłada się w myśl równania 

H a S 2 0, = H 2 S0 4 4- S0 2 

Dwutioniany metali nie ulegają utlenianiu nawet pod wpływem działania zimnego, stężo¬ 
nego kwasu azotowego, lecz rozkładają się pod działaniem siarczków i siarczynów. Reduk¬ 
cja dwutionianu sodowego za pomocą amalgamatu sodowego daje siarczyn sodowy. 
Wszystkie dwutioniany metali rozpuszczają się w wodzie i otrzymuje się je w reakcji wymia¬ 
ny pomiędzy dwutionianem barowym i siarczanem odpowiedniego metalu, a następnie 
filtrację i krystalizację. Wzory niektórych dwutionianów podano poniżej 
Na 2 S 2 O s CaS 2 0 6 ,4H 2 0 A1 2 (S 2 06) 3 ,18H20 

K 2 S 2 Oe]v ZnS 2 0 e ,6H 2 0 Cr 2 (S 2 0 6 ) 3 ,18H 2 0j 

PbS 2 0 6 ,4H 2 0j; 

Sole metali alkalicznych i metali ziem alkalicznych śą trwałe we wrzącym roztworze wod¬ 
nym; inne sole rozkładają się dając siarkę i dwutlenek siarki. 

Kwas trójtionowy. Sole kwasu trójtionowego otrzymuje się następującymi metodami: 

1) działanie dwutlenku siarki na tiosiarczan w myśl równania 

2K 2 S 2 O s + 3S0 2 - 2K 2 S s O s 4- S 

2) wytrząsanie stężonego, wodnego roztworu wodorosiarczynu potasowego z roztworem 
dwuchlorku siarki w lekkiej nafcie; zachodzi wówczas reakcja 

4- 2HC1 

3) działanie nadtlenku wodoru na nasycony roztwór tiosiarczanu sodowego, oziębiony 
do temp. 0°C 

2Na 2 S 2 0 3 + 4H 2 0 2 - Na 2 S 3 O s + Na 2 S0 4 + 4H a O 
Wodny roztwór kwasu trójtionowego rozkłada się przy zatężeniu w myśl równania 

h 2 s 3 o 6 - h 2 so 4 -f- so 2 4- s; 

Trójtioniany srebra, rtęci(I) i rtęci(II) nie rozpuszczają się w wodzie; trójtioniany 
innych metali są rozpuszczalne. Amalgamat sodowy redukuje trójtionian sodowy do 
siarczynu i tiosiarczanu sodowego, a siarczek sodowy redukuje go do tiosiarczanu sodo¬ 
wego. Siarczyn sodowy nie redukuje trójtionianu sodowego. 

Kwas czterotionowy. Czterotionian sodowy powstaje w reakcji między jodem i roztwo* 
rem tiosiarczanu sodowego 

2Na s S 2 O s + J 2 = Na 2 S 4 O s 4- 2NaJ 

Inne łagodne środki utleniające dają ten sam produkt, lecz tworzy się wówczas nieco siar¬ 
czanu. 

W roztworze czterotionian sodowy powoli rozkłada się w myśl równania 

Na 2 S 4 0 6 s=s Na 2 S0 4 4~ S0 2 4~ 2S 

Amalgamat sodowy redukuje czterotionian sodowy do tiosiarczanu sodowego, a siarczek 
sodowy redukuje go do tiosiarczanu sodowego i wolnej siarki 


\ 

HO—S 

- 

r o 

_ 

"O o 

+ Cl—S—Cl + 

/ 

S—OH 


o^s—s—s—o 

/ 

\ 



O 


o J 


o oj 
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Siarczyn sodowy reaguje z czterotionianem sodowym tworząc trójtionian 

°\ /° 

o-s-s-s-s-o 

o o_ 

Wodny roztwór kwasu czterotionowego (otrzymanego przez rozkład soli ołowiawej roz¬ 
cieńczonym kwasem siarkowym) można zatężać przez odparowywanie pod zmniejszonym 
ciśnieniem znad kwasu siarkowego, lecz po osiągnięciu pewnego stężenia, kwas rozkłada 
się w myśl równania 

H 2 S 4 O e « H 2 S0 4 + SO a + 2S 

Wyznaczoną na podstawie badań rentgenograficznych strukturę jonu czterotionowego 
przedstawiono na rys. 21.4. 







Rys. 21.4. Schemat budowy jonu czterotionianowego, (S 4 O e ) 2 ~. Odległości wynoszą: a = 1,4 A, b — 2,13 A 
c = 2,02 A; kąty: OSO - 111°, OSS = 108°, SSS=103°; kąt dwuścienny = 90° 


Kwas pięciotionowy, H 2 S 5 0 65 występuje w roztworze Wackenrodera, otrzymywanym 
w wyniku przepuszczania siarkowodoru przez wodny roztwór dwutlenku siarki tak długo, 
aż cały dwutlenek siarki przereaguje. Roztwór Wackenrodera zawiera siarkę koloidalną 
oraz kwasy pięcio- i czterotionowy. Po dodaniu do roztworu mniejszej od wymaganej 
stechiometrycznie ilości wodorotlenku potasowego i powolnym odparowaniu, z roztworu 

wytrącają się jednoskośne kryształy K 2 S 4 0 6 i kryształy rombowe K 2 S 5 0 6 ,1—H 2 0. 

Z 

Pięciotionian sodowy powstaje w wyniku działania stężonego kwasu solnego na roz¬ 
twór tiosiarczanu sodowego w temp. — 10°C. Reakcję przyśpiesza obecność niewielkiej 
ilości arseninu sodowego. 

Prawdopodobnie część tiosiarczanu sodowego rozkłada się w sposób opisany na str. 
962 

Na 2 S 2 0 3 + 2HC1 - 2NaCl + SO a + S + H a O 

i tak utworzony kwas siarkawy łączy się z nierozlożonym kwasem tiosiarkowym (por. 
str. 947) dając kwas trójtionowy, który następnie reaguje z subtelnie Rozdrobnioną siarką 
otrzymaną w wyniku pierwszej reakcji. 

Wodny roztwór wolnego kwasu otrzymuje się działając kwasem winowym na sól 
potasową. Przy zatężeniu kwas rozkłada się w myśl równania 

H a S 6 0 6 = H 2 S0 4 + SO a + 3S N j 

" Sól potasowa podczas ogrzewania rozkłada się w podobny sposób. 
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Amalgamat potasowy redukuje pięciotionian potasowy do czterótionianu, a następnie 
do tiosiarczanu. 

Siarczek sodowy redukuje pięciotionian sodowy do tiosiarczanu sodowego i wolnej 

siarki 


s a - + 


/ 


0 “ 

/ 

S-0 

/ \ 

o 


s o 
o 

\ 

o 


o 

O—s—s 
I 

o 


+ 2S 


a siarczyn sodowy — do tiosiarczanu sodowego i czterotionianu. Cząsteczka kwasu pięcio- 
tionowego ma płaszczyznę symetrii przechodzącą, przez środkowy atom siarki w łańcuchu 
siarkowym; łańcuch ten można uważać za resztę pierścienia S 8 , z którego usunięto trzy 
atomy siarki. 

Kwas sześciotionowy, H 2 S 6 O e . Sześciotionian sodowy lub potasowy otrzymuje się 
przez dodanie oziębionego, stężonego kwasu solnego do roztworu tiosiarczanu metalu 
alkalicznego zawierającego azotyn lub arsenin. Jeżeli użyje się soli potasowych, wówczas 
przy zatężeniu początkowo krystalizuje chlorek potasowy, a następnie wydziela się sześcio¬ 
tionian potasowy. Sól potasowa powstaje również podczas dodawania octanu potasowego 
do roztworu otrzymanego z soli sodowych. W roztworze sześciotioniany ulegają powol¬ 
nemu rozkładowi do pięciotionianów i siarki. Pod wpływem działania siarczynów metali 
alkalicznych przechodzą one w trójtioniany. 


Związki sulfoniowe 

Związki sulfoniowe mają wzór ogólny [SX<f]A“. W związkach tych atom siarki traci 
jeden elektron i tworzy trzy wiązania kowalentne. Czwarty orbital zhybrydyzowany obsa¬ 
dzony jest przez wolną parę elektronową. Atom siarki w niektórych związkach komplek¬ 
sowych, np. w (C 3 H 5 ) 2 S-*HgCl 2 , będący donorem elektronów, ma tę samą strukturę 
elektronową jak atom siarki w związkach sulfoniowych, z tą różnicą, że pozbywa się on 
szóstego elektronu walencyjnego przez utworzenie wiązania semipolarnego. Najprostszymi 
przykładami związków sulfoniowych są halogenki alkilo- i arylosulfoniowe. 

Związek macierzysty, (SH 3 )C1, który odpowiadałby (NH 4 )C1 nie został wyodrębniony. 

Halogenki alkilosulfoniowe są bezbarwnymi, krystalicznymi solami. Jodki otrzymuje 
się następującymi metodami: 

1) działanie jodowodoru na tioeter w myśl równania 

2(C 2 H 5 ) 2 S + HJ - [(C 2 H 5 ) 3 S]J + HSC 2 H 5 

2) działanie jodku alkilu na tioeter, 

3) działanie jodu na tioeter; zachodzi wówczas następująca reakcja: 

4(C 2 H 5 ) 2 S + J 2 = 2[(C 2 H 5 ) 3 S]J + C 2 H 5 S—SC 2 H 5 

4) działanie siarki lub siarczków metali na jodek etylu. 
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Sole sulfoniowe innych kwasów otrzymuje się z jodków. Podczas destylacji jodki al« 
kilosulfoniowe rozpadają się na tioetery i jodki alkilów. Z jodkiem metylu tworzą one 
związki addycyjne typu [S(C a H 5 ) 3 (CH 3 ) 2 +J(J~) 2 ; przemianę tę można uważać za utlenienie 
związku sulfoniowego. Produkt jest jednym z bardzo nielicznych przedstawicieli klasy 
związków, w których występujący w kationie atom siarki ma liczbę koordynacyjną 4. 

Halogenki arylosulfoniowe powstają w wyniku działania sulfotlenków arylowych na 
. węglowodory aromatyczne w obecności chlorku glinowego. 

Wodorotlenki sulfoniowe, (R 3 S)OH, są higroskopijnymi ciałami stałymi. Otrzymuje 
się je w reakcji tlenku srebrowego z halogenkiem sulfoniowym. Wodorotlenki sulfoniowe 
są mocnymi zasadami; absorbują' one dwutlenek węgla z powietrza tworząc węglany, 
wydzielają amoniak z soli amonowych i powodują oparzenia skóry. Glin rozpuszcza się 
w nich wydzielając wodór. 

Znane są związki sulfoniowe, w których rodniki alkilowe, np. w grupie trójmetylo- 
sulfoniowej, są zastąpione przez inne grupy lub atomy. Do związków tych należy cztero¬ 
chlorek siarki, SC1 4 , żółte ciało stałe, które topi się w temp. — 31°C, tworząc czerwoną 
ciecz. Otrzymuje się go przez działanie chloru na dwuchlorek dwusiarki w temp. poniżej 
—30°C. Jest on trwały jedynie pod ciśnieniem i w obecności chloru; w stanie stałym wyka¬ 
zuje dużą stałą dielektryczną i najprawdopodobniej jest solą: [SCl^nCFj. Tworzy on 
związki addycyjne z chlorkami licznych pierwiastków wielowartościowych, np. Al, Tl; 
Sn, As, Sb, Jj Fe. Niektóre związki addycyjne można uważać za sole, np. [SCl^ - ] [SbCljT], 
[SC1^] 2 [SnClg - ], [SCl^] [FeClj], [SCl^] [AlCl^], lecz przypisywanie takich wzorów 
związkom SC1 4 ,T1C1 4 , SC1 4 ,2JC1 3 i SC1 4 ,2 AsF 3 nie odpowiada ich budowie. Związek 
o wzorze SCl 4 ,SbCl 5 ma niską temperaturę topnienia (125°C w atmosferze chloru) i roz¬ 
puszcza się w rozpuszczalnikach organicznych. Związkom o takich własnościach nie 
można przypisywać charakteru jonowego. 

Jeżeli atom siarki w związku sulfoniowym związany jest z trzema różnymi grupami, 
wówczas związek taki jest optycznie czynny. Dla przykładu związki 
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m 


m 
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CHa 



CH2COOH 


cr 


ch 3 



cr 


są izomerami optycznymi. Istnienie tych oraz innych podobnych związków wskazuje, 
że grupa sulfoniowa nie ma budowy płaskiej. Dane doświadczalne uzyskane z widm Rama- 
na wskazują, że jon [(CH 3 ) 3 S + ] ma kształt piramidy z atomem siarki w jej wierzchołku. 

Czterofluorek siarki, SF 4 , (tt. — 121°C, tw. — 40,4°C) otrzymuje się w/wyniku działania 
dwuchlorku siarki na fluorek sodowy zawieszony w nitrylu kwasu octowego w temp. 
80°C; zachodzi wówczas reakcja 

3SC1* -f 4NaF — SF 4 *f S 2 C1* + 4NaCl 


Czterofluorek siarki jest bardzo aktywny chemicznie, stosuje się go jako środek fluorujący. 




i 
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Sulfotlenki, związki tionylowe i kwas siarkawy 

Związki opisane w tej klasie zawierają atom siarki połączony z atomem tlenu oraz 
z dwiema innymi grupami lub atomami; atom tlenu połączony jest jedynie z atomem siarki. 
Związki te obejmują 

Ri 

sulfotlenki :S—O , ' 


halogenki tionylu 


kwas sulfoksylowy 


i jego pochodne 


c 2 h 5 o 


hoch 2 


kwas siarkawy 


i jego pochodne 


kwas podsiarkawy 


Ond ng O 

\ / 

:s—s: 

/ V 

HO OH 


i jego pochodne 


Cząsteczki tych związków mają strukturę piramidy, w wierzchołku której znajduje się 
atom siarki. Długość wiązania SO jest mała (ok. 1,46 A); jest to wiązanie podwójne skła¬ 
dające się z jednego wiązania er i jednego wiązania nd. Diagram orbitalowy, na przykładzie 
Cl 2 SO, można przedstawić następująco: 


s p p p d 

H f t tlt 
i t I > 
I I IX 

Ct CI o 
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SULFOTLENKI są cieczami lub łatwo topiącymi się ciałami stałymi 



Temp. top¬ 
nienia 

. 

Temp. wrzenia 

Moment di¬ 
polowy w 
benzenie 

(CH 3 ) 2 SO 

(C 2 H 5 ) 2 SO 

(C 4 H 9 ) 2 SO 

(C 6 H 5 ) 2 SO 

18,5°C 

4—6°C 

192°C (elcstrapolowana) 
88 —9°C (15 mm Hg) 

340°C (rozkład) 

3,90 D 

4,00 D 


Sulfotlenki alkilowe otrzymuje się przez utlenianie odpowiednich siarczków alkilowych 
bromem, kwasem azotowym, nadtlenkiem wodoru lub czterotlenkiem dwuazotu —- i hydro¬ 
lizę otrzymanego produktu. Reakcja prowadzi do utworzenia pośrednich związków sul- 
foniowych. Działanie bromu na siarczek etylowy powoduje powstanie żółtego ciała stałego 

(C 2 H 5 ) 2 S + Br 2 - [(C 2 H 5 ) 2 SBr]Br 

Otrzymany bromek sulfoniowy jest rozpuszczalny w wodzie, pod działaniem której hydro- 
lizuje do sulfotlenku w myśl równania 

[(C 2 H 5 ) 2 SBr]Br + H a O - (C 2 H 5 ) 2 SO + 2HBr 
Kwas azotowy reaguje z siarczkiem etylowym w podobny sposób 

2(QH 5 ) 2 S + 4HN0 3 = 2 [(C 2 H 5 ) 2 S0H]N0 3 + N 2 0 3 + H 2 0 
Azotan sulfoniowy po rozpuszczeniu w wodzie hydrolizuje się działaniem zawiesiny 
węglanu barowego do sulfotlenku. 

Sulfotlenki alkilowe rozpuszczają się łatwo w wodzie i wykazują słabe własności zasa¬ 
dowe, prawdopodobnie na skutek istnienia następującej równowagi: 

(C 2 H 5 ) 2 SO + H a O ^ [(C 2 H 5 ) 2 SOH]OH 

Sulfotlenki (w odróżnieniu od sulfonów) redukują się do siarczków. Sulfotlenki alkilowe 
po ogrzaniu rozkładają się tworząc aldehyd, w myśl równania 

(C 6 H 5 CH 2 ) 2 SO - c 6 h 5 cho + c 6 h 5 ch 2 sh 

Sulfotlenki tworzą związki addycyjne (w stosunku 1:1) z czterotlenkiem dwuazotu. Sul¬ 
fotlenki arylowe otrzymuje się w wyniku działania dwutlenku siarki lub chlorku tionylu 
na jakikolwiek węglowodór aromatyczny w obecności chlorku glinowego. 

Budowa sulfotlenków. Wiele doświadczeń potwierdziło piramidalną strukturę cząsteczki 
sulfotlenku. Kąt między wiązaniami XSO jest w przybliżeniu stały i wynosi ok. 105°; 
wartości kątów między wiązaniami XSX wahają się natomiast w dość szerokim zakresie. 
Obecność tetraedrycznych orbitalów hybrydowych w sulfotlenku fenylowym została 
potwierdzona faktem, że sulfotlenek fenylowy rozpuszczając się w sulfonie fenylowym, 
tworzy ciągłą serię roztworów stałych, zachowujących strukturę krystaliczną sulfonu 
fenylowego przy zawartości sulfotlenku fenylowego sięgającej 90%. Jeden z tetraedrycznych 
orbitalów wiążących atomu siarki w sulfonie fenylowym może więc być obsadzony przez 
wolną parę elektronową bez zakłócenia względnego położenia innych atomów cząsteczki. 
Sulfotlenki asymetryczne takie jak 

H 2 NC 6 H4 

/ 

h 3 cc 6 h 4 
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można rozdzielić na poszczególne izomery optyczne. Stwierdzono, że istnieją dwa izomery 
optycznie czynne pochodnej dwusiarczku dwuetylenu o następującej budowie: 


O. CH2- 

X 


-CH2 y o 

N/ 


CH 2 ——ch 2 



Przechowywane w niskich temperaturach izomery te nie rozkładają się w ciągu kilku 
miesięcy. Istnienie optycznie czynnych pochodnych jest dowodem, że atom siarki w sulfo- 
tlenkach nie jest trygonalnie zhybrydyzowany. 

W sulfotlenku fenylowym nie tylko długość wiązania SO jest mniejsza niż długość 
wiązania obliczona przez Paulinga z sumy promieni atomowych, lecz wiązanie CS wykazuje 
również w 35—40% charakter wiązania podwójnego. Ponadto kąt między płaszczyznami 
pierścieni benzenowych wynosi 81,9°. Faktów tych nie wyjaśnia żaden prosty schemat 
hybrydyzacji i prawdopodobnie należałoby tłumaczyć je w oparciu o teorię orbitalów 
uogólnionych. 

Halogenki tionylu. Niektóre .własności halogenków tionylu przedstawiono w tabl. 21.22. 
Cząsteczki halogenków tionylu mają budowę piramidy, a długość wiązania S—O wynosi 
1,45 A. 

Tablica 21.22 


Halogenki tionylu 


L • 

Temp. 

topnienia, °C 

Temp. wrzenia, °C 

Długość wiązania, 

A 

Kąt XSX 

Kąt XSO 

/ 

sof 2 

-110 


S—F 1,6 



SOCl 2 

-99,5 

+77 

S—Cl 2,05 

115° 

106° 

SOBr 2 

-49,5 

59 (40 mm Hg) 
138 (760 mm Hg) 
z rozkładem 

S—Br 2,27 

97° 


SOFCl 

— 139,5 

+12,2 





Fluorek tionylu, SOF 2 , jest bezbarwnym gazem, otrzymywanym w wyniku reakcji 
między trójfluorkiem antymonu i chlorkiem tionylu 

3SOCl 2 + 2SbF 3 — 3SOF 2 + 2SbCl 3 

W zetknięciu z powietrzem fluorek tionylu dymi, lecz hydrolizuje trudniej niż chlorek 
tionylu. Suchy, gazowy fluorek tionylu działa na szkło w temp. 400°C w myśl równania 

SiO a + 2SOF 2 - SiF 4 + 2SO a 

lecz nie działa na żelazo ani na platynę ogrzaną do temperatury białego żaru. Poniżej 
temp. 125° nie reaguje z Si, Mg, Ni, Cu, Zn i Hg. 

Chlorek tionylu, SOCl 2 , jest bezbarwną, dymiącą cieczą. Otrzymuje się go następującymi 
metodami: 

1) reakcja pięciochlorku fosforu z dwutlenkiem siarki zachodząca w myśl równania 

PC1 5 + so 2 - SOCl 2 + POCl 3 
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2) działanie dymiącego kwasu siarkowego na dwuchlorek dwusiarki 

so 3 + S 2 C1 2 = soci 2 + so 2 + s 
przy przepuszczaniu chloru reakcja przebiega następująco: 

SO s + S 2 C1 2 + 2C1 2 = 3SOCl 2 


3) łączenie się tlenku chloru z siarką. 

Chlorek tionylu reaguje z wodą i związkami organicznymi zawierającymi grupę wodo¬ 


rotlenową 


SOCl 2 + 2H 2 0 - (HO) 2 SO + 2HC1 


SOCl 2 + 2C 6 H 5 COOH - 2C 6 H 6 C0C1 + (HO) 2 SO 


Rozpuszcza on jodki Ag, Sb, Si i Hg oraz (CH 3 ) 4 NJ. Przy ogrzewaniu rozkłada się; w temp. 
440°C dwie trzecie cząsteczek chlorku tionylu jest zdysocjowane w myśl równania 

3SOCl 2 ~ S0 3 + S 2 C1 2 -f 2C1 2 


Ciekły chlorek tionylu wykazuje tendencję do autodysocjacji 

SOCl 2 ^ SOC1+ + Cl¬ 


i jest rozpuszczalnikiem układu kwas-zasadą. Moment dipolowy chlorku tionylu rozpusz¬ 
czonego w benzenie w temp. 25°C wynosi 1,58 D. 

Zarówno gęstość par chlorku tionylu w temp. 150°C, jak i ciężar cząsteczkowy chlorku 
tionylu w roztworze benzenowym jest zgodny , ze wzorem SOĆl 2 . Przy użyciu izotopu 
36 S udowodniono, że reakcja pomiędzy trójtlenkiem siarki i dwuchlorkiem (jedno)siarki 
zachodzi według równania 



O O 

+ 36 s" 


Cl O ( 

= .\ + o^s / 


Cl o 


Bromek tionylu, SOBr 2 , jest czerwoną cieczą, powstającą w wyniku działania gazowego 
bromowodoru na chlorek tionylu 


2HBr + SOCl 2 = SOBr 2 + 2HC1 


która rozldada się przy ogrzewaniu. 

Jodek tionylu nie istnieje. Mieszany halogenek tionylu SOC1F powstaje z SOCl 2 , SbQ 5 
i SbF 3 . Powoli, rozldada się on tworząc mieszaninę SOF 2 i SOCl 2 . 

Kwas siarkawy, H 2 S0 3 , nie^został wyodrębniony. W wyniku rozpuszczenia dwutlenku 
siarki otrzymuje się jego wodny roztwór. Pozorne stałe dysocjacji w temp. 25°C (przy 
założeniu, że cały kwas występuje w postaci H 2 S0 3 ) wynoszą: K x = 0,013 i K 2 = 1 • 10~ 7 . 
Jednak widma absorpcyjne sugerują, że niezdysocjowaną częścią substancji rozpuszczo¬ 
nej jest nieuwodniony dwutlenek siarki. Wodny roztwór dwutlenku siarki reaguje z mag¬ 
nezem, przy czym wydziela się wodór. 

Siarczyny metali alkalicznych. Obojętny siarczyn sodowy, Na 2 S0 3 ,7H 2 0 i pirosiarczyn 
sodowy, Na 2 S 2 Ó 5 , otrzymuje się w postaci bezbarwnych krystalicznych ciał stałych. Wodo- 
rosiarczyn sodowy, NaHS0 3 , znany jest jedynie w roztworze. 

Siarczyny obojętne. Siarczyny metali alkalicznych są rozpuszczalne w wodzie, natomiast 
siarczyny innych metali są nierozpuszczalne. Roztwory siarczynów metali alkalicznych 
mają odczyn zasadowy. Siarczyny utleniają się do siarczanów; inhibitorem reakcji utlenia¬ 
nia jest chlorek cynawy oraz niektóre alkohole, np. izopropylowy lub benzylowy. Obecność 
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w roztworze choćby śladowych ilości miedzi lub żelaza przyśpiesza proces utleniania. 
Działanie ,, anty katalizator ów’ ’ można wyjaśnić ich zdolnością przerywania reakcji łań¬ 
cuchowej lub zmniejszaniem efektu katalitycznego miedzi lub żelaza. 

Cynk i rozcieńczony kwas solny redukują obojętne siarczyny do siarkowodoru. Do¬ 
danie chlorku bńrowego do roztworu siarczynu powoduje wytrącanie się białego osadu 
siarczynu barowego, nierozpuszczalnego w rozcieńczonym kwasie solnym. Suchy siarczyn 
sodowy podczas ogrzewania rozkłada się w myśl równania 

4Na 2 S0 3 = Na 2 S + 3Na 2 S0 4 ’ ' 

Roztwór siarczynu sodowego rozpuszcza siarkę, dając Na 2 S 2 0 3 , oraz selen, tworząc 
mieszaninę Na 2 SSe0 3 i Na 2 SSeO e . Siarczyn srebrowy reaguje z jodkiem etylowym dając 
etylosulfonian etylowy 

Ag 2 S0 3 + 2C 2 H 5 J = C 2 H 5 S0 2 • OC 2 H 5 4- 2AgJ 

Jon SO|” w krystalicznym siarczynie sodowym ma budowę piramidy; długość wiązania 
S—O wynosi 1,39 Ą. Strukturę tę można przedstawić następująco: 

/ Y 

O 


Wodorosiarczyny. Wodne roztwory wodorosiarczynów metali alkalicznych mają odczyn 
obojętny, ze względu na bardzo niską wartość stałej dysocjacji drugiego stopnia H 2 S0 3 . 
Wodny roztwór wodorosiarczynu sodowego nasycony dwutlenkiem siarki redukuje się 
pod wpływem działania cynku do roztworu podsiarczynu sodowego, Na 2 S 2 0 4 . 

Pirosiarczyn sodowy, Na 2 S 2 Q 5 , powstaje podczas nasycania roztworu wodorotlenku 
sodowego dwutlenkiem siarki i odparowanie go w atmosferze dwutlenku siarki. Badania 
rentgenograficzne wskazują, że w jonie pirosiarczynowym z jednym atomem siarki połą¬ 
czone są dwa, a z drugim — trzy atomy tlenu. Strukturę orbitalową jonu można więc 
przedstawić następująco: 

O O 

'\nd nd/ 

^S-S^o 

nd / 


O o 


Jeżeli struktura-ta jest prawidłowa, wówczas przy otrzymywaniu pirosiarczynu jeden 
z atomów siarki musiałby utleniać się, co wskazywałoby, że użyty dwutlenek siarki ma 
działanie utleniające. 

Siarczyny kompleksowe. Związki kompleksowe z jonem siarczynowym tworzą metale 
przejściowe grup okresowych VIII, IX, X, XI oraz mangan, cynk, kadm, rtęć, beryl 
i magnez. Przykładami mogą być następujące związki: 

M'[Hg(S0 3 ) 2 ], gdzie M' = Na, K, Ag 
M"[Hg(S0 3 ) 2 ], gdzie M" - Sr, Ba 

oraz (NO) 3 [Co(S0 3 ) 3 ].,4H 2 0. 
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Najczęściej występuje struktura 


O 



\ 

s—o 


\ / 


o 


lecz w niektórych przypadkach, jak w kompleksie siarczynopięcioamminokobaltu(III), 
prawdopodobne jest występowanie struktury 

O 


M—O—S 


O 

Kompleks siarczynortęcianowy ma natomiast strukturę 

ro 012- 

\ / 

[M+L O—— Hg—S—-O 

/ \ 

Lo oj 

Siarczyn etylu, (0 2 H 5 O) 2 SO, jest cieczą wrzącą w temp. 161°C, izomeryczną z etylo- 
sulfonianem etylu wspomnianym na str. 955. Siarczyn etylu otrzymuje się przez działanie 
chlorku tionylu na alkohol etylowy. 

Podsiarczyn sodowy, Na 2 S 2 0 4 , występuje w postaci soli bezwodnej i dwuhydratu, 
Na 2 S 2 0 4 ,2H 2 0, nie istnieje natomiast w stanie wolnym kwas macierzysty. Sól sodową 
otrzymuje się następującymi metodami: 

1) prowadzona za pomocą pyłu cynkowego redukcja wodorosiarczynu sodowego 
nasyconego dwutlenkiem siarki 

Zn + 2NaHS0 3 + S0 2 - ZnS0 3 + Na 2 S 2 0 4 +' H a O 

2) wytrząsanie amalgamatu sodowego z suchym dwutlenkiem siarki. 

Sól cynkowa, ZnS 2 0 4 , powstaje w roztworze podczas redukcji pyłem cynkowym alko¬ 
holowego roztworu dwutlenku siarki. Podsiarczyn sodowy jest bardzo silnym środkiem 
redukującym. Sole miedzi(II) lub rtęci(II) redukuje on do wolnego metalu, utleniając 
się jednocześnie do siarczynu sodowego. Również w powietrzu utlenia się do siarczynu. 
Używany jest do analizy gazów jako substancja pochłaniająca tlen. 

Podsiarczyn sodowy jest nietrwały zarówno w roztworze, jak i w stanie stałym. W roz¬ 
tworze alkalicznym lub obojętnym rozkłada się w myśl równania 

2Na 2 S 2 0 4 — Na 2 S 2 0 3 -j- Na 2 S 2 Os 

a w roztworze kwaśnym 

2H 2 S 2 0 4 - 3S0 2 + S 2H 2 0 
ogrzewany do temp. ok. 200°C ulega rozkładowi 

2Na 2 S 2 0 4 = Na 2 S 2 0 3 + Na 2 S0 3 + S0 2 AH = -20,8 kcal 

Jego własności diamagnetyczne, wartość przewodnictwa właściwego oraz temperatury 
krzepnięcia jego roztworów wskazują, że anion ma wzór S 2 0|“. Dane uzyskane z pomia¬ 
rów rentgenograficznych wskazują na płaską budowę anionu z następującym ułożeniem 
atomów: 




Sulfony, halogenki sulfurylu, halogenki sulfonylu 
i kwas siarkowy 

Opisane poniżej związki zawierają atom siarki połączony z dwoma atomami 
tlenu, związanymi jedynie z atomem siarki, oraz z dwoma innymi atomami lub grupami. 
W tabl. 21.23 podano wzory oraz niektóre dane dotyczące tych związków. Wszystkie 


Tablica 21.23 

Sulfony, halogenki sulfurylu, alkilo- i arylohalogenki sulfurylu 



Wzór 

Temp. 
topnie¬ 
nia, °C 

Temp. 

wrzenia, 

°C 

Długość wiązania, A 

Kąt 

S—O 

S—X 

xso 

xsx 

OSO 

Sulfony 

(CH 3 ) 2 S0 2 

109 

238 

1,43 

1,85 

105° 

115±15° 

125±15° 


(c 2 h 6 ) 2 so 2 

70 

248 







(c 6 h 5 ) 2 so 2 

76 

379 






Halogenki 

f 2 so 2 

-120 

-52 

1,37 

1,56 

107° 

92,8° 

130° 

sulfurylu 

ci 2 so 2 

-46 

+69,3 

1,43 

1,89 

106,5° 

111,2° 

120° 


cifso 2 

-124,7 

+7,1 






Alkilo- i ary¬ 

ch 3 fso 2 


124 






lohalogenki 

c 2 h 5 fso 2 


135 






sulfurylu 

c 6 h 5 fso 2 


207 







c 2 h 5 ciso 2 


178 







c 6 h 5 ciso 2 


252 







cząsteczki mają budowę tetraedryczną. W związkach tych wiązanie pomiędzy atomami 
tlenu, połączonymi jedynie z atomem siarki i tym atomem siarki, składa się z jednego 
wiązania o* oraz jednego wiązania nd. 

Sulfony mają wzór ogólny 


R ji^O 



gdzie R oznacza grupę alkilową lub arylową. Są to bezbarwne ciała stałe, które można 
destylować bez rozkładu. 

Sulfon etylowy otrzymuje się następującymi metodami: 

1) utlenianie siarczku etylowego lub sulfotlenku etylowego nadmanganianem pota¬ 
sowym lub dymiącym kwasem azotowym, 

2) działanie jodku etylu na etylosulfinian sodowy (patrz str. 931); zachodzi wówczas 
reakcja 

Na[C 2 H 5 SOJ + C 2 H 5 J = (C 2 H 5 ) 2 S0 2 + NaJ 

Sulfony metylowy i etylowy są łatwo rozpuszczalne w wodzie. Sulfony alkilowe reagują 
z wodorotlenkiem potasowym w myśl równania 

(C 2 H 5 ) 2 SO a + KOH = C 2 H 4 + KO • C 2 H 5 • SO a + H a O 


/ 
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Dobrze poznano również dwusulfony, np. cząsteczka sulfonalu ma następującą strukturę: 

CH, 

. ' • \ 

CH, S0 2 

\ / 

C 

/ \ 

CH S S0 2 

/ 

ch 3 

Sulfon fenylowy otrzymuje się następującymi metodami: 

1) działanie trójtlenku siarki na benzen 

S0 3 + 2QH # = (C 6 H 5 ) 2 S0 2 + H s O 

2) ogrzewanie kwasu fenylosulfonowego z benzenem i pięciotlenkiem fosforu 

c 6 h 6 + C 6 H 5 • HO • so 2 = (c 6 h 5 ) 2 so 2 + h 2 o 

3) działanie kwasu dwuchlorosulfonowego na benzen w obecności chlorku glinowego 

2C 6 H 6 + C1 2 S0 2 — (C 6 H 6 ) 2 S0 2 + 2HC1 

Sulfon fenylowy jest bardzo trwały. Nie ulega on działaniu kwasu chlorowodorowego 
i podczas ogrzewania do temp. 380°C nie reaguje z pyłem cynkowym, a do temp. 250°C 
nie reaguje także z żółtym fosforem. Jednak podczas ogrzewania z selenem tworzy się 
dwutlenek siarki i selenek fenylowy. 

W cząsteczce sulfonu dwa atomy tlenu i dwie grupy organiczne połączone z atomem 
siarki umieszczone są w narożach zdeformowanego tetraedru. Wartości kątów między 
wiązaniami w sulfonie metylowym podano w tabl. 21.23. Bardzo mała długość wiązania 
SO wskazuje na istnienie wiązania podwójnego pomiędzy atomem siarki i atomami tlenu. 
Diagram orbitalowy dla sulfonu metylowego ma postać następującą: 


hybrydy cf hybrydy „t 


3T 

3 p 

3 p 


r 3d 

3? 

t 

f 

f 

In 

ir 

f 

1 

1 

\ 

JJ 

LL 

i 


i 1 1 tf-rjr 

CHaCHaO^ CT 


W niektórych sulfonach długości wiązań C—S wynoszą 

(CH 3 ) 2 S 0 2 1,85 A; (p-BrC 6 H 4 ) 2 S 0 2 1,84 A; 

Ć-CH 3 - C 4 H 4 S0 2 1,74 A. 

W przybliżeniu wartości te odpowiadają długości wiązania pojedynczego (por. tabl. 11.5) 
i wskazują na brak sprzężenia pomiędzy grupami fenylowymi, orbitalami d atomu siarki 
i orbitalami p atomów tlenu, jakie może występować w sulfotlenkach arylowych (patrz; 
str. 952). 

Halogenki sulfurylu mają wzór ogólny 



/ \ nd 

X O 
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Fluorek sulfurylu, F 2 S0 2 , jest bezbarwnym gazem otrzymywanym następującymi 
metodami: 

• 1) spalanie fluoru w dwutlenku siarki, 

2) rozkład fluorosulfonianu barowego w myśl równania 

Ba(S0 3 F) a = F 2 S0 2 + BaS0 4 

Najbardziej charakterystyczną własnością fluorku sulfurylu jest jego bierność chemiczna. 
Jest on trudno rozpuszczalny w wodzie, która nie oddziałuje nań poniżej temp,, 150°C. 
Nie ulega rozkładowi podczas ogrzewania do temperatury czerwonego żaru ani nie reaguje 
poniżej tej temperatury z tlenem, siarką i chlorowodorem. Nie wchodzi w reakcję z fosfo¬ 
rem i arsenem nawet w temperaturach odpowiadających ich temperaturom wrzenia. Nie 
łączy się ze stopionym sodem. Reaguje jednak w podwyższonej temperaturze z wodorem 
oraz ulega działaniu roztworów wodorotlenku amonowego lub potasowego. Łatwo hydro- 
lizuje pod wpływem działania alkoholowego roztworu wodorotlenku potasowego w myśl 
równania 

2KOH + F 2 S0 2 = H 2 S0 4 + 2KF 

Gęstość par fluorku sulfurylu odpowiada cząsteczkom o wzorze F 2 SO a . 

Chlorek sulfurylu, 0 2 S0 2 , jest bezbarwną cieczą o gryzącym zapachu. Chlorek sulfurylu 
otrzymuje się następującymi metodami: 

1) łączenie się dwutlenku siarki z chlorem w temperaturze pokojowej i w obecności 
kamfory, 

2) ogrzewanie kwasu chlorosulfonowego w obecności chlorku rtęci(II) jako kataliza¬ 
tora; zachodząca reakcja ma następujący przebieg: 

O std OH HO jzdO Cl stdO 

\/ \/ \/ 

s . + s - h 2 so 4 + S 

nd/ \ / \nd / 

O Cl Cl O Cl o 

Chlorek sulfurylu można destylować bez rozkładu, lecz przy dalszym nawet słabym ogrze¬ 
waniu dysocjuje on w myśl równania 

SO2CI2 SO a Cl 2 

W temp. 100°C ok. 90% cząsteczek SO a Cl 2 jest zdysocjowanych. Chlorek sulfurylu 
jest agresywnym rozpuszczalnikiem; rozpuszcza on S0 2 , J 2 , As, FeCl 3 , RbJ, MgJ 2 , CdJ 2 , 
AsJ 3 i SnJ 4 . Chlorek sulfurylu hydrolizuje pod wpływem działania wody bardzo powoli; 
ogrzewany z tlenkami metali tworzy chlorki i siarczki, a z siarczkami metali — chlorki. 
W preparatyce organicznej chlorku sulfurylu używa się jako środka chlorującego, działa¬ 
jącego w obecności chlorku glinowego. Rozpuszczony w bezwodnym benzenie chlorek 
sulfurylu reaguje z amoniakiem tworząc sulfamid, S0 2 (NH 2 ) 2 — krystaliczne ciało stałe. 
Ciężar cząsteczkowy chlorku sulfurylu, wyznaczony w roztworze benzenowym, jest zgodny 
ze wzorem C1 2 S0 2 . • 

Chlorofluorek sulfurylu, C1FS0 2 , jest gazem o ostrym, gryzącym zapachu. Bardzo 
szybko hydrolizuje on w wodzie i łatwo reaguje z mocnymi zasadami; w zetknięciu z po¬ 
wietrzem nie dymi. ~ 

Bromek sulfurylu ani jodek sulfurylu nie są znane. 

Sulfofluorki alkilowe są lotnymi cieczami o przyjemnym zapachu. Otrzymuje się je przez 


gotowanie odpowiednich chlorków z nasyconym, wodnym roztworem fluorku potasowego; 
zachodzi wówczas reakcja 

C 2 H 5 S0 2 C1 + KF = C 2 H 5 $0 2 F +• KC1 

Sulfofluorki alkilowe są bierne chemicznie. Powoli hydrolizują pod działaniem wrzącej 
wody, w której są nierozpuszczalne; pod działaniem chlorku glinowego, nie tworzą dwu¬ 
tlenku siarki. Z aminami reagują powoli, a z pirydyną w umiarkowanych temperaturach 
nie reagują wcale. 

Sulfofluorki arylowe, które otrzymuje się w podobny sposób, również są bierne chemicz¬ 
nie. 

Sulfochlorki alkilowe i arylowe są bezbarwnymi cieczami lub ciałami stałymi. Powstają 
one w wyniku działania pięciochlorku fosforu na sól sodową kwasu sulfonowego. Sulfo¬ 
chlorki alkilowe i arylowe są znacznie bardziej aktywne chemicznie aniżeli sulfofluorki. 
Wprawdzie w gorącej wodzie rozpuszczają się trudno, ale hydrolizują pod jej działaniem 
zupełnie łatwo. W temperaturze pokojowej reagują z pirydyną; pod wpływem działania 
chlorku glinowego tracą dwutlenek siarki przechodząc w odpowiedni chlorek organiczny. 
Cynk łatwo redukuje je do kwasu sulfinowego, a następnie do merkaptanu 

CgHs jtd O CgHó 

\ / \ ^ 

s na -> :$—o -> c 6 h 5 —s-h 

/ \ / 

Cl O HO 

W związkach tych atom chloru ma taką samą aktywność jak w chlorku kwasowym. 

Sulfobromki alkilowe i arylowe są znacznie mniej trwałe niż sulfofluorki i sulfochlorki. 
Trójbromek fosforu (lecz nie trójchlorek) redukuje je do odpowiednich dwusiarczków 
w myśl równania 

2CH 3 SO a Br + 5PBr 3 = PBr 5 + 4POBr 3 + CH 3 —S—S—CH 3 

Kwas siarkowy, H 2 S0 4 . Na podstawie wykresu równowag fazowych oraz innych badań 
stwierdzono istnienie następujących faz krystalicznych w układzie H 2 0/S0 3 



tt., °c 


tt., °c 

H a s,o , 3 

-j- 4 

h 2 so 4j h 2 o 

+ 9 

h 2 s 3 o 10 


H 2 S0 4 ,2H 2 0 

—38,9 

h 2 s 2 o 7 

+ 36 

H 2 S0 4 ,3H 2 0 

-37 

h 2 so 4 

+ 10,36 

H 2 S0 4 ,4H 2 0 

-29 



H 2 S0 4 ,6H 2 0 

punkt peritektyczny 
olc. -52 



H 2 S0 4 ,8H 2 0 

punkt peritektyczny 
ok. -62 


Spośród tych faz krystalicznych najczęściej spotykane są kwas siarkowy, H 2 S0 4 , i kwas 
pirosiarkowy, H 2 S 2 0 7 . 

Kwas siarkowy, H 2 S0 4 , jest bezbarwną oleistą cieczą o tt. 4*10,36°C, rozkładającą 
się w temperaturze wrzenia, 320°C. Z wodą tworzy on mieszaninę azeotropową o tw. 
330°C, zawierającą 98,33% H 2 S0 4 . 

W skali przemysłowej kwas siarkowy otrzymuje się następującymi metodami: 

1) reakcja między dwutlenkiem siarki, tlenem atmosferycznym i parą wodną w obec¬ 
ności tlenków azotu; początkowo tworzy się kwas nitrozylosiarko wy 

2SO a + N 2 0 3 + 0 2 + H a O = 2(N0)(HS0 4 ) 
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który następnie reaguje w myśl równań: 

2(N0)(HS0 4 ) + H a O - 2H 2 S0 4 + N 2 0 3 
2(N0)(HS0 4 ) + 2H a 0 + S0 2 = 3H 2 S0 4 + 2N0 

2) rozpuszczanie trójtlenku siarki (otrzymanego metodą kontaktową lub przez redukcję 
anhydrytu) w 98%-owym kwasie siarkowym z równoczesnym dodawaniem wody w celu 
utrzymania stałego stężenia kwasu. 

Kwas siarkowy jest kwasem mocnym. Wykazuje on duże powinowactwo w stosunku 
do wody i odrywa cząsteczki wody od związków organicznych, takich jak alkohole lub sa¬ 
charoza. Gorący kwas siarkowy ma własności utleniające i działa na miedź, srebro, ołów 
i rtęć, które nie ulegają działaniu zimnego, rozcieńczonego kwasu. Rozcieńczony kwas 
siarkowy nie jest środkiem utleniającym. Jest on dobrym przewodnikiem prądu elektrycz¬ 
nego; rozpuszcza wszystkie metale znajdujące się w szeregu napięciowym na prawo od 
wodoru, dając wodór i siarczan odpowiedniego metalu. 

Podobnie jak nie można otrzymać czystego kwasu azotowego zbudowanego wyłącznie 
z cząsteczek HN0 3 , również nie można otrzymać kwasu siarkowego składającego się 
tylko z cząsteczek H 2 S0 4 . Czysty kwas siarkowy zawsze ulega dysocjacji 

2H 2 S0 4 ^ HS0 4 + H 3 SOJ 
Zachodzi również rozkład w myśl równania 

H 2 S0 4 - H a O + S0 3 

a powstałe cząsteczki wody i trójtlenku siarki mogą reagować dalej z kwasem siarkowym 

h 2 so 4 + h 2 o = (H 3 0)+ + hso 4 
h 2 so 4 + so 3 = h 2 s 2 o 7 
h 2 so 4 + h 2 s 2 o 7 = (HS 2 0 7 )- + (H 3 S0 4 ) + 

Stężenia otrzymanych jonów w ciekłym kwasie siarkowym w jego temperaturze topnienia 
wynoszą: 

HS0 4 r- 0,013 molarny; H 3 S0 4 — 0,013 molarny; 

HS 2 0 7 — 0,0083 molarny; H 3 0 + — 0,0083 molarny. 

W stosunku do anionów słabszych kwasów takich jak woda lub kwas azotowy, kwas 
siarkowy występuje jako donor protonów. Gdy do czystego kwasu siarkowego dodaje 
się wodę w stosunku molowym 0,1, wówczas 93% kwasu wysypuje w postaci jonu hydro¬ 
lowego na skutek ustalenia się następujących równowag: 

*2H a O ^ H 3 0+ + OH- 
H 2 S0 4 + OH- ^ H 2 0 + HS0 4 

Oddawanie protonu jonowi azotanowemu w pięciotlenku dwuazotu lub cztero tlenku 
dwuazotu powoduje dysocjację 

N 2 0 5 + 3H 2 S0 4 ^ 2NO+ + H 3 0 + + 3HSOI 
N 2 0 4 + 3H 2 S0 4 ^ NOJ-1-NO++ H 3 0++ 3HSOI 

Siarczany są dobrze znanymi związkami i nie ma potrzeby omawiać ich szczegółowo w tym 
rozdziale. 

Siarczany kompleksowe. Niektóre siarczany, np. czerwona odmiana siarczanu rodu(III), 
Rh 2 (S0 4 ) 3 , i zielona bezpostaciowa odmiana siarczanu chromowego, Cr 2 (S0 4 ) 3? po roz¬ 
puszczeniu w wodzie i dodaniu chlorku barowego nie wytrącają natychmiast siarczanu 
barowego. Siarczany te są prawdopodobnie związkami kompleksowymi o wzorach 

Rh[Rh(S0 4 ) 3 ] i Cr[Cr(S0 4 ) 3 ] 


i-W Zarys współcz. c.hemii nieorganicznej 
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Innymi przykładami siarczanów kompleksowych są związki 

K 3 [Ir(S0 4 ) 3 l,H 2 0, [en 2 Co(S0 4 )]Br, [(NH 3 ) 4 PtS0 4 ]Br 2 

W związkach tych atom centralny jest sześciokoordynacyjny, a grupa siarczanowa tworzy 
z nim dwa wiązania. W związkach 

[(NH 3 ) 5 CoS 0 4 ]X i [(NH 3 ) 4 PtBrS0 4 ]X 2 

grupa siarczanowa tworzy z atomem centralnym tylko jedno wiązanie. Werner zauważył, 
że zmiana wartościowości grupy (SO^ prowadzi do zjawiska nazwanego przez niego 
„izomerią koordynacyjną”. Przykładami tego są związki kompleksowe kobaltu: 

fioletowo-czerwony [CoS0 4 (NH 3 ) 5 ]Br i fioletowy [CoBr(NH 3 ) 5 ]S0 4 

Siarczany alkilów: (CH 3 ) 2 S0 4 (tt. —27°C, tw. 186°C) oraz (C 2 H 5 ) 2 S0 4 (tt. —24°C i tw. 
208°C) są dobrze znanymi związkami. Otrzymuje się je w wyniku działania odpowiedniego 
alkoholu na trójtlenek siarki lub kwas chlorosulfonowy. 

Pirosiarczan sodowy, Na 2 S 2 0 7 . Kwas macierzysty nie jest znany. Sól sodową otrzymuje 
się przez ogrzewanie wodorosiarczanu sodowego; zachodzi wówczas reakcja 

2NaHS0 4 = Na 2 S 2 0 7 + H 2 0 

Dalsze ogrzewanie prowadzi do rozkładu w myśl równania 

Na 2 S 2 0 7 = Na 2 S0 4 -f- S0 3 

Pirosiarczan sodowy szybko hydrolizuje w wodzie tworząc wodorosiarczan, a z amonia¬ 
kiem lub aminami reaguje niemal równie łatwo jak z wodą. Pod wpływem działania wod¬ 
nego roztworu amoniaku pirosiarczan sodowy daje kwas sulfaminowy NH 2 —S0 2 —OH, 
a z zimnym wodnym roztworem trójmetyloaminy tworzy związek o wzorze (CH 3 ) 3 N + — 
—S0 2 —0~. W wyniku reakcji z fenolem powstaje związek C 6 H 5 —O—S0 3 Na. Pirosiarczan 
potasowy zachowuje się podobnie. 

Chlorek pirosulfurylu, S 2 0 5 CI 2 , jest bezbarwną cieczą o tw. 152°C. Otrzymuje się go 
przez ogrzewanie trójtlenku siarki z czterochlorkiem węgla; zachodzi wówczas reakcja 

CC1 4 + 2S0 3 . = S 2 O s Cl 2 + COCl 2 

Pod wpływem działania wody chlorek pirosulfurylu hydrolizuje. 

Tiosiarczany., Wolnego kwasu tiosiarkowego dotychczas nie otrzymano. Tiosiarczan 
sodowy, Na 2 S 2 0 3 , który krystalizuję w postaci soli pięciowodnej, otrzymuje się następu¬ 
jącymi metodami: ■ * 

1) ogrzewanie siarczynu sodowego (lub jego wodnego roztworu) z siarką, 

2) utlenianie wielosiarczków metali alkalicznych i metali ziem alkalicznych 


2CaS 2 + 30 2 = 2CaS 2 0 3 

2Na 2 S 6 30 2 = 2Na 2 S 2 0 3 -f- 6S „ 

3) sulfonowanie wodorosiarczku sodowego kwasem N-pirydynosulfonowym na 
zimno w roztworze wodnym w myśl równania 


O 

I 


r O 
I 

S—S—OH 

I 

O 


+ c 5 h 5 n 


C 6 H 5 N+—S—O- + [HS-] + Na + = Na+| 

O 

lub wodorosiarczynem potasowym — przebieg reakcji jest wówczas następujący: 

4KHSO s .+2HSK = 3K 2 S 2 0 3 + 3H 2 0 
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4) reakcja między wielotionianami i mocnymi zasadami 

Na 2 (0 3 S—S—S0 3 ) 4- NaOH = Na 2 Ś 2 0 3 + NaHS0 4 

5) rozkład wodorosiarczynu sodowego w roztworze alkalicznym lub obojętnym. 
Tiosiarczany metali alkalicznych oraz wielu metali dwuwartościowych są łatwo roz¬ 
puszczalne w wodzie. Roztwory ich nie rozkładają się, o ile przechowywane są w normal¬ 
nej temperaturze i bez: dostępu powietrza. Tlen z powietrza oraz inne środki utleniające 
utleniają tiosiarczany metali alkalicznych do siarczanów i wolnej siarki, w myśl równania 

Na 2 S 2 0 3 + H a O + Cl a = Na 2 S0 4 + S + 2HC1 
natomiast jod utlenia je ilościowo do czterotionianów 

[0 3 ss a i + J 2 + [0 3 SS 2 -] = [OsSSSSOii + 2[j-] 

Tiosiarczan sodowy w roztworze rozkłada się po dodaniu kwasu 
Na 2 S 2 0 3 + 2HC1 = 2NaCl + S + SO a + H a O 

Jeżeli reakcja powyższa zachodzi w roztworze bardzo silnie zakwaszonym, wówczas siarka 
nie wytrąca się w ciągu kilku godzin, jednak dodanie wodorotlenku do takiego roztworu 
nie powoduje powstania znów tiosiarczanu sodowego. Należy sądzić, że silnie kwaśne 
środowisko stabilizuje nie roztwór kwasu tiosiarkowego, lecz koloidalny roztwór siarki. 
Rozkład jonu [S 2 O 3 -] przez jon wodorowy w zakwaszonym roztworze może przebiegać 
szybko w myśl równania 

[S 2 01i + H+ = [HS0 3 ] + s 

lub powoli 

5[S a O!i + 6H + = 2[S 5 0 2 -] + 3H a O 

Jon tiosiarczanowy ma budowę tetraedryczną; jest on analogiem strukturalnym jonu 
siarczanowego, w którym jeden atom tlenu został zastąpiony atomem siarki 


oĄsAs 


Różnice między funkcjami dwóch atomów siarki w jonie tiosiarczanowym można wykazać 
w następujących reakcjach: 

1) Jeżeli w roztworze siarczynu sodowego rozpuścić 35 S i dodać azotanu srebrowego, 
wówczas wytrąci się sól Ag 2 35 SS0 3 . Podczas gotowania sól ta rozkłada się w myśl równania 

H a O + Ag 2 35 SS0 3 = Ag a 35 S + H 2 S0 4 

© ' 

a cała ilość „znaczonej’’ siarki znajduje się w siarczku srebrowym. 

2) Jeżeli jony S 2- siarki promieniotwórczej wprowadzić do roztworu tiosiarczanu 
sodowego, wówczas zachodzi wymiana jedynie połowy atomów siarki w jonie tiosiarcza¬ 
nowym. 

3) Jeżeli tiosiarczan sodowy otrzymany przez dodanie 36 S do siarczynu sodowego 
rozłożyć kwasem chlorowodorowym, wówczas wszystkie znaczone atomy siarki znajdą 
się w strąconej siarce; reakcja ma następujący przebieg: 

Na 2 S 36 S0 3 + 2HC1 = 2NaCl + ® 6 S + SO a + H a O 
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Tiosiarczany kompleksowe. Jon tiosiarczanowy tworzy kompleksy anionowe, w których 
uruchamia jedno wiązanie kowalentne lub jedno wiązanie kowalentne i jedno wiązanie 
semipolarne. W związku kompleksowym o wzorze 

r / O \ / O \ t 


NaJ O-S-S Hg I S—S—O 

Ha/ 1 ii 

każdy jon tiosiarczanowy połączony jest z atomem rtęci jednym wiązaniem kowalentnym. 
Jon tiosiarczanowy w związku kompleksowym 

-[- 03 ] 

otrzymanym w wyniku działania nadmiaru tiosiarczanu sodowego na azotan srebrowy, 
połączony jest z atomem srebra dwoma wiązaniami. Również w związkach kompleksowych 
_ Na 3 [Ag(S 2 0 3 ) 2 ],2H 2 0 i Na 3 [Au(S 2 0 3 ) 2 ] 

każdy jon tiosiarczanowy połączony jest dwoma wiązaniami z atomem srebra lub złota. 

Dzięki trwałości tiosiarczanów kompleksowych, wiele nierozpuszczalnych związków 
metali ciężkich rozpuszcza się w wodnym roztworze tiosiarczanu sodowego, np. chlorek 
srebrowy reaguje z tiosiarczanem w myśl równania 

• ' AgCl + Na 2 S 2 0 3 — Na[AgS 2 0 3 ] -f NaCl 

W niektórych przypadkach rozpuszczanie tlenku metalu daje roztwór alkaliczny; zachodzi 
wówczas reakcja 

H a O + Ag 2 0 + Na 2 S 2 0 3 = Na[AgS 2 0 3 ] + 2NaOH 

Jodek potasowy w przeciwieństwie do chlorku sodowego strąca srebro z roztworu 
Na[AgS 2 0 3 ] (iloczyn rozpuszczalności AgJ jest równy 10~ 16 , a AgCl — 10 -10 ). 

Kwasy sulfonowe są strukturalnymi analogami kwasu siarkowego, w którego cząsteczce 
jedna grupa OH została zastąpiona grupą alkilową, arylową lub atomem chlorowca. 
Struktury kwasu siarkowego i kwasu fenylosulfonowego można przedstawić następująco : 

HO JtjO CfiHg TrdO 


HO ni O 

C 6 H 5 nd' 

\/ 

\ / 

Sard 

Sard 

/\ 

/ \ 

HO O 

HO i 


Wzory niektórych kwasów sulfonowych, oraz ich estrów podano w tabl. 21.24. Wszystkie 
związki przedstawione w tablicy są cieczami, a wiele z nich ma własności łzawiące. 

Kwasy alkilosulfonowe otrzymuje śię następującymi metodami: < 

1) utlenienie merkaptanów lub siarczków alkilowych stężonym kwasem azotowym, 

2) 'działanie jodku etylu na siarczyn sodowy 


C 2 H 5 J + [Na+]J O—s: = Na + 


C 2 H 5 nd O 

\ / 

Sjrd + NaJ 

/ \ 

O O 


3) utlenienie kwasu etylosulfinowego, C 2 H 5 SO • OH. 
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Tablica 21.24 

Kwasy sulfonowe i ich estry 


Związek 

Temp. 

topnienia, °C 

Temp. wrzenia, °C 

c 2 h 5 so 2 .oh 


171 (0,1 mm Hg) 

c 6 h 5 so 2 oh 

fso 2 óh 

— 87,3 

162,6 

fso 2 .och 3 


92 

fso 2 oc 2 h 5 


114 

fso 2 oc 6 h 5 


180 

ciso 2 oh 

— 80 

151 

ciso 2 .oc 2 h 5 



c 2 h 5 so 2 oc 2 h 5 


213 


Etylosulfonian etylu powstaje w wyniku reakcji między jodkiem etylu a siarczynem sre¬ 
browym, przebiegającej w myśl równania 


2C 2 H 5 J + [Ag + ] 2 


O 

2- 

C 2 H 5 n d O 

0 —s: 


\ / 

— 

S nd 

\ 


/ \ ' 

0 


c 3 h 5 o o 


+ 2AgJ 


Kwasy arylosulfonowe tworzą się podczas działania oleum na węglowodory aromatyczne. 
Są to ciecze lub topiące się w niskich temperaturach ciała stałe, które można destylować 
pod bardzo niskim ciśnieniem. Śą one łatwo rozpuszczalne w wodzie, podobnie jak ich 
sole barowe i wapniowe. Fenylosulfonian potasowy inaczej hydrolizuje w roztworze alka¬ 
licznym, a inaczej w kwaśnym; reakcje zachodzą w myśl następujących równań: 


1) w roztworze alkalicznym: C 6 H 5 S0 2 0K + KOH = C 6 H 5 OH + K 2 SO a , 

2) w roztworze kwaśnym: C 6 H 5 S0 2 0H + H a O = C 6 H 6 + H 2 S0 4 

Sole sodowe i potasowe reagują z pięciochlorkiem fosforu tworząc odpowiednie chlorki 
kwasowe. 

Kwas fluorosulfonowy, FS0 2 * OH, jest bezbarwną, ruchliwą cieczą. Bezwodny kwas 
otrzymuje się przez destylację mieszaniny KHF 2 i oleum w kolbie ze. szkła jenajskiego. 
Czysty kwas jest trwały aż do temp. 900°C, lecz w obecności siarki już w temperaturze 
wrzenia ulega całkowitemu rozkładowi tworząc S0 3 i HF. 'W reakcji z wodą ustala się 
stan równowagi 

FSO, • OH + H 2 0 ^ HF + H 2 S0 4 

Fluorosulfoniany metali alkalicznych otrzymuje się z trójtlenku siarki i fluorków metali 
alkalicznych, w myśl równania 

S0 3 + KF - K[SO s F]. 

Sole te są trwałe i można je krystalizować z roztworu wodnego, ponieważ hydrolizują 
trudno. Z amoniakiem tworzą one amidosulfoniany typu K[S0 3 NH 2 ]. Fluorosulfonian 
potasowy, KS0 3 F, jest podobny do KC10 4 , KMn0 4 , KP0 2 F 2 i KBF 4 . Podczas prze¬ 
puszczania tlenku azotu przez kwas fluorosulfonowy otrzymuje się jednocześnie N0[S0 3 F] 
i N0[HS0 4 ]. Sól cezowa, CsS0 3 F, ma sieć krystaliczną typu szelitu (CaWOJ, 
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Kwas chlorosulfonowy, C1S0 2 0H. Jest to bezbarwna, dymiąca ciecz, którą otrzymuje 
się w wyniku działania pięciochlorku fosforu na oleum lub na drodze bezpośredniej reakcji 
chlorowodoru i trójtlenku siarki. Zazwyczaj przepuszcza się suchy chlorowodór przez 
dymiący kwas siarkowy i oddestylowuje się otrzymany kwas chlorosulfonowy. W temp. 
175° para kwasu chlorosulfonowego rozkłada się w myśl równania 

2C1S0 2 • OH = S0 2 C1 2 + H 2 S0 4 ' , 

Kwas chlorosulfonowy rozkłada się gwałtownie w zetknięciu z wodą. Z azotanem srebro¬ 
wym reaguje energicznie, tworząc wodorosiarczan nitrozylowy 

2C1SCV OH + 2AgNO s - 2N0HS0 4 + 2AgCl ~f O a 
Ogólnie biorąc, sole kwasu chlorosulfonowego są trudne do otrzymania, chociaż sól sodową 
można otrzymać działając chlorkiem sodowym na kwas. Otrzymano również sól amonową, 
C1S0 2 ■ ONH 4 . Kwas chlorosulfonowy jest bardzo silnym środkiem chlorującym i sulfo¬ 
nującym. Chlorosulfonian etylu można otrzymać w wyniku reakcji między alkoholem 
etylowym i chlorkiem sulfurylu, przebiegającej w myśl równania 

ci o c 2 h 5 o o 

\ nd/ ... \ 7td / 

K / \ / 

C 2 H 5 OH + O = S +HC1 

/ '\nd / \ \nd 

/ V / \ 

Cl O ci o 

Kwasy nadtlenosiarkowe 

Znane są dwa kwasy nadtlenowe siarki: kwas nadtlenojednosiarkowy, czyli kwas Ca- 
ro — H 2 S0 5 i kwas nadtleiiodwusiarkowy — H 2 S 2 O s . 

Kwas nadtlenojednosiarkowy, czyli kwaś Garo, H 2 S0 5 , występuje w postaci higroskopij- 
nych kryształów topiących się w temp. 45°C. Otrzymuje się go w wyniku działania bez¬ 
wodnego nadtlenku wodoru na kwas chlorosulfonowy w niskiej temperaturze lub w reakcji 
stężonego kwasu siarkowego ochłodzonego do temp. 0°C z nadsiarczanem potasowym 
lub amonowym 

hso 3 —o—o— so 3 h = hso 3 —o—o + h 2 so 4 

H—OH H 

Czysty kwas nadtleno(jedno)siarkowy jest trwały w powietrzu. Rozpuszcza się on w wielu 
związkach alifatycznych takich, jak alkohol, eter i kwas octowy, lecz otrzymane roztwory 
są wybuchowe. H 2 SO s wybucha po zmieszaniu ze związkami aromatycznymi takimi, jak 
anilina, benzen lub fenol. W roztworze wodnym zachowuje się jak kwas jednozasadowy. 
W zetknięciu z wodą ulega powolnej hydrolizie do kwasu siarkowego i nadtlenku wodoru 
w myśl równania 

H—O—O O HO O 

\ nd/ \ nd / 

\ / \y 

S + HOH = H—O—O—H + s 

'/ \nd / <\ctd 

/ \ ' / \ 

HO O HO O 

W rozcieńczonym kwasie siarkowym hydroliza przebiega wolniej. Ponieważ w czasie 
hydrolizy tworzy, się H 2 0 2 , wobec tego kwas nadtleno(jedno)siarkowy można stosować 
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do utlenienia kwasu siarkowego do kwasu dwutionowego (patrz str. 945). Kwas nad- 
tleno(jedno)siarkowy łatwo utlenia jodek potasowy do jodu, a w reakcji z nadtlenkiem 
wodoru wydziela tlen. . i 

Nie jest znana żadna trwała sól kwasu nadtleno(jedno)siarkowego. 

Kwas nadtlenodwusiarkowy, H 2 S 2 0 8 , jest krystalicznym ciałem stałym, które topi 
się z rozkładem w temp. 65°C. Otrzymuje się go następującymi metodami: 

1) działanie bezwodnego nadtlenku wodoru na kwas chlorosulfonowy, 

2) elektroliza kwasu siarkowego lub roztworu siarczanu amonowego; dla uzyskania 
odpowiedniej wydajności konieczne są: duża gęstość prądu (1—2 A/dcm 2 ) i niska tem¬ 
peratura; anoda winna być wykonana z polerowanej platyny, a katoda — z ołowiu lub 
grafitu. 

Kwas nadtlenodwusiarkowy jest bardziej trwały niż kwas Caro. Jest on bardzo higro- 
skopijny. Pod wpływem działania kwasu siarkowego hydrolizuje on do kwasu Caro, 
a w efekcie końcowym do nadtlenku wodoru. W czasie hydrolizy mogą zachodzić trzy 
reakcje: 

SO a H—O—O—SO a H + 2H 2 0 = H 2 O a + 2H 2 S0 4 

só 3 h— o—o— so 3 h + h 2 o = hooso 3 h + h 2 so 4 

2H00S0 3 H + 2H a O = 2H 2 S0 4 + 2H a O + 0 2 

Kwas nadtlenodwusiarkowy reaguje z wieloma związkami organicznymi; z alkoholem 
i eterem reakcja ma przebieg wybuchowy. 

Nadtlenodwusiarczany metali alkalicznych i metali ziem alkalicznych (w tym również 
i baru) są rozpuszczalne w wodzie. Rozpuszczalność soli maleje w kolejności: sól sodowa, 
potasowa, rubidowa i cezowa. Nadtlenodwusiarczan amonowy jest łatwiej rozpuszczalny 
niż sól potasowa, a nadtlenodwusiarczan talowy rozpuszcza się gorzej od soli cezowej. 
Nadtlenodwusiarczan potasowy otrzymuje się w wyniku działania fluoru na wodny roz¬ 
twór wodorosiarczanu potasowego. Podczas ogrzewania nadtlenodwusiarczan potasowy 
rozkłada się w myśl równania 

2K 2 S 2 O s — 2K 2 S0 4 + 2S0 3 -j- 0 2 

W roztworze wodnym podczas ogrzewania zachodzi reakcja 

2K 2 S 2 O s + 2H a O = 4KHS0 4 + O a 

Nadtlenodwusiarczany są silnymi środkami utleniającymi: we wrzącym roztworze wodnym 
i w obecności azotanu srebrowego utleniają one sole chromu (III) do dwuchromianów, 
a sole manganu(II) do nadmanganianów. Obecność azotanu srebrowego przyspiesza 
również reakcję utleniania amoniaku przez nadtlenodwusiarczan amonowy, przebiegającą 
w myśl równania 

3(NH 4 ) 2 S 2 0 8 -f 8NH 3 = 6(NH 4 ) 2 S0 4 -f Ń 2 
oraz rozkład nadtlenodwusiarczanu amonowego 

8(NH 4 ) 2 S 2 O s + 6H 2 0 = 7(NH 4 ) 2 S0 4 .+ 9H 2 S0 4 + 2HNO a 

Katalityczne działanie azotanu srebrowego uwarunkowane jest przejściowym tworzeniem 
się jonu Ag 3+ . W roztworze alkalicznym nadtlenodwusiarczan potasowy przeprowadza 
sole magnezu, niklu i ołowiu w dwutlenki 

Mn(OH) 2 .+ K 2 S 2 O s = MnO a + 2KHSO, 

W roztworze wodnym nadtlenodwusiarczan potasowy utlenia azotan srebrowy do ciemno 
zabarwionego tlenku, bogatszego w tlen niż Ag 2 0. Metaliczne srebro i cynk rozpuszczają 
się w wodnym roztworze nadtlenodwusiarczanu potasowego. 
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Tablica 21.25 

Reakcje kwasów nadtlenosiarkowych z niektórymi środkami utleniającymi i redukującymi 


Reagent 


Wynik reakcji 



z H 2 S0 5 

z H 2 S 2 O s 

z H 2 0 2 

HJ 

natychmiastowe wy- 

bardzo wolne wydzie- 

wolne wydzielenie J 2 

KJ buforowany cło pH 

dzielenie J 2 

lenie J 2 


j-4 

I 

oo 

wydzielenie J 2 

wydzielenie J 2 

wydzielenie 0 2 

(odczynnik Riesenfel- 
da-Liebhafsky’ego) , 




h 2 o 2 

wydzielenie 0 2 

wydzielenie 0 2 

nie reaguje 

KMn0 4 + rozcieńczony 




h,so 4 

nie reaguje 

nie reaguje 

wydzielenie 0 2 

K 2 Cr 2 C 7 + rozcieńczony 

h 2 so 4 

nie reaguje 

nie reaguje . , 

wydzielenie niebieskiego 
CrO s 

Sole tytanowe 

nie reaguje 

nie reaguje 

brązowe zabarwienie po¬ 
chodzące od kwasu 




nadtytanowego 

Anilina 

utworzenie 

utworzenie czerni 

nie reaguje 


c 6 h 5 no 

anilinowej 



Reakcje kwasu nadtleno(jedno)siarkowego i kwasu, nadtlenodwusiarkowego z niektó¬ 
rymi środkami redukującymi i utleniającymi zebrano w tabl. 21.25. Dla porównania podano 
reakcje nadtlenku wodoru z tymi samymi substancjami. Badania rentgenograficzne prze¬ 
prowadzone dla nadtlenodwusiarczanów amonu i cezu wykazały, że jon S 2 Og~ ma nastę¬ 
pującą strukturę : 

O 

I 

o—s 

/\ 

O 0—0 

- Vo 

o'o 

Kąt między wiązaniami SOO wynosi 128°, a długości wiązań S—O i 0—0 — odpowiednio 
1,50 A i 1,31 A. Atomy tlenu łączące tetraedry S0 4 tworzą wiązanie nadtlenkowe; punkt 
środkowy pomiędzy tymi dwoma atomami tlenu jest środkiem symetrii jonu. 

Klasa 6. Związki zawierające oktaedrycznie 
zhybrydyzowany atom siarki 

Sześciofluorek siarki, SF 6 , jest bezbarwnym, pozbawionym zapachu gazem biernym 
chemicznie. Otrzymuje się go zazwyczaj na drodze spalania siarki w atmosferze fluoru. 
Powstający jednocześnie pięciofluorek poddaje się pirolizie przez przepuszczenie produktu 
przez rurę ogrzaną do temp. 400°C; zachodzi wówczas reakcja 

2S 2 F 10 = 3SF 6 + SF 2 

Niższe fluorki usuwa się przez wymycie ich wodnym roztworem wodorotlenku sodowego. 

Sześciofluorek siarki kondensuje pod ciśnieniem 1 Atm w temp. —63,8°C tworząc 
ciało stałe. W stanie stałym jest on dwupostaciowy, a temperatura przejścia wynosi 
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~rl78,4°C. Temperatura krytyczna jest równa +54°C. Sześciofluorek siarki jest trudno 
rozpuszczalny w wodzie i w alkoholu. Można ogrzać go bez rozkładu do temp. 800°C. 
Jest on bierny chemicznie. W temperaturze pokojowej nie ulega działaniu innych pierwiast¬ 
ków i nie hydrolizuje w zetknięciu z wodą, kwasami i zasadami. Poniżej temperatury czer¬ 
wonego żaru nie reaguje z halogenami, tlenem, borem, krzemem, węglem, miedzią, magne¬ 
zem, chlorowodorem i amoniakiem. Z sodem nie reaguje poniżej jego temperatury wrzenia. 
Fosfor i arsen można destylować w atmosferze sześciofluorku siarki. Sześciofluorek siarki 
nie reaguje ze stopionym wodorotlenkiem potasowym, stopionym chromianem ołowia- 
wym i szkłem ogrzanym do temperatury czerwonego żaru. W temp. 4Q0°C łączy się on 
z gazową siarką i z gazowym selenem. Rozkłada się w zetknięciu z wodorem w temp. 
400°C lub pod wpływem wyładowań elektrycznych, jeżeli zmieszano go z wodorem lub 
tlenem. 

( Z obliczeń opartych na własnościach termodynamicznych sześciofluorku siarki wynika, 
że w temp. 25°C powinien on w zetknięciu z wodą ulegać całkowitej hydrolizie. Dlatego 
bardzo małą aktywność chemiczną SF 6 należy tłumaczyć bardzo dużą wartością jego 
energii aktywacji. 

Sidgwick wyjaśnia bierność chemiczną sześciofluorku siarki faktem, że atom siarki 
połączony z innymi atomami sześcioma wiązaniami lcowalentnymi ma całkowicie wysyconą 
kowalencyjność i dlatego nie może przyjmować ani oddawać elektronów. Istnieją jednak 
inne związki zawierające siarkę i fluor, które również są chemicznie nieaktywne, np. sulfo- 
fluorki alkilowe i arylowe nie ulegają hydrolizie. Fluorki sulfurylu i tionylu ulegają co 
prawda hydrolizie pod wpływem działania roztworów mocnych zasad, lecz nawet po 
ogrzaniu trudno reagują ż metalami i niemetalami. Sześciofluorek selenu (w przeciwień¬ 
stwie do sześciofluorku telluru) odporny jest na działanie większości innych pierwiastków 
w podwyższonej temperaturze, lecz łatwo hydrolizuje pod wpływem działania wodnych 
roztworów mocnych zasad. Bierność chemiczna sześciofluorku siarki pozostaje w zgodzie 
z wzrastającą trwałością wiązania siarka—halogen w szeregu S—J, S—Br, S—Cl, S— V. 

Ciężar cząsteczkowy sześciofluorku siarki jest zgodny z wzorem SF 6 . Cząsteczka ma 
konfigurację oktaedryczną, długość wiązania S—F wynosi 1,57 A. 

Pięciofluorek siarki, S 2 F 10 , jest lotną cieczą (tt. —92°C tw. +29°C). Powstaje on w nie¬ 
wielkich ilościach przy spalaniu siarki w atmosferze fluoru. Jest on bierny chemicznie. 
Każda grupa SF 5 w cząsteczce ma konfigurację oktaedryczną; połączone są one w ten 
sposób, że płaszczyzny równikowe oktaedrów są równoległe, a wiązanie S—S leży na 
wspólnej dla obu oktaedrów osi symetrii 


F 



F 
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Atomy fluoru znajdujące się w płaszczyznach równikowych połączone z różnymi 
atomami siarki są przesunięte w fazie o kąt 45°. Długości wiązań S—F i S—-S wynoszą 
odpowiednio 1,56 A i 2,21 A. 

Nadtlenek pięciofluorku dwusiarki, F 5 S—O—O—SF 5 , ma budowę podobną do budowy 
pięciofluorku siarki z tą różnicą, że dwie grupy SF 5 są przedzielone grupą —O—O—. 
Osie symetrii dwóch grup SF s nie są współliniowe. Kąt między wiązaniami SOO jest równy 
105°, a kąt dwuścienny — 107°; długość wiązania O—O wynosi 1,47 A. 

Azotki siarki 

Wiązanie pomiędzy azotem i siarką jest mocnym wiązaniem i dlatego szybko rozwija 
się rozległa chemia związków, których budowa oparta jest na szkieletach składających 
się z atomów siarki i azotu. Dwuskładnikowe związki azotu i siarki obejmują S 2 N 2 , (SN)^, 
do którego S 2 N 2 łatwo polimeryzuje w temperaturze pokojowej, S 4 N 4 i S^ 1 ). 

Pierwsze dwa azotki siarki są prawdopodobnie związkami łańcuchowymi;-pozostałe 
są związkami pierścieniowymi, których ogólne struktury (nie uwzględniając form rezo¬ 
nansowych) można przedstawić następująco: 

S 

S^—N—S / \ 

[ | N N 

N N | | 

I | < * S S 

S—N—S * \ / 

. S 

Dwuazotek dwusiarki, S 2 N 2 , jest białym, lotnym ciałem stałym. Jest on wrażliwy na 
wstrząsy, a powyżej temp. 35°C rozkłada się wybuchowo tworząc siarkę i azot. Otrzymuje 
się go w wyniku ogrzewania do temp. 300°C par czteroazotku czterosiarki, S 4 N 4 , pod 
ciśnieniem 0,1 mm Hg (patrz poniżej) i silne oziębienie uchodzącego gazu. S 2 N 2 łączy się 
z amoniakiem dając S 2 N 2 • NH 3 , który, jak udowodniono, jest identyczny ze związkiem 
otrzymanym przez działanie amoniaku na S 4 N 4 . Już w temperaturze pokojowej S 2 N 2 
sublimuje z S 2 N 2 • NH 3 . Dwuazotek dwusiarki nie rozpuszcza się w rozpuszczalnikach 
organicznych. Budowę cząsteczki S 2 N 2 określono metodą krioskopową. Suchy S 2 N 2 
polimeryzuje w temperaturze pokojowej tworząc (SN) V , a jeżeh jest wilgotny, wówczas 
tworzy mieszaninę (SN) X i S 4 N 4 . W rozpuszczalnikach obojętnych i w obecności śladów 
mocnych zasad dimeryzuje ilościowo dając S 4 N 4 . , . 

(SN) X występuje w postaci włóknistych kryształów o metalicznym połysku. W więk¬ 
szych ilościach ma on kolor mosiądzu, a w cienkich warstwach jest ciemnoniebieski. 
Powstaje on podczas samorzutnej polimeryzacji dwuazotku dwusiarki w temperaturze 
pokojowej. Związek ten nie rozpuszcza się w rozpuszczalnikach organicznych. Ma on 
własności półprzewodnika, a jego oporność właściwa w temp. 25°C wynosi 0,013 ficm; 
przewodnictwo (SN) X zwiększa się ze wzrostem temperatury. (SN) X jest nie wybuchowy 
i odporny na uderzenie. lub działanie podwyższonej temperatury. Cząsteczka składa się 
prawdopodobnie z długich łańcuchów SNSNSNS .... Występowanie rezonansu w takim 
łańcuchu stabilizowałoby cząsteczkę i wyjaśniłoby intensywne zabarwienie kryształów. 

.• 

*) Szczegółowe informacje o azotkach siarki i ich pochodnych podaje Margot Goehring, 
Quart. Reviews, X, 437 (1956). 
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półprzewodnictwo (SN)^ należy bez wątpienia wyjaśnić w ten sam sposób, jak półprze- 
wodnictwo grafitu. 

Dwuazotek czterosiarki, S 4 N 2 , jest ciemnoczerwonym związkiem o przykrym zapachu; 
tt. 23°C. Otrzymuje się go w wyniku ogrzewania S 4 N 4 z roztworem siarki w dwusiarczku 
węgla w autoklawie. 

Dwuazotek czterosiarki jest diamagnetykiem. Na podstawie badań widma absorpcyj¬ 
nego ustalono, że dwuazotek czterosiarki ma podaną powyżej budowę pierścieniową. 

Czteroazotek czterosiarki, S 4 N 4 . Związek ten tworzy żółtopomarańczowe kryształy, 
które podczas ogrzewania ciemnieją. Tworzenie czteroazotku z pierwiastków jest reakcją 
endotermiczną i związek ten przy uderzeniu lub gwałtownym ogrzaniu powyżej temp. 
130°C wybucha, chociaż przy ostrożnym ogrzewaniu można go stopić (tt. 178°), a nawet 
destylować. Czteroazotek czterosiarki można otrzymać w wyniku reakcji siarki z bez¬ 
wodnym, ciekłym amoniakiem 

10S + 4NH 3 ^ S 4 N 4 + 6 H 2 S 

Reakcja ma charakter odwracalny i zachodzi tylko wówczas, gdy usuwa się siarkowodór 
w postaci nierozpuszczalnego siarczku srebrowego przez dodanie jodku srebrowego. 
Bardzo dogodną odmianą tej metody jest przepuszczanie suchego, gazowego amoniaku 
przez roztwór dwuchlorku siarki w benzenie lub eterze. Część dwuchlorku dwusiarki 
redukuje się, pod wpływem działania amoniaku, do wolnej siarki 

3S 2 C1 2 + 8 NH 3 = 6 S + 6 NH 4 CI + N 2 

która reaguje z amoniakiem w myśl podanego wyżej równania. Nadmiar dwuchlorku 
dwusiarki reaguje z utworzonym siarkowodorem, usuwając go z roztworu 

2NH 3 .+ S 2 C1 2 + H 2 S = 3S + 2NH 4 C1 ' • 

Czteroazotek czterosiarki łatwo rozpuszcza się w rozpuszczalnikach organicznych 
takich jak benzen lub dwusiarczek węgla. Nie rozpuszcza się natomiast w wodzie, gdyż 
jest on niezwilżalny; ulega wielu reakcjom .chemicznym, przedstawionym w tabl. 21.26. 

Budowa S 4 N 4 . Wzór czteroazotku czterosiarki, S 4 N 4 , ustalono na podstawie po¬ 
miaru temperatury krzepnięcia jego* roztworu w naftalenie oraz temperatury wrzenia 
jego roztworu w dwusiarczku węgla. Moment dipolowy w benzenie w temp. 20°C 
wynosi 0,72 D. 

Własności specjalnie otrzymanego azotku, w którym niektóre atomy siarki były „zna¬ 
czone” przez użycie izotopu 35 S, nie wskazują na istnienie różnic pomiędzy poszczególnymi 
atomami siarki. Linia K a emisyjnego widma rentgenowskiego wykazuje tylko jeden dublet. 
Funkcje wszystkich atomów siarki w cząsteczce są więc identycżne 1 ). 

Rozkład czteroazotku czterosiarki pod wpływem działania mocnych zasad z wytwo¬ 
rzeniem amoniaku, jak również fakt, że redukcją S 4 N 4 chlorkiem cynawym oraz rozkład 
otrzymanego produktu w obecności mocnych zasad również daje amoniak, wyraźnie 
wskazuje na brak w cząsteczce wiązań N—N. Gdyby występowała wówczas grupa N—N, 
bezpośredni rozkład czteroazotku powinien dawać azot, a redukcja połączona z rozkładem 
powinna prowadzić do otrzymania hydrazyny lub jednej z jej pochodnych. 

x ) M. Goehring stwierdza ( op , cit., str. 439), że położenie dubletu K a odpowiada położeniu jakiego 
należało oczekiwać dla substancji zawierającej siarkę w stopniu utlenienia +3. Proponuje ona dla S 4 N 4 
prawdopodobną strukturę obejmującą dziesięć różnych form kanonicznych, w których różne atomy siarki 
tworzą 2, 3 lub 4 wiązania. 
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Tablica 21.26 : J 

Reakcje czteroazotku czterosiarki S 4 N 4 | 


Reagent, warunki reakcji 

Wynik reakcji 

Gwałtowne ogrzewanie powyżej temp. 130°C 

wybucha 

Ogrzewanie do temp. 300°C pod ciśnieniem 

dwuazotek dwusiarki, S 2 N 2 polimeryzujący do (SN)* 

0,1 mm Hg 

Woda 

nie reaguje 

Rozcieńczony roztwór wodorotlenku sodo- 

2S 4 N 4 + 6 NaOH + 9H a O = Na 2 S 2 0 3 + 2Na 2 S 3 O 0 + 

wego 

+ 8 NH 3 . 

Stężony roztwór wodorotlenku sodowego 

S 4 N 4 + 6 NaOH + 3H a O = Na 2 S 2 0 3 + 2Na 2 S0 3 + 

+ 4NH 3 

Chlorek cynawy w mieszaninie benzenu 

czteroimidek czterosiarki: 

i alkoholu 

HN—S—NH 

1 i 


1 1 

s s 


1 1 

HN—S—NH 

(C 2 H 5 ) 2 NH 

(C 2 H 6 ) 2 N—S—N(C 2 H 5> 2 

S 2 C1 2 lub chlorowodór 

3S 4 N 4 + 2S 2 C1 2 = 4 (S 4 N 3 )C 1 , chlorek tiotrójtiazylu 

S w roztworze CS 2 , ogrzewane w autoklawie 

S 4 N 2 /^\ ^wuazotek czterosiarki 

S S 

1 1 


N N 



Chlorek tionylu 

S 3 N 2 0 2 /0\ dwutlenodwuazotek 

S S—5 trójsiarki 

1 1 * 


N N 


\s // 

AgF 2 w CC1 4 

s 4 n 4 f 4 

Chlorowanie 

s 3 n 3 ci 3 / n x ^ 


ci— s s—a 

i 1 


N N 


\ S / * 


1 

Cl 

Bromowanie 

(BrSN)* 

Amoniak 

S 2 N 2 ,NH 3 lub (H—N—S—N=S—NH 2 ) 

Alkohol metylowy 

Halogenki metali przejściowych (Ni, Pd, Co) 

S 2 N 2 ,CH 3 OH lub (H—N—S—N=S—OCH 3 ) 

w roztworze alkoholowym 

Karbonylki metali (Ni, Co, Fe) w rozpusz¬ 

M(NS ) 4 . 

czalnikach obojętnych 

M(NS ) 4 

Karbonylowodorek kobaltu 

Co(NS ) 4 

Trójtlenek siarki 

S 4 N 4 ,2S0 3 i S 4 N 4 ,4S0 3 

no 2 ~ 

[NO] 2 S 2 0 7 
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Dane uzyskane z pomiarów dyfrakcji elektronów oraz analiza widma cząsteczki w pod¬ 
czerwieni wykazały 1 ), że długość wiązania S—N wynosi 1,74 A, a kąty między wiązaniami 
są równe: <£SNN 110°, <£SNS 98°, <£NSN 76°. Odległości S—S i N—N odpowiednio 
wynoszą 2,63 A i 1,47 A. 

* Czteroazotek czterosiarki jest diamagnetyczny. Jedynymi możliwymi układami geome¬ 
trycznymi atomów siarki i azotu, które zgadzałyby się z powyższymi danymi, są przed¬ 
stawione poniżej dwa powycinane pierścienie, A i B. 



W pierścieniu B atomy azotu zajmują miejsca w narożach zdeformowanego tetraedru. 
Pewnym dowodem świadczącym na korzyść występowania pierścienia B jest istnienie 
anionu (S 4 N 4 A1)“. Jeżeli budowa tego anionu zaproponowana na sfr. 979 jest prawidłowa, 
wówczas atom glinu musi być tetraedrycznie otoczony przez cztery atomy azotu. 

Zarówno w modelu A, jak i w # należy wykluczyć strukturę orbitalową, w której każdy 
atom siarki i każdy atom azotu tworzyłby dwa wiązania kowalentne tak, że każdy atom 
siarki „kontrolowałby” osiem, a każdy atom azotu — siedem elektronów walencyjnych, 
ponieważ sprzeczne byłoby to z diamagnetycznymi własnościami cztero azotku cztero¬ 
siarki. Jednak struktura taka byłaby możliwa do przyjęcia, gdyby sprzężenie pomiędzy 
dwoma atomami azotu kompensowało efekt paramagnetyczny niesparowanych elektro¬ 
nów w atomach azotu. / 

Z tabl. 19.3 (str. 741) wynika, że taki model cząsteczki czteroazotku czterosiarki po¬ 
dobny jest do modelu przypisywanego cząsteczce As 4 S 4 . Obie te struktury odpowiadają 
8-członowemu powyginanemu pierścieniowi cząsteczki S s wolnej siarki i tetraedrycznemu 
ułożeniu atomów pierwiastków grupy V G, jakie występuje w cząsteczkach P 4 i As 4 . Struk¬ 
tura orbitalowa cząsteczki S 4 N 4 nie została w pełni poznana. Prawdopodobnie jest to 
struktura rezonansowa obejmująca znaczną liczbę form kanonicznych. Wzory używane 
na następnych stronach przy opisywaniu czteroazotku czterosiarki i jego pochodnych 
mają na celu wyłącznie przedstawienie konfiguracji geometrycznej cząsteczek. Położenia 
ładunków formalnych i wiązań podwójnych nie są dokładnie ustalone i dlatego pominięto je. 

Czteroimidek czterosiarki, S 4 N 4 H 4 , krystalizuje w postaci bezbarwnych igieł, topiących 
się w temp. 152°C. Otrzymuje się go w wyniku rozpuszczenia czteroazotku czterosiarki 
w mieszaninie benzenu i alkoholu oraz działania na tak otrzymany roztwór chlorkiem 
cynawyni. Czteroimidek czterosiarki rozpuszcza się w acetonie lub pirydynie oraz w nie¬ 
licznych innych rozpuszczalnikach. W powietrzu jest' on trwały; odporny jest również 
na działanie wilgoci i rozcieńczonych kwasów oraz zasad. - 

Ciężar cząsteczkowy obliczony na podstawie podwyższenia temperatury wrzenia acetonu 
wykazuje, że cząsteczka ma wzór S 4 N 4 H 4 . Pod wpływem działania stężonych roztworów 
zasad z czteróimidku czterosiarki wydziela się cały azot w postaci amoniaku. Ponieważ 

1 ) Tables of Interatomic Distances and Configurations in Molecules and Ions, London Chemical Society, 
M76, 1958, gdzie podano również inne wielkości. 
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czteroimidku czterosiarki nie można przeprowadzić w hydrazynę lub azot, świadczy to 
o braku wiązań N—N w cząsteczce. Czteroimidek czterosiarki reaguje z aldehydem mrów¬ 
kowym tworząc związek (CH 2 OH) 4 S 4 N 4 , którego ciężar cząsteczkowy oznaczono w roz¬ 
tworze benzenowym. W reakcji z izocyjanianem fenylu powstaje (C 6 H 5 NH • CO) 4 S 4 N 4 . 
Widmo w podczerwieni wykazuje obecność pasm odpowiadających występowaniu grup 
NH, a nie grup SH. Dlatego wzory strukturalne czteroimidku czterosiarki oraz jego związ¬ 
ków z formaldehydem i izocyjanianem fenylu można przedstawić następująco: 

H—N—S—N—H HO—CH 2 —N—S—N—CH 2 —OH 

I I ‘I I 

s s s s 

\ I • I I 

H—N—S—N—H HO—CH 2 —N—S-N—CH 2 -OH 

H H 

c 6 h 5 -n n-c 6 h 5 


C—N—S—N— C 


O 

s 



o 

^ '// 


c—N—S—N—C 



C 6 H 5 —N N-C 6 H 5 

H H 

S 4 N 4 H 4 łatwo utlenia się z powrotem do S 4 N 4 , np. pod wpływem działania chloru. Cztero¬ 
imidek czterosiarki reaguje z chlorkiem miedzi(I) tworząc (CuNS)^ i z glino wodorkiem 
litowym dając Li(S 4 N 4 Al) (por. str. 978), 

Jednoimidek siedmiosiarki, S 7 NH, tworzy bezbarwne kryształy ó tt. 113,5°C. Widmo 
w podczerwieni wykazuje pasma odpowiadające występowaniu grupy NH. Związek ten 
powstaje jako produkt uboczny przy otrzymywaniu S 4 N 4 w reakcji pomiędzy dwuchlor- 
kiem dwusiarki i amoniakiem. 

Reaguje on ze związkami rtęci(II) tworząc Hg(S 7 N) 2 i ze związkami rtęci(I) dając 
Hg 2 (S 7 N) 2 . Otrzymano również pochodną sodową Na(S 7 N). Z formaldehydem związek 
ten tworzy trwałą pochodną hydroksylową o wzorze 

s—s—~s 

I. I • - . 

S N—CH 2 OH 

j s _ i 

W reakcji jednoimidku siedmiosiarki z chlorkiem acetylu lub chlorkiem benzoilu 
powstaje związek o następującym wzorze: 

s-—s-—s o 

■ •1 I II 

S N—C—R 


s—s—s 

a w reakcji z trójtlenkiem siarki 

S-S-^-S O 

i r u 

s N—S—OH 

• ' I I II • 

s—s—s o 
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Pochodne tlenowe i halogenowe czteroazotku czterosiarki 

S 4 N 4 F 4 występuje w postaci bezbarwnych igieł. Powstaje on w temperaturze pokojowej 
w wyniku reakcji między fluorkiem srebrowym i czteroazotkiem czterosiarki rozpuszczo¬ 
nym w czterochlorku węgla. Moment dipolowy S 4 N 4 F 4 jest równy zeru. Po ogrzaniu 
związek ten hydrolizuje ilościowo pod; działaniem rozcieńczonych roztworów mocnych 
zasad w myśl równania 

S 4 N 4 F 4 + 12H a O = 4NH 4 F + 4H 2 SO s 

SN 2 F 2 . Fluorowanie czteroazotku czterosiarki we wrzącym roztworze czterochlorku 
węgla prowadzi do powstania bezbarwnego gazu, SN 2 F 2 (tw. — 11°C, tt.108°C). W wyni¬ 
ku hydrolizy tego związku powstają te same produkty co w reakcji hydrolizy czterofluorku. 
Budowy tych fluoroazotków siarki dotychczas nie poznano. 

Chlorek trójtiazylu, S 3 N 3 C1 3 , ma następującą budowę pierścieniową: 


S 

/ / \ 

N N 

II 

S S 

/\/\ 

Cl N Cl 

Chlorowanie czteroazotku czterosiarki prowadzi do powstania żółtego ciała stałego o cię¬ 
żarze cząsteczkowym odpowiadającym wzorowi S 3 N 3 C1 3 . Stężony kwas chlorowodorowy 
rozrywa pierścień cząsteczki w następującej reakcji: 

6 H a O + S 3 N 8 C1 3 = 3S0 2 + 3NH 4 C1 

lecz w wielu innych reakcjach budowa pierścieniowa cząsteczki S 3 N 3 C1 3 nie ulega destrukcji. 
Z trójtlenkiem siarki reakcja zachodzi wg schematu 


/ \ 

N N + 3S0 3 


N + 3SO a 


Cl \ / Cl o \ / o 

N N 

chlorek sulfanurowy 

Chlorek trójtiazylu reaguje z czteroimidkiem czterosiarki w myśl równania 


N 

/ \ 

ci—s S-CI H—N—S—N—H N—S—N 


N . N 

\ / 

S 


S + 12HC1 


H—N—S—N—H N—S—N 
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W reakcji chlorku trójtiazylu z dwutlenkiem azotu powstaje (N0) 2 S 2 0 7 ; identycznie 
reaguje dwutlenek siarki z S 4 N 4 . Tlenek azotu(II) daje związek S 3 N 2 C1 o nieznanej budowie 
i ciemnozielonym zabarwieniu. 

Chlorek tiotrójtiazyłu, N 3 S 4 C1, jest jasnożółtym, wywołującym kichanie proszkiem, 
który wybucha po ogrzaniu. 

Otrzymuje się go w wyniku ogrzewania pod chłodnicą* zwrotną azotku siarki i S 2 C1 2 
w czterochlorku węgla; zachodzi wówczas reakcja 

3S 4 N 4 + 2S 2 C1 3 = 4(N 3 S 4 )C1 

Chlorek tiotrójtiazyłu jest nierozpuszczalny w wielu rozpuszczalnikach organicznych. 
Ma on własności podobne do własności soli i w reakcjach podwójnej wymiany daje inne 
sole: krystaliczny (N 3 S 4 ) + (N0 3 )~ oraz (N 3 S 4 ) + J~ i (N 3 S 4 ) + (HS0 4 ) _ . Budowa jonu (N 3 S 4 )+ 
nie została dotychczas ustalona. 

Dwutłenodwuazotek trójsiarki, S 3 N 2 0 2 , składa się z żółtych nie zwilżanych przez wodę 
kryształów, łatwo rozpuszczalnych w rozpuszczalnikach organicznych. Powstaje on w wyni¬ 
ku reakcji między czteroazotkiem czterosiarki i chlorkiem tionylu w obecności dwutlenku 
siarki. W obecności niewielkich ilości wody hydrolizuje on w myśl równania 


S 

/ \ 


N 

/ \ 

S S 


N 


N 


: N 


s S—O 

/ \ / 

O - 


/■ 


N + 2SO s 


N/ 


Przy użyciu „znaczonej” siarki 35 S wykazano, że atom siarki połączony z dwoma atomami 
tlenu, podczas tworzenia związku pochodzi od SOCl 2 i że następnie atom ten znajduje 
się w dwutlenku siarki. Dwutłenodwuazotek trójsiarki łatwo hydrolizuje z wytworzeniem 
trójtionianu amonowego, (NH 4 ) 2 S 3 O e . Trójtlenek siarki utlenia go do S 3 N 2 O s . 

. Pięciotłenodwuazotek trójsiarki, S 3 N 2 G 5 , jest białym ciałem stałym. Otrzymuje się 
go przez łagodne utlenianie dwutlenodwuazotku trójsiarki trójtlenkiem siarki, w myśl 

równania S 

O / \ 

/ \ N N 


N 


N 


I-o 


- O 


O 


/ 


O o o 

Można go otrzymać również w wyniku działania trójtlenku siarki na cżteroazotek cztero¬ 
siarki. Według M. Goehring zachodzą wówczas następujące przejścia (*Ś = 35 S): 


N—S—N 


0 3 S— 


. I + 

S -f *so 3 


N—S—N 


0 3 S—N 


\ / 


N —S0 3 

1 

I * 

N —S0 3 


N 


+ *S0 3 0 2 S^ 
-> \ 


/ \ 


N 

4o a + 2S0 2 + 2SO a 

/. 


O 


/ 211,0 




2H a O 
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2H 2 0 


2H a O 


- i/. 

so 2 

H 2 N' nh 2 


o 2 s* 

V 

2H 2 o/ 

/ 

so 2 

h 3 n nh 2 


*so 2 


1 

so 2 

HN NH a 

II I ' 
o 2 s* *so 3 h 


h 2 so 4 


HO 


*so 2 

/ 


S 3 N 2 0 5 może sublimować; rozpuszcza się on w rozpuszczalnikach organicznych. Związek 
ten uważa się za pochodną kwasu pirosiarkowego, H 2 S 2 0 7 , w którym dwie grupy OH 
zastąpione zostały przez grupę mostkową N 2 S. 

Znane są pochodne ośmioczłonowego pierścienia 


o 2 

NH—S—NH 


0 2 S 

I 

HN- 


so 2 

I 

-S—NH 

o 2 


lecz pierścienia tego nie można otrzymać przez bezpośrednie utlenianie S 4 N 4 . 


Związki tionitrozylowe. metali 


Stwierdzono istnienie szeregu tionitrozylowych związków metali. Wszystkie one są 
ciałami stałymi; ich wzory i barwy podano w tabl. 21.27. Przy omawianiu tych związków 
dogodnie jest podzielić tablicę na 5 grup. 

Grupa I. Nitrozylowe związki metali należące do tej grupy otrzymuje się w wyniku 
działania roztworu amoniakatu dwuazotku dwusiarki w ciekłym amoniaku na halogenek 
lub azotan metalu w najniższym stanie walencyjnym. Amoniakat dwuazotku dwusiarki 
reaguje, jak gdyby był zdysocjowany w myśl równania 

H 2 N—S=N-S-Ń—H = H—Ń—S=N—H + S=N—H 

Związki tionitrozylowe tworzą się dzięki działaniu S=N—H. Dwuimid kwasu ortosiar- 
kawego ma działanie utleniające i podwyższa wartościowość metalu, np.: 


2NHJ + 2Cu+ + HN—SNH = 2Cu 2+ + 3NH 3 + SNH 


Grupa II. Związki tionitrozylowe metali należące do tej grupy otrzymuje się 
w reakcji chlorku miedzi(I), azotanu srebrowego lub chlorku rtęci(II) z czteroimidkiem 
czterosiarki w roztworze pirydyny. Związki te są poznane w bardzo małym stopniu. Bez 
wątpienia są one spolimeryzowane. AgNS reaguje z jodkiem etylu dając S 4 N 4 (C 2 H 5 ) 4 , 
co jest dowodem istnienia pierścienia S 4 N 4 . 



Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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Tionitrozylki metali 


Tablica 21.27 



Tionitrozylek metalu 

Barwa 

Uwagi 

Grupa 

I 

Pb(NS) a 

T1(NS) 8 

T1NS,5T1(NS) 3 

Ag(NS) a 

Cu(NS) a 

czerwony 

czerwonobrązowy 

ochra 

czerwonobrązowy 

brązowy 

wrażliwy na działanie ciepła i środ¬ 
ków utleniających 

Grupa 

II 

[Cu(NS)] 4 " 

[Ag(NS)] 4 

[Hg a (NS) a ] a 

[Hg(NS) s ], 

Cu(NS) a Cl a 

brązowoczarny 

czerwonobrązowy 

w roztworze monomeryczny i para¬ 
magnetyczny; w stanie stałym dia- 
magnetyczny 

Grupa 

III 

Fę(NS) 4 

Co(NS) 4 

. Ni(NS) 4 *) 

Pd(NS) 4 

Pt(NS) 4 

czarny 

intensywnie fioletowy 

intensywnie fioletowy 
czerwony 

ciemnoniebieski 

moment magnetyczny 2,94 magne- 
tonów Bohra 

moment magnetyczny 1,90 magne- 

tonów Bohra 

diamagnetyczny 

Grupa 

IV 

Li(S 4 N 4 Al) 

biały 

wybuchowy 

Grupa 

V 

[Na(NS)] 4 

żółty 

zapalny w zetknięciu ze śladowymi 
ilościami powietrza lub wody 


*) Według nowych doniesień związek niklu ma wzór NiN 4 S 4 H 4 (T. S. Pipę r, Chem. and Ind. 
1957, 1101). 


Grupa III. Tionitrozylki metali należące do tej grupy są trwałymi krystalicznymi 
ciałami stałymi. Nie rozpuszczają się one w wodzie, lecz rozpuszczają się w rozpuszczalni¬ 
kach organicznych. Można je otrzymać następującymi metodami: 

a) działanie halogenku metalu dwuwartościowego na alkoholowy roztwór S 4 N 4 w obec¬ 
ności środka redukującego, jakim jest dwutionian sodowy, Na 2 S 2 0 4 , 

b) działanie rozpuszczonego S 4 N 4 (w obojętnym rozpuszczalniku) na karbonylek 
odpowiedniego metalu, 

c) działanie roztworu S 2 N 2 na subtelnie rozdrobniony metal; reakcja ta przebiega 
z niską wydajnością. 

Związek tionitrozylowy platyny powstaje w wyniku reakcji kwasu chloropłatyno- 
wego, H 2 Pt€l 6 , z roztworem S 4 N 4 w gorącym dwumetyloformamidzie. 

Grupa IV. Związek Li(S 4 N 4 Al) różni się wyraźnie od związków poprzednio oma¬ 
wianych. Otrzymuje się go w wyniku reakcji pomiędzy glinowodorkiem litowym i cztero- 
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imidkiem czterosiarki, przebiegającej w myśl równania 

LKAIHJ + S 4 N 4 H 4 = Li(S 4 N 4 Al) + 4H a 

Suchy związek wybucha pod wpływem uderzenia. Łagodna hydroliza tego związku prowadzi 
ponownie do powstania czteroimidku czterosiarki 

Li(S 4 N 4 Al) + 2H a O = S 4 N 4 H 4 + LiAlO* 

Reakcja ta sugeruje, że pierścień S 4 N 4 istnieje nadal w Li(S 4 N 4 Al), i że anion ma następu¬ 
jącą budowę: 

. S—N—S -|— 

III 

N—Al—N 

I U .1 1 

G r u p a V. Związek sodu, [Na(NS)] 4? otrzymuje się w wyniku działania czteroimidku 
czterosiarki na trójfenylometylosód. Związek ten ma zabarwienie żółte. 
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Rozdział 22 


GRUPA OKRESOWA VIG: TLENOWCE (c.d.) 
SELEN, TELLUR I POLON 


SELEN 

• SELEN WOLNY 

Selen występuje w dwóch odmianach bezpostaciowych i w trzech odmianach krysta¬ 
licznych. 

Selen bezpostaciowy. Czerwoną odmianę bezpostaciową otrzymuje się podczas strą¬ 
cania selenu w roztworze wodnym, jako bezpośredni produkt działania np. dwutlenku 
siarki na wodny roztwór kwasu selenawego lub kwasu solnego na wodny roztwór seleno- 
cyjanianu potasowego. Ciężar właściwy czerwonej odmiany selenu wynosi 4,26. Odmiana 
ta wykazuje fotoprzewodnictwo. Jest ona trudno rozpuszczalna w dwusiarczku węgla, 
natomiast łatwo rozpuszcza się w chlorku selenylu. Podczas gotowania w wodzie czerwona 
odmiana bezpostaciowa ulega przemianie w odmianę czarną. Czarną odmianę bezposta¬ 
ciową,. czyli selen szklisty otrzymuje się również przez schłodzenie stopionego selenu 
w zimnej wodzie; stanowi ona nieprzezroczyste, prawie czarne, błyszczące ciało stałe 
o ciężarze właściwym 4,28. Po sproszkowaniu przybiera w temp. — 80°C zabarwienie 
czerwone, a zupełnie czerwone w temperaturze ciekłego azotu. Selen szklisty mięknie 
w temp. 50°C, a szybko ogrzewany do temp. 220°C staje się lepką cieczą. Powyżej temp. 
70°C przechodzi w szarą odmianę krystaliczną (selen szary) o tt. 220°C i c.wł. 4,80. 

Selen szary stanowi odmianę trwałą; wszystkie inne odmiany ogrzane do temp. 200°C 
przechodzą w odmianę szarą. Para Se ochładzana powyżej temp. 200°C kondensuje, tworząc 
również tę odmianę. Selen szary jest nierozpuszczalny w dwusiarczku węgla, natomiast 
rozpuszcza się w chloroformie. Chociaż ma on wygląd metalu, jego przewodnictwo właś¬ 
ciwe wynosi tylko 2 • 10~ 6 O -1 cm -1 . W czasie naświetlania przewodnictwo selenu zwiększa 
się ok. 1000 razy, ale zmniejsza się ponownie po przerwaniu naświetlania. Kryształy selenu 
szarego są heksagonalne i składają się z nie kończących się łańcuchów atomów selenu, 
które otaczają spiralnie równoległe krawędzie sześcianu. Pojedyncże kryształy selenu 
można otrzymać przez oddestylowanie czystego‘selenu w temp. 300°C do szklanych'rurek, 
zatopienie ich i utrzymywanie przez szereg miesięcy w temperaturze wrzenia naftalenu. 
Otrzymane w ten sposób kryształy osiągają długość do 4 cm. 

Dwie czerwone krystaliczne odmiany a i fi otrzymuje się w wyniku krystalizacji z roz¬ 
tworu ćzerwbnej odmiany bezpostaciowej w dwusiarczku węgla. Roztwór ma zabarwienie 
pomarańczowoczerwone, a otrzymane czerwone kryształy są jednoskośne (tt. ok. 150°C, 
c.wł. 4,47). Kryształy te są nietrwałe i ulegają przemianie w odmianę szarą. 

Kryształy selenu a zawierają cząsteczki stanowiące ośmioczłonowe pierścienie podobne 
do cząsteczek siarki. Przeciętna odległość między atomami Se—Se wynosi 2,34 i 0,02 A, 
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a <£ SeSeSe— 105,3 ± 2,3°. Przypuszcza się, że. cząsteczka selenu /? ma także postać 
pierścienia ośmioczłonowego, lecz nie zostało to dotychczas udowodnione. 

Ciekły selen ma zabarwienie brunatnoczerwone; jego ciężar właściwy wynosi 4,05. 
Selen wrze w temp. 685°C, a para ma kolor ciemnoczerwony. 

Oznaczono ciężar cząsteczkowy selenu w stanie gazowym i ciekłym. W temp. 900°C 
i nieco poniżej ciężar cząsteczkpwy odpowiada wzorowi Se 2 , w temp. 2000°C wzorowi Se, 
a w temp. 200°C — Se 6 . Pomiary dyfrakcji elektronów wskazują, że odległość atomów 
selenu w Se 2 wynosi 2,19 A. Ciężar cząsteczkowy selenu w roztworach dwusiarczku węgla, 
ciekłej siarki, dwufenylu i w żółtym fosforze odpowiada wzorowi Se 8 . 

Własności chemiczne selenu. Selen jest pierwiastkiem aktywnym chemicznie; łączy 
się on z wodorem, chlorem i z metalami. Z wodorem reaguje on tak łatwo, że stosuje się 
go do redukcji związków wodoroaromatycznych do aromatycznych; podczas ogrzewania 
w oleju parafinowym tworzy on SeH 2 . Selen ogrzewany w powietrzu spala się niebieskim 
płomieniem, dając dwutlenek selenu, Se0 2 , a pod wpływem działania gorącego kwasu 
azotowego utlenia się do kwasu selenawego, H 2 Se0 3 . Utlenianie Sę do związków, w których 
atom selenu ma liczbę koordynacyjną 4, zachodzi bardzo trudno. 

W wyniku reakcji chloru z selenem powstaje Se 2 Cl 2 lub [SeCl 3 ]Cl, zależnie od stosunku 
ilości użytych reagentów. Gorący roztwór azotanu srebrowego reaguje z selenem dając, 
selenek srebrowy 

4AgNO s + 3Se + 3H a O = 2Ag 2 Se + H 2 SeO s + 4HNO s 

Seler* reaguje bezpośrednio z odczynnikiem Grignarda dając wodoroselenek alkilu. 
Łączy się on energicznie z wieloma metalami, w szczególności z sodem dając Na 2 Se i z gli¬ 
nem — Al 2 Se 3 . W wyniku reakcji z cyjankiem potasowym tworzy selenocyjanian pota¬ 
sowy, KCNSe. Rozcieńczone roztwory mocnych zasad w małym stopniu działają na 
selen, który rozpuszcza się dopiero w roztworach stężonych lub w stopionych mocnych 
zasadach w myśl równania 

3Se + 6NaOH = 2Na 2 Se + Na 2 SeO a + 3H a O 

Selen rozpuszcza się w roztworze siarczku sodowego, a podczas rozcieńczania tego 
roztworu wytrąca się ponownie (patrz str. 990). 

ZWIĄZKI SELENU 

Konfiguracja elektronowa powłoki walencyjnej (n ~ 4) atomu selenu w stanie pod¬ 
stawowym jest następująca: , 

4s 4 p 4 p 4p 4d 4d Ad 4d 4d 
HUT T 

Przedstawiona powłoka zawiera osiemnaście elektronów, które nigdy nie są wykorzy¬ 
stywane do tworzenia wiązań. Para elektronowa 4^ w anionach [SeClg - ] i [SeBrj?-] jest 
parą bierną (patrz str. .984). Atom selenu chętnie przyłącza dwa elektrony tworząc jon 
[Se 2- ]; selenki metali alkalicznych i metali przejściowych są podobne do odpowiadających 
im siarczków. 

Ogólne własności chemiczne selenu podobne są do własności siarki, lecz . zarówno 
metody otrzymywania, jak i trwałość związków selenu i siarki często różnią się znacznie. 
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Tablica 22.1 

Porównanie utleniania i redukcji niektórych związków siarki i selenu 

1. Siarka w C 2 H 5 —S—S—C 2 H 5 ulega utlenianiu kwasem azotowym do kwasu etylosulfonowego, 
C 2 H 5 S0 2 -OH;selen wC 2 H 5 —Se—Se—C 2 H 5 utlenia się pod wpływem działania kwasu azotowego 
tylko do wodoroazotanu [C 2 H 5 Se(0H) 2 ]N0 3 , który jest pochodną kwasu seleninowego 

2. Siarka ulega utlenianiu kwasem azotowym do H 2 S0 4 ; selen — do H 2 Se0 3 

3. H 2 S0 4 odwodniony pięciotlenkiem fosforu daje S0 3 ; H 2 Se0 4 w analogicznej reakcji daje Se0 2 + 0 2 

4. Siarczan jest odporny na działanie dwutlenku siarki, natomiast selenian rozpuszczony w stężonym 
kwasie solnym redukuje się do selenu pod wpływem działania dwutlenku siarki 

5 . Jodek etylu reaguje z siarczanem srebrowym dając etanosulfonian etylu C 2 H 5 (C 2 H 5 0)S0 2 ; w ana¬ 
logicznej reakcji selenku srebra tworzy się selenin etylu (C 2 H 5 0) 2 Se0 

6 . Hydroliza siarczku etylowego prowadzi do powstania etanosulfonianu sodowego, NaC 2 H 5 S0 3 ; 
w wyniku hydrolizy selenku tworzy się selenin sodowy, Na 2 Se0 3 

-:---^,---i,---;---;---—- 

7. Siarka tworzy wiele sulfonów, natomiast znane są tylko dwa selenony (str. 998) 

Tak dużych różnic nie oczekiwano, ponieważ powłoki walencyjne atomów siarki i selenu 
zawierają orbitale d , i dlatego podwójne wiązania uruchamiane przez atomy siarki lub 
selenu są wiązaniami nd . O tym, że są to raczej wiązania uzd, niż wiązania np , świadczą 
różne własności chemiczne siarki i tlenu. 

W porównaniu z siarką, selen wykazuje zwiększone powinowactwo do wodoru, a zmniej¬ 
szone powinowactwo do tlenu. Zmniejszone powinowactwo do tlenu jest wspólną cechą 
wszystkich trzech pierwiastków zamykających okres czwarty: arsenu, selenu i bromu; 
tlenowe pochodne arsenu omówiono na str. 846. Porównanie odmiennego zachowania 
się przy utlenianiu i redukcji odpowiadających sobie pochodnych siarki i selenu podano 
powyżej. 

Należy zauważyć, że atom siarki podczas utleniania ma tendencje do osiągnięcia cztero- 
koordynacyjności, a atom selenu dąży do osiągnięcia trójkoordynacyjności. Różnicę tę 
widać wyraźnie z porównania plansz 21.1 (str. 927) i 22.1. 

Istnieją wyraźne różnice między tlenkami siarki i tlenkami selenu. Kilka tych różnic 


podano poniżej: 






so 2 

Se0 2 

so 3 

SeO s 

Charakterystyka 

gaz 

kryształy 

białe ciało 

białe ciało 

ogólna 



stałe 

stałe 

Temp. topnienia, °C. 

-75,5 

340 

16,8 _ 

118 

Konfiguracja 

płaska 

łańcuchowa 

płaska 

piramidalna 

cząsteczki 





Własności 

czynnik 

łatwo redu- 

rozkłada się 

rozkłada się 


redukujący 

' kuje się do 

przy ogrzewaniu 

powyżej 



selenu 

do temp. czer- 

temp. 180°C 


wonego żaru 

Jak widać, istnieją większe różnice między dwutlenkami niż między trójtlenkami siarki 
i selenu. 

Znane są nieliczne przykłady występowania atomu selenu w dygonalnym i trygonalnym 
stanie walencyjnym, lecz związków, w których jest on zhybrydyzowany tetraedrycznie, 
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Plansza 22.1. Reakcje związków selenu 



















istnieje wiele. Do związków tych zalicza się również związki zawierające łańcuchy atomów 
selenu. Łańcuchy selenu jednak nie występują tak często jak łańcuchy siarki; znane są 
np. wieloselenki CH 3 Se—SeCH 3 , lecz nie istnieją związki selenu odpowiadające kwasom 
wielotionowym. Istnieją natomiast pochodne selenowe kwasów wielotionowych (patrz 
str. 991). 

Selen tworzy wiele związków o cząsteczkach odpowiadających ogólnemu wzorowi 
SeX 4 (patrz str. 991). Niewątpliwie niektóre z nich są związkami seleniowymi i należy 
je opisywać jako [SX^]X~, lecz niektóre, w tym dwuchlorek i dwubromek dwufenylosele- 
niowy, mają budowę bipiramidy trygonalnej. 

Atom selenu jest oktaedrycznie zhybrydyzowany w sześciofluorku selenu, SeF 6 , który 
podobnie jak SF 6 jest wybitnie bierny chemicznie. Znany jest także >azotek selenu, Se 4 N 4 , 
który wydaje się być odpowiednikiem S 4 N 4 . 

ZWIĄZKI ZAWIERAJĄCE ATOM SELENU O CZTERECH AKTYWNYCH 
ELEKTRONACH WALENCYJNYCH 

Jedyne związki, w których elektrony As atomu selenu są bierne, to kompleksowe halo¬ 
genki typu M 2 SeCl 6 i M 2 SeBr 6 (fluor i jod nie tworzą takich związków). 

Sześciochloroseleniit potasowy, K 2 SeCl 6 , otrzymuje się przez zmieszanie roztworów 
chlorku potasowego i czterochlorku selenu w kwasie solnym. Bezwodny sześciochloro-r 
selenin krystalizuje podczas oziębiania roztworu do temp. 0°C. Sól ta jest higroskopijna 
i łatwo hydrolizuje pod wpływem działania wody. Znane są również odpowiednie sole 
amonowe i aminowe. 

Szesciobromoselenin potasowy, K 2 SeBr 6 , ma barwę ciemnoczerwoną. Sól ta powstaje 
z czterobromku selenu w reakcji odpowiadającej otrzymywaniu chloroseleninu. Bromo- 
selenin potasowy łatwo traci brom. Sól amonowa, (NH 4 ) 2 SeBr 6 , jest izomorficzna 
z (NH 4 ) 2 PtBr 6 , co wskazuje, że jon [SeBr^ - ] ma budowę oktaedryczną. 

Kwas sześciobromoselenawy, H 2 SeBr 6 , można otrzymać w postaci ciemnoczerwonych 
kryształów w wyniku dodawania czterobromku selenu do stężonego kwasu bromowodo- 
rowego. Prawdopodobnie sześć orbitalów atomu selenu, które biorą udział w tworzeniu 
wiązania w tych związkach, są oktaedrycznymi hybrydami typu ApMd 2 5s. 

ZWIĄZKI ZAWIERAJĄCE ATOM SELENU O SZEŚCIU AKTYWNYCH 
ELEKTRONACH WALENCYJNYCH 

Klasa 1. Wielkocząsteczkowe związki selenu o wiązaniach mających 
charakter zarówno jonowy, jak i kowalentny 

Podstawowymi związkami selenu należącymi do tej klasy są selenki metali. Selenki 
metali alkalicznych są bezbarwne i rozpuszczalne w wodzie. W roztworach utleniają się 
one pod wpływem działania powietrza do wolnego selenu. Li 2 Se, Na 2 Se i K 2 Se mają struk¬ 
turę typu antyfluorytu; MgSe, CaSe, SrSe i BaSe — typu soli kamiennej, a BeSe — typu 
blendy cynkowej. ZnSe i HgSe mają także strukturę typu blendy cynkowej. CdSe ma 
strukturę typu wurcytu. Cu 2 Se i Ag 2 Se są dwupostaciowe: struktury form o niskiej tempera¬ 
turze topnienia nie są znane, a formy o wysokiej temperaturze topnienia mają sieci znie¬ 
kształcone. 




Z tlenków selenu znane są: trójtlenek, Se0 3 , i dwutlenek, Se0 2 ; próby otrzymania 
SeO nie powiodły się, jakkolwiek TeO jest dobrze znany. Własności chemiczne trójtlenku 
selenu są zbliżone do własności trójtlenku siarki, natomiast dwutlenek selenu różni się 
znacznie od dwutlenku siarki. Krystaliczny dwutlenek selenu zbudowany jest z długich 
łańcuchów i z tego powodu zaliczony został do związków wielkocząsteczkowych. Grupa 
Se0 3 ma budowę piramidy. 

Tlenki selenu 

Dwutlenek selenu, Se0 2 , występuje w postaci bezbarwnych kryształów o tt. 340°C 
(pod ciśnieniem); temperatura sublimacji (1 Atm) wynosi 315°C. 

Dwutlenek selenu otrzymuje się w wyniku, spalania selenu w powietrzu lub w tlenie. 
Można go otrzymać również przez ogrzewanie kwasu selenowego powstałego w wyniku 
utleniania selenu kwasem azotowym. 

Zarówno ciekły Se0 2 , jak i jego para mają zabarwienie żółte. Dwutlenek selenu absor¬ 
buje wodę z powietrza i jest łatwo rozpuszczalny w wodzie, z której krystalizuje jako kwas 
selenawy. Rozpuszcza się również w stężonym kwasie siarkowym lub w kwasie selenowym, 
dając żółto .zabarwione roztwory. 

Dwutlenek selenu łatwo redukuje się do wolnego selenu pod wpływem działania dwu¬ 
tlenku siarki, kwasu jodowodorowego, siarki i wielu innych czynników redukujących. 
Używa się go w preparatyce organicznej jako środka utleniającego do utleniania grupy 
CH 2 • CO do grupy CO • CO, np. w reakcjach 

CH 2 (COOC 2 H 5 ) 2 + Se0 2 - CO(COOC 2 H 5 ) 2 + Se + H a O 
O O 

CH 3 CH 2 C^ -i- Se0 2 = CH 3 • CO • -|- Se + H a O 

R R 

gdzie R może być rodnikiem węglowodorowym lub wodorem. 

Godna uwagi jest własność dwutlenku selenu umożliwiająca utlenianie niektórych 
związków organicznych do pochodnych ketonowych lub aldehydowych (lecz nie dalej). 
Podobną własność wykazuje chrom w reakcji Etarda. 

Etylen i propylen również reagują z dwutlenkiem selenu w myśl równania 

2CH 2 =CH 2 + 3Se0 2 - 2HC=0 • HC=0 4* 3Se + 2H a O 

Gdy dwutlenek selenu w postaci zimnego roztworu w chloroformie dodaje się dó 
ąlkilobutadienu (lecz nie do butadienu), wówczas zachodzi zupełnie inna reakćją, prowa¬ 
dząca do powstania pierścieniowego selenonu . 

h 3 c—c=ch 2 

+ SeO a 

H—C=CH 2 

Dwutlenek selenu absorbuje gazowy fluorowodór dając ruchliwą, dymiącą ciecz, 
która działa nieco na szkło (por. SeOF 2 , str. 996). Podczas destylacji odchodzi produkt 
o przybliżonym składzie Se0 2 ,5HF. 

Dwutlenek selenu absorbuje gazowy chlorowodór dając mieszaninę Se0 2 ,4HCl (żółte 
ciało stałe, trwałe w temp. 0°C) i Se0 2 ,2HCl*(żółta ciecz, trwała aż do temp. 170°C). Po- 


HoC—C—CH 2 


H—C—CH 2 


O 

d 

/ N 1 " 

O 
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wyżej temp. 170°C mieszanina ta destyluje z częściowym rozkładem. Związek Se0 2 ,2HCl 
najdogodniej otrzymuje się przez przepuszczanie chlorowodoru nad dwutlenkiem selenu 
w temp. 30°C. 

Gęstość pary odpowiada wzorowi cząsteczkowemu SeO a ; odległość Se—O wynosi 
1,61 A. W roztworze SeOCl 2 cząsteczka ma budowę (Se0 2 ) 3 . Badania rentgenograficzne 
wykazują, że ciało stałe zbudowane jest z nie kończących się łańcuchów 1 ) 



Długość wiązania Se—O w łańcuchu wynosi 1,79 A, na zewnątrz łańcucha — 1,73 A. 
Kąty między wiązaniami wynoszą: 

Se—O—Se 125°; O—Se—O (a) 90°; O—Se -> O (jp) 90° 

Trzy wiązania uruchamiane przez każdy atom selenu nie leżą w tej samej płaszczyźnie. 

Trójtlenek selenu, Se0 3 , jest białym, rozpływającym się ciałem stałym o tt. 118°C, 
nie mającym określonej temperatury wrzenia. Trójtlenku selenu nie można otrzymać przez 
odwodnienie kwasu selenowego; powstaje wówczas mieszanina dwutlenku selenu i tlenu. 
Reakcja ta w porównaniu z reakcją odwodnienia kwasu siarkowego wskazuje, że powino^ 
wactwo selenu do tlenu jest mniejsze niż powinowactwo siarki do tlenu. 

Trójtlenek selenu otrzymuje się następującymi metodami: 

1) wywoływanie cichych wyładowań elektrycznych w mieszaninie pary selenu i tlenu 
pod ciśnieniem 4 mm Hg, 

2) działanie K 2 Se0 4 na trójtlenek siarki w myśl równania 

K 2 Se0 4 + 3S0 3 = K 2 S 3 O 10 + Se0 3 

Powstają wówczas dwie warstwy ciekłe; górna stanowi roztwór Se0 3 w S0 3 . Po rozdzie¬ 
leniu warstw odparowuje się S0 3 i pozostaje Se0 3 . 

Otrzymano dwie odmiany krystaliczne trójtlenku selenu; jedną o strukturze regularnej, 
a drugą o strukturze igieł — podobną do azbestu. Regularną formę otrzymuje się drogą 
sublimacji igieł; odpowiada ona a-S0 3 . Forma iglasta jest prawdopodobnie silnie spoli- 
meryzowanym kwasem selenowym. W stanie ciekłym trójtlenek selenu jest bezbarwny 
i silnie załamuje światło; łatwo też ulega przechłodzeniu. Trójtlenek selenu ogrzewany 
powyżej temp. 180°C dysocjuje do Se0 2 +0 2 . Rozpuszcza się on w wodzie z wydzieleniem 
ciepła, lecz mniej gwałtownie niż trójtlenek siarki, dając roztwór kwasu selenowego, H 2 Se0 4 . 
Cząsteczka trójtlenku selenu ma budowę piramidy. 

Klasa 2. Związki zawierające dygonalnie zhybrydyzowany 
atom selenu 

& 

Selen tworzy .następujące związki CSe 2 (str. 669), COSe (patrz str. 670) i CSSe, które 
pod względem budowy są analogami dwusiarczku węgla i tiotlenku węgla. Związki selenu 

0 Por. imidek tionylu, str. 993. 


986 



są jednak mniej trwałe niż odpowiadające im związki siarki (por. tabl. 18.10, str. 668). 
Nie określono dotychczas budowy tych związków selenu, lecz przypuszczać należy, 
że jest ona analogiczna do budowy dwutlenku węgla. Jeśli tak jest istotnie, to atomy selenu 
jnuszą tworzyć wiązania podwójne; wiązania n są prawdopodobnie wiązaniami Nie- 
trwałość związków pozostaje w zgodzie ze znaczną różnicą między energią orbitalów 
2 p atomu węgla' i orbitalów 4 d atomu selenu. 

Klasa 3, Atom selenu w trygonalnym stanie walencyjnym 

Związki selenu mogące zawierać atom selenu w trygonalnym stanie walencyjnym 
ograniczone są jedynie do niektórych form kanonicznych dwuselenku węgla i innych związ¬ 
ków zaliczanych do klasy 2. Struktury orbitalowe dwóch tlenków selenu nie są znane, 
ale jest zupełnie oczywiste, że nie zawierają one atomu selenu w trygonalnym stanie 
walencyjnym. 

Klasa 4. Związki zawierające tetraedrycznie 
zhybrydyzowany atom selenu 

Wodoroselenki, MSeH, gdzie M jest atomem metalu alkalicznego, można otrzymać 
w wyniku przepuszczania selenowodoru przez roztwór etanolami odpowiedniego metalu 
w alkoholu. Wodoroselenki sodu, potasu i rubidu mają strukturę typu chlorku sodowego, 
a wodoroselenek cezowy — strukturę typu chlorku cezowego. Rozkładają się one pod 
wpływem działania powietrza i wody. 

Selenowodór i jego pochodne alkilowe i arylowe 

Selenowodór, SeH 2 , jest bezbarwnym, trującym gazem o tw. —41,5°C i tt. —66°C. 
Jego woń jest bardziej przykra od woni siarkowodoru. Otrzymuje śię go następującymi 
metodami: 

1) działanie kwasów na selenek glinowy, 

2) ogrzewanie selenu do temp. 380°C w wysokowrzącym oleju parafinowym, 

3) ogrzewanie mieszaniny selenu i suchego wodorotlenku magnezowego do temp. 
225°C. 

Selenowodór łatwo zapala się w powietrzu. Powoli ulega on rozkładowi w tempera¬ 
turze pokojowej na pierwiastki składowe; rozkład w temp. 300°C przebiega szybko. Seleno¬ 
wodór łączy się z gazowym amoniakiem tworząc stały (NH^Se. 

W jednej objętości wody w temp. Q°C rozpuszczają się trzy objętości selenowodoru. 
Znany jest również trwały hydrat, H 2 ŚexH 2 0, o prężności dysocjacji 432 mm Hg w temp*! 
2°C. Stała dysocjacji wynosi 

, 10 _ 4 

[H a Se] 

skąd wynika, że selenowodór jest mocniejszym kwasem niż siarkowodór. Wodny roztwór 
selenowodoru utlenia się pod działaniem powietrza z wytrąceniem selenu. Roztwór strąca 
wiele metali w postaci selenków. 

Odległość Se—H wynosi 1,6 A; kąt H—Se—H jest nieco większy niż 90°. Ciepło 
tworzenia z atomów wynosi 146*3 kcal/mol. 



Wodoroselenek etylowy (etyloselenowodór), C 2 H 5 SeH, jest lotną cieczą o wyjątkowo I 
przykrej woni (tw. 53,3°C). Otrzymuje się go następującymi metodami: J| f 

1) działanie odczynnika Grignarda, C 2 H 5 MgBr, na selen, | 

2) destylacja C 2 H 5 S0 4 H z zasadowym NaSeH, f | [ 

3) działanie jodku etylu na selenek sodowy. ’ I ; 

Wodoroselenek etylowy łatwo utlenia się (znacznie łatwiej niż wodorosiarczek etylowy) | 

i dlatego wszystkie powyższe reakcje należy przeprowadzać w atmosferze wodoru. Metody j§ • 
2) i 3) odpowiadają metodom 2) i 3) stosowanym do otrzymania merkaptanu etylowego 
(por. str. 938). Metoda 1) służącą do otrzymania merkaptanu etylowego nie nadaje się § 
do otrzymywania wodoroselenku etylu, ponieważ nie stwierdzono istnienia P 4 Se 10 . Opisaną 
powyżej metodę 1 ) stosuje się jedynie do selenu. J •• 

Wodoroselenek etylowy nie miesza się z wodą, ale rozpuszcza się w wodnych roztwo- r 
rach mocnych zasad. Rozpuszcza on tlenek rtęci(II), dając przypuszczalnie związek selenu 
odpowiadający merkaptydowi rtęci(II), C 2 H 5 —Se—Hg—Se—C 2 H 5 . ; 

Wodoroselenek fenylowy, C 6 H 5 SeH, jest cieczą o tw. 183,6°C. Otrzymuje się go w wyniku ’ Ą 
redukcji sodem i alkoholem dwuselenku fenylowego, Ć 6 H 5 Se—SeC 6 H 5 , kwasu fenylo- 3 
seleninowego, C 6 H 5 Se0 2 H, lub kwasu fenyloselenonowego, C 6 H 5 Se0 3 H. Jest on 
nieznacznie rozpuszczalny w wodzie, ale rozpuszcza się dobrze w eterze i w chloro- 
formie. Szybko utlenia się pod działaniem powietrza do dwuselenku C 6 H 5 Se—SeC 6 H 5 ; 3 - 
jeśli w pierścieniu benzenowym występuje grupa nitrowa w pozycji ąrto. lub para, wówczas I 
utlenienie przebiega znacznie szybciej. * J; 

Selenek etylowy (selenoeter etylowy), (C 2 H 5 ) 2 Śe, jest cieczą o przykrym zapachu; ^ ' 
tw. 108°C. Otrzymuje się go w wyniku działania kwasu etylosiarkowego na selenek sodowy j 

2C 2 H 5 HS0 4 + Na 2 Se - Se(C 2 H 5 ) 2 + 2NaHS0 4 ! 

(por. otrzymywanie tioeterów, str. 939). 

Selenek etylowy nie jest tak wrażliwy na utlenianie jak wodoroselenek etylowy, lecz 
utlenia się pod wpływem działania nadmanganianu potasowego lub dwuchromianu pota¬ 
sowego tworząc selenotlenek etylowy.w myśl równania 

(C 2 H 5 ) 2 Se + O = (C 2 H 5 ) 2 SeO 

i pod działaniem bromu lub kwasu azotowego dając związki seleniowe 

(C 2 H 5 ) 2 Se + Br 2 = [(C 2 H 5 ) 2 SeBr]Br i 

(C 2 H 5 ) 2 Se -f HNO s + 0 = [(C 2 H 5 ) 2 Se0H]N0 3 

lecz utlenianie nie zachodzi dalej i nie otrzymuje się ani selenonów, ani kwasu etylosele- 
nonowego (por. tabl. 21.1 i 22J). Związki seleniowe otrzymuje się również przez działanie 
halogenku alkilu na selenek etylowy. Selenek metylowy rozpuszczony w acetonie reaguje j. 
z jodkiem srebrowym w obecności jodku potasowego, dając związek addycyjny 3 
[(CH 3 ) 2 Se(AgJ) 2 ] w ; zachowaniem tym przypomina on siarczek metylowy. j 

Selenki arylowe. Selenek fenylowy, (C 6 H 5 ) 2 Se, otrzymuje się w wyniku działania cztero- 
bromku selenu na dwufenylortęć w myśl równania j; 

SeBr 4 + 3(C 6 H 5 ) 2 Hg =■ (QH 5 ) 2 Se + C 6 H 5 Br + 3C 6 H 5 HgBr j L 

lub podczas ogrzewania selenonu fenylowego z selenem; zachodzi wówczas reakcja: | 

(C 6 H 5 ) 2 Se0 2 Se. = (C6Hs) 2 Se -\- Se0 2 1 : 

1 
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Selenek fenylowy zachowuje się jak gdyby był związkiem nienasyconym. Dodany 
do bromu tworzy on (C 6 H 5 ) 2 SeBr 2 oraz utlenia się pod wpływem działania roztworu dwu¬ 
chromianu potasowego w kwasie octowym do selenotlenku fenylowego, (C 6 H 5 ) 2 SeO; 
natomiast kwas azotowy nitruje grupy fenylowe. Nie tworzy związku addycyjnego z jod¬ 
kiem metylu. 

Niesymetryczne selenki otrzymuje się w wyniku działania dwufenylortęci na bromek 
aryloselenu w myśl równania 

c 6 h 5 

\lg + Se(C 6 H 4 CH 3 )Br = HgBrĆ 6 H 5 + Se(C 6 H 4 CH 3 )C 6 H 5 

QH 3 

lub przez działanie selenku fenylowego na odczynnik Grignarda 
C 6 H 6 c„h 5 

\e + (C 6 H 4 CH 3 )MgBr = \e + C 8 H 5 MgBr 


c„h 6 c„ii 4 ai 3 

Halogenoselenki fenylowe są bardziej trwałe niż analogiczne związki siarki. Otrzymuje 
się je następującymi metodami: 

1) działanie bromu na selenocyjanian rozpuszczony w eterze lub czterochlorku węgla; 
zachodzi wówczas następująca reakcja 

C 6 H 5 SeCN + Br a - C 6 H 5 SeBr + BrCN 

2) działanie chlorku glinowego na dwutlenek selenu rozpuszczony w odpowiednim 
węglowodorze. 

Halogenoselenki pod działaniem pyłu cynkowego redukują się do dwuselenków oraz 
reagują z bromem dając związki seleniowe, [C 6 H 5 SeBr 2 ]Br. Chloroselenek fenylowy ulega 
reakcji dysproporcjonowania zgodnie z równaniem 

3C 6 H 5 SeCl ^ C 6 H 5 Se—SeC 6 H 5 + [C 6 H 5 SeCl 2 ]Cl 


a jego hydroliza pod wpływem działania wody przebiega w podobny sposób 


3C 6 H 5 SeCl + 2H a O = C 6 H 5 Se-SeC 6 H 5 + C 6 H 5 SeO- OH + 3HC1 


Halogenki selenu 

Pełny wykaz halogenków selenu zawiera tabl. 22.2. Szczegółowe dane dotyczące cztero- 
halogenków i sześciofluorku podano na str. 991 i 1001. Należy zauważyć, że nie istnieje 
fluorek SeF 2 , nie są znane jodki selenu i jedynie we fluorku SeF 6 selen jest sześciowartoś¬ 
ciowy. 

Jak wynika z tabl. 22.2, halogenki selenu dwuwartościowego są mniej poznane od tych, 
w których jego wartościowość jest wyższa. 

Dwuchlorek selenu, SeCl 2 , występuje tylko w równowadze z chlorem, natomiast SeCl^ 
lub Se 2 Cl 2 są trwałe w zakresie temperatur 190—600°C. Dwubromek selenu, 
SeBr 2 , występuje wówczas, gdy zmieszane pary selenu i bromu utrzymywane są w temp. 
250—500°C. Podczas kondensacji stwierdzono jedynie obecność bromu, dwubromku 
dwuselenu i czterobromku selenu. , 

Dwuchlorek dwuselenu, Se 2 Cl 2 , jest żółtobrązową, oleistą cieczą, otrzymywaną nastę¬ 
pującymi metodami: 
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Halogenki selenu 


Tablica 22.2 


Związek 

Charakterystyka ogólna 

SeCI 2 ' 

istnieje tylko w stanie gazowym w zakresie temperatur 190—600°C 

SeBr 2 

istnieje tylko w stanie gazowym w zakresie temperatur 200—500°C 

Se 2 F 2 


Se 2 Cl 2 

żółtobrązowa, oleista ciecz o tw. ok. 127°C 

Se 2 Br 2 

czerwona ciecz 

SeF 4 

bezbarwna ciecz o tt. 9,5°C i tw. 106°C 

SeCl 4 

bezbarwne kryształy o tt. 305°C 

SeBr 4 

żółte kryształy 

SeF 6 . 

bezbarwny gaz (tt. — 34,6°C; tw. 46,6°C) 


1) działanie chloru na selen, 

2) działanie czterochlorku selenu na selen, 

3) redukcja czterochlorku selenu trójchlorkiem fosforu, 

4) przepuszczanie gazowego chlorowodoru przez gorący roztwór selenu i dwutlenku 
selenu w oleum; zachodzi wówczas reakcja 

Se0 2 + 3Se + 4HC1 = 2Se 2 Cl 2 + 2H 2 0 

Dwuchlorek dwuselenu miesza się z benzenem i z bromkiem etylenu. Ma on większą 
gęstość niż woda, z którą reaguje dając kwas selenawy i selen 

2Se s Cl 2 + 3H a O = H 2 Se0 3 + 3Se + 4HC1 

Dwuchlorek dwuselenu rozpuszcza selen, który wydziela się, w postaci odmiany szarej 
podczas zatężania roztworu. Reaguje on z sulfinianem fenylu dając (C 6 H 5 S 0 2 ) 2 Se 2 o tt. 
80°C; w reakcji z etylenem tworzy gaz gorczyczny, Se(CH 2 CH 2 Cl) 2 , a z bromkiem fenylo- 
magnezowym daje (C 6 H 5 ) 2 Se 2 . Chlor i brom utleniają dwuchlorek dwuselenu do SeCl 4 
lub SeBr a Cl. Dwuchlorek dwuselenu występuje w postaci cząsteczek monomerycznych 
w roztworze w dwubromoetanie. Moment dipolowy w roztworze benzenowym wynosi 
2,1 D. Przez analogię z S 2 C1 2 należy przypuszczać, że jego budowa jest następująca: 

Cl—Śe—Śe—Cl 

ale możliwe są również i takie struktury: 


:Se—Se: i 

. na 


Se—Se: 


Cl Ci 

Dwubroinek dwuselenu, Se 2 Br 2 , jest czerwoną cieczą mniej trwałą niż dwuchlorek dwu¬ 
selenu, do którego jest w zasadzie podobny. 


Związki zawierające łańcuchy tetraedr^cznie 
zhybrydyzowanych atomów selenu 

Cząsteczki zawierające łańcuchy afomów selenu są mniej trwałe niż odpowiadające 
im związki siarki (por. str. 943). Należy wątpić, czy otrzymano dwuselenek wodoru. Se 2 Cl 2 
i Se 2 Br 2 omówiono powyżej. Znane są niektóre alkilowe i arylowe dwu- i trójselenki włącz¬ 
nie z poniższymi 
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Se—Se 



Dwuselenek etylowy otrzymuje się następującymi metodami: 

1) działanie dwuselenku sodowego na kwas etylosiarkowy w myśl równania 

Na 2 Se 2 + 2C 2 H 5 HS0 4 - (C 2 H 5 Se) 2 + 2NaHS0 4 

2) redukcja selenobromku etylowego pyłem cynkowym. 

Dwuselenek fenylowy w wyniku reakcji addycji z bromem tworzy C 6 H 5 Br 2 Se—SeBr 2 C 6 H 5 . 
Na podstawie badań rentgenograficznych określono , budowę dwuselenku fenylowego 
i dwuselenku benzylowego. Oba związki są izomorficzne z odpowiadającymi im związkami 
siarki. Znane są także mieszane tioselenki. 

Wieloselenki metali o składzie aż do M 2 Se 5 można otrzymać w wyniku działania roz¬ 
tworu selenu w ciekłym amoniaku na metal. 

Kwasy wieloselenonowe i kwasy selenotionowe. Okazuje się, że kwasy wieloselenonowe 
są mniej trwałe niż kwasy wielotionowe i otrzymano jedynie kwasy zawierające siarkę. 
Podczas rozpuszczania selenu w siarczynie potasowym (szczególnie w obecności kwaśnego 
siarczynu) otrzymuje śię niewielkie ilości K 2 SeS 2 O e . Tę samą sól otrzymuje się również 
w wyniku działania acetyloacetonianu selenu na wodorosiarczyn potasowy w myśl równania 
(C 5 H 7 0 2 Se) 2 + 4KHS0 3 = 2Se(S0 3 ) a K 2 + 2C 5 H 8 0 2 

Używając kwasu siarkowego zamiast soli potasowej otrzymuje się roztwór kwasu seleno- 
trójtionowego. Selenopięciotionian sodowy powstaje w wyniku działania dwutlenku selenu 
na tiosiarczan sodowy w roztworze kwaśnym 

Se0 2 + 4HC1 + 4Na 2 S 2 0 3 - 4NaCl + Na 2 S 4 O e + Na 2 SeS 4 0 6 + 2H a O 

Znana jest także sól barowa tego kwasu, BaSeS 4 0 6 ,2H 2 0. 

Prawdopodobnie w związkach tych atom selenu zajmuje położenie centralne. 


Związki typu SeX 4 

Selen tworzy wiele związków o ogólnym wzorze SeX 4 (patrz tabl. 22.3), gdzie X może 
być atomem halogenu, grupą alkilową lub arylową, z wyjątkiem nie istniejących pochod¬ 
nych czteroalkilowych i czteroarylowych: SeR 4 i SeAr 4 ; wszystkie próby ich otrzymania 
zawiodły. Związkowi SeX 4 można przypisać jedną z trzech struktur orbitalowych: 

1) para elektronowa As jest parą bierną; cztery 7 orbitale tworzące wiązanie winny być 
w takim razie hybrydami utworzonymi z orbitalów 4 p i 4 d lub z orbitalów 4 p i 5s , 

2) para elektronowa As jest parą wolną zajmującą jeden z pięciu hybrydowych orbita¬ 
lów utworzonych przez hybrydyzację typu AsHpHd 1 w układzie bipiramidy trygonalnej, 

3) para elektronowa As jest parą wolną zajmującą jeden z tetraedrycznych orbitalów 
hybrydowych utworzonych przez hybrydyzację 4s 1 Ap z , a jeden z elektronów początkowo 

__ Ł ) Moment dipolowy analogicznej pochodnej toluenu wynosi 2,29 D, 
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Związki selenu 


Związek 

Metody otrzymywania 

Charakterysty¬ 
ka ogólna 

Temp. top¬ 
nienia °C 

SeF 4 

1) przepuszczanie równych objętości 
fluoru i azotu nad selenem w temp. 
0°C, 

2) działanie czterochlorku selenu na flu¬ 
orek srebrowy w temp. 50—60°C, 

3) redukcja sześciofluorku selenu arse¬ 
nowodorem 

bezbarwna ciecz 

9,5 

SeCl 4 

1) działanie nadmiaru chloru na selen, 

2) działanie chloru na selen pod cztero¬ 
chlorkiem węgla, 

3) działanie pięciochlorku fosforu na 
dwutlenek selenu 

Se0 2 +2PC1 5 SeCl 4 +2POCl 3 

4) działanie stężonego kwasu solnego na 
dwutlenek selenu 

bezbarwne kry¬ 
ształy 
(czerwona 
ciecz) 

305 ±3 (pod 
zwiększo- 
'• nym ciśnie¬ 
niem) 

SeBr 4 


żółte kryształy 


C 6 H 5 SeCl 3 




C 6 H 5 SeBr 3 


szkarłatne 

kryształy 

105 

(CH 3 )(C 0 H 5 )SeCl 2 

działanie chloru na (CH 3 )(C 6 H 5 )Se 

żółte kryształy 

115 


*) Para nie zawiera cząsteczek SeCl 4 . 
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Tablica 22.3. 


typu SeX 4 


Temp. 
wrzenia,°C 

Rozpuszczalność 

Reakcje 

Tworzone związki 
addycyjne 

106 


1) z wodą daje kwas fluorowodowy 
i kwas selenawy 

2) krzem redukuje go do selenu i cztero- 
fluorku selenu 

rozpuszcza NaF, KF, 
RbF, CsF, T1F two¬ 
rząc łatwo dysocjujące 
kompleksy o przybli¬ 
żonym składzie MSeF 5 ; 
mniej trwałe komplek¬ 
sy tworzy z LiF, AgF 
i BaF 2 ; z pirydyną i ete¬ 
rem daje 

SeF 4 ,py,(C 2 H 5 ) 2 C 

196 

sublima- 

cja*) 

nierozpuszczalny 
w dwusiarczku 
węgla; rozpuszczal¬ 
ny. w tlenochlorku 
fosforu 

1) dysocjuje w temp. 190°C do Se 2 Cl 2 
i Cl 2 

2) z wodą tworzy początkowo tleno¬ 
chlorek, a następnie kwas selenawy 

3) z bromkiem fenylomagnezowym po¬ 
wstaje (C 6 H 5 ) 2 SeCl 2 

4) z benzenem i chlorkiem glinowym 
daje (C 6 H 5 ) 2 Se, (C 6 H 5 )Se 2 lub 
(C 6 H 5 ) 3 SeCl 

5) . z amoniakiem tworzy Se 4 N 4 

6) selen lub PC1 3 redukuje go do 
Se 2 Cl 2 

Sea 4 ,AuCl 3 (może 
[SeClJ [AuC 1 4 ]) , SeCl 4 , 
SbCl 5 (może [SeCl 3 ] 
[SbCl 6 ]) 

- 


1) dysocjuje w temp. 70—80°C do 
Se 2 Br 2 i Br 2 

2) woda hydrolizuje go do kwasu sele- 
nawego i HBr 

SeBr 4) 2S0 3 (tw. 75°C) 

- 


1) odszczepia chlor tylko podczas top¬ 
nienia 

2) wodorotlenek sodowy hydrolizuje go 
do C 6 H 5 SO ONa (znacznie łatwiej 
niż bromek) 




1) łatwo odszczepia brom dając 
C 6 H 5 SeBr 

2) wodorotlenek sodowy hydrolizuje go 
do fenyloseleninu sodowego 



rozpuszczalny w 
wodzie (hydroliza) 

1) dysocjuje w czterochlorku węgla do 
(C 6 H 5 )(CH 3 )Se i chloru 

2) podczas ogrzewania dysocjuje do 
(C 6 H 5 )SeCl i (CH 3 )C1 

3) tlenek srebrowy hydrolizuje go do 
(C fi H 5 ) (CH 3 )SeO 

' 


p 3 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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Związek 

Metody otrzymywania 

Charakterystyka 

ogólna 

Temp. top¬ 
nienia, °C 

R 3 SeX 

działanie selenoeterem alkilowym na ha¬ 
logenek alkilu 

ciało stałe 


Ar 3 SeX 

działanie mieszaniny (C 6 H 5 ) 2 SeX 2 i ben¬ 
zenu na chlorek glinowy 

ciało słale 



należący do powłoki walencyjnej atomu selenu został przeniesiony do anionu, dając związek 
seleniowy, [SeX^]X~ % 

Para elektronowa 4s w atomie selenu jest tak rzadko parą bierną, że założenie 1) można 
pominąć. Stwierdzono, że niektóre ze związków SeX 4 mają strukturę cząsteczkową bipi- 
ramidy trygonalnej, chociaż zgodnie z klasyfikacją przyjętą w tej książce, związki o struk¬ 
turze bipiramidy trygonalnej winny być włączone do klasy 5, str. 1000. 

Związki o strukturze bipiramidy trygonalnej. Badania rentgenograficzne wykazały, 
że dwuchlorek i dwubromek dwufenyloselenu mają strukturę bipiramidy trygonalnej 
z dwoma atomami halogenu w pozycjach biegunowych. Dane dotyczące budowy cząsteczek 
są następujące: 

- Kąt Odległość 

Dla dwubromku dwufenyloselenu: 

C—Se—C 110 ±10° Se—C 1,91 A 

Br—Se—Br 180 ± 3° Se—B- 2,50 A 

Dla dwuchlorku dwufenyloselenu: 

Cl—Se—Cl 180° ±5° Se—Cl 2,30 A 

Momenty dipolowe niektórych dwuhalogenków dwuaryloselenu wynoszą: 

(C 6 H 5 CH 2 ) 2 SeJ 2 (C 6 H 5 ) 2 SeCl 2 (C 6 H 5 ) 2 SeBr 2 

4,4 D 3,21 D 3,40 D 

Wartości te są znacznie niższe niż można było oczekiwać dla związków o charakterze 
czysto jonowym, jak np. [(C 6 H 5 ) 2 SeCl]Cl, którego moment dipolowy winien wynosić 
ok. 10 D. 

Związki seleniowe. Halogenki trójalkilo- i trójaryloselenu są związkami seleniowymi; 
prawdopodobnie czterochlorek selenu jest również związkiem seleniowym — [SeCljCl. 
Badania rentgenograficzne wykazały, że w komórce elementarnej chlorku trójfenylo- 
seleniowego najmniejsza odległość Se—Cl wynosi 3,60 A. Wiązanie przeto ma charakter 
jonowy i wzór cząsteczki jest następujący [Se(C 6 H 5 ) 3 Cl]. Czterochlorek selenu istnieje 
tylko w stanie stałym, para w zakresie temperatur 190—600°C składa się z produktów 
dysocjacji: Se 2 Cl 2 i Cl 2 . Własności te pozwalają przypuszczacie ciałem stałym jest [SeCl 3 ]Cl, 
który ulatnia się w wyniku rozkładu. Związek (C 6 H 5 )(CH 3 )(CH 2 COOH)SeBr rozdzielono 
za pomocą bromokamforosulfonianu. Czynność optyczna tego związku jednakże nie 
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cd. tablicy 22.3 


Temp. 
wrzeni a, °C 

Rozpuszczalność 

' 

Reakcje 

Tworzone 

zwiąki addycyjne ' 


rozpuszczalny 
w wodzie; nieroz¬ 
puszczalny w eterze 

z tlenkiem srebrowym daje R 3 SeOH 
(silnie zasadowy) 


\ 

1 rozpuszczalny 
w wodzie; rozpusz¬ 
czalny w chloro¬ 
formie być może 
w postaci koloidal¬ 
nej 

i 

podczas ogrzewania dysocjuje do 
(C 6 H 5 ) 2 Se i C 6 H 6 J 



pozwala na odróżnienie struktury tetraedrycznej i bipiramidy trygonalnej, ponieważ 
żadna z nich nie ma płaszczyzny symetrii. 

Wodoroazotany selenu 


OHl 

+ 


/ ' 


“C 6 H 5n ^ - 

C 6 H 5 —Se 

NO; i 

^Se—OH 

X OH 


cjaf 


otrzymuje się następującymi metodami: . 

1) działanie kwasu azotowego na pochodne kwasu seleninowego, np. na kwas fenylo-, 
benzylo-, metylo- lub etyloseleninowy w myśl równania 

C 6 H 5 SeO • OH -f HNO a = [C 6 H 6 Se(0H) 2 ]N0 3 

2) utlenianie selenoeterów kwasem azotowym, 

3) działanie kwasu azotowego na selenotlenek. 

Wodoroazotanów nie można dalej utleniać. Niechętnie przechodzą one w postać 
czterokoordynacyjną; łatwo ulegają rozkładowi. 

Wodoroazotany selenu uważa się zwykle za związki seleniowe, lecz nie ma doświad¬ 
czalnego potwierdzenia tego faktu. 

Czterohalogenki selenu. Szczegóły dotyczące otrzymywania i własności tych związków 
podano w tabl. 22.3. Istnieje niewiele danych doświadczalnych (poza nielotnością cztero¬ 
chlorku selenu), na podstawie których można by określić budowę czterohalogenków. 
Jest prawdopodobne, że SeF 4 ma budowę piramidy, a SeCl 4 jest związkiem jonowym: 
[SeCl^JCK Związek addycyjny MSeF 5 może mieć budowę oktaedryczną, w której jedno 
z naroży zajęte jest przez wolną parę elektronową. 

Selenotlenki, halogenki selenylu (tlenokalo genki selenu) 

i kwas selenawy 

Tlenek dwufenyloselenu (selenotlenek fenylowy), (C 6 H 5 ) 2 SeO, o tt. 114°C, otrzymuje 
się następującymi metodami: 

1) utlenianie selenku fenylowego nadmanganianem potasowym, dwuchromianem 
potasowym lub kwasem azotowym, 
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2) ogrzewanie dwubromku ćfwufenyloselenu z wodorotlenkiem potasowym. § 

Tlenek dwufenyloselenu rozkłada się podczas ogrzewania w próżni do temp. 230°C | 

dając selenek fenylowy i tlen. Wydziela on jod z jodku potasowego. Dość dobrze rozpuszcza 1 
się w gorącej wodzie; w roztworze wodnym prawdopodobnie ustala się następująca równo- J 

waga S 

(C 6 H 5 ) 2 $eO -f H a O ^ [(C 6 H 5 ) 2 SeOH]OH I 

ponieważ roztwór ten z kwasem azotowym daje [(C 6 H 5 ) 2 Se0H]N0 3 , a z kwasem solnym J 
[(G 6 H 5 ) 2 SeCl]Cl. Tlenek dwufenyloselenu jest jedynym selenotlenkiem, który może utleniać j 
się do selenonu, w myśl równania ‘ ■? 

(C 6 H 5 ) 2 SeO + O = (C 6 H 5 ) 2 Se0 2 

Utlenianie to przeprowadza się za pomocą nadmanganianu potasowego w roztworze 
alkalicznym (lecz nie w kwaśnym). Niesymetrycznych selenotlenków dotychczas nie roz¬ 
dzielono. 

Halogenki selenylu, SeOX 2 

SeOF 2 ciecz 
SeOCl 2 ciecz 
SeOBr 2 pomarańczowe 
ciało stałe 

Fluorek selenylu, SeOF 2 , jest bezbarwną dymiącą cieczą, otrzymywaną następującymi 
metodami: 

1) działanie dwutlenku selenu na fluor rozcieńczony azotem; produkt składa się w przy¬ 
bliżeniu z 80% SeOF 2 i 20% SeF 4 , 

2) spalanie selenu w strumieniu fluoru zawierającym ok. 60% tlenu, 

3) ogrzewanie chlorku selenylu z fluorkiem srebrowym do temp. 140°C. 

Po oczyszczeniu w wyniku destylacji próżniowej fluorek selenylu nie działa na suche 
szkło (wilgotny atakuje gwałtownie szkło, krzemionkę i krzem tworząc dwutlenek selenu). 
Para fluorku selenylu nie asocjuje. Ciekły SeOF 2 pod wpływem działania wody gwałtownie 
hydrolizuje. Działaniu fluorku selenylu na fosfor towarzyszy zapalenie się mieszaniny. 

W wyniku reakcji z KC1, KBr i KJ powstają barwne ciała stałe. SeOF 2 rozpuszcza siarkę 
i selen dając brązowy i zielony roztwór, lecz jest on słabym rozpuszczalnikiem telluru. 

Chlorek selenylu, SeOCl 2 , jest bezbarwną cieczą. Otrzymuje się go na drodze destylacji 
Se0 2 ,2HCl z pięciotlenkiem fosforu. Można go także otrzymać w wyniku działania cztero¬ 
chlorku selenu na dwutlenek selenu rozpuszczony w czterochlorku węgla lub przez dzia¬ 
łanie małej ilości wody na czterochlorek selenu. Chlorek selenylu miesza się z CC1 4 , CHC1 3 , 
CS 2 , C 6 H 6 , lecz nie miesza się z węglowodorami nasyconymi. Jest on dobrym rozpuszczal¬ 
nikiem W0 3 ; mieszanina chlorku selenylu i kwasu siarkowego rozpuszcza także Nb 2 0 5 . 
Woda hydrolizuje chlorek selenylu do dwutlenku selenu i kwasu solnego. W zetknięciu 
z potasem chlorek selenylu gwałtownie eksploduje, natomiast wykazuje on bardzo słabe 
działanie na sód. Poddany działaniu etanolanu sodu daje on selenin etylu (poniżej). Roz¬ 
cieńczony benzenowy roztwór chlorku selenylu reaguje z amoniakiem tworząc Se 4 N 4 . 

Kwas selenawy, H 2 Se0 3 , występuje w postaci bezbarwnych, higroskopijnych kryształów 
heksagonalnych. Kwas selenawy w roztworze otrzymuje się przez rozpuszczenie dwu¬ 
tlenku selenu w wodzie. Jest on łatwo rozpuszczalny, lecz nie tworzy hydratów oraz 


tt. 15°C tw. 126°C 
8,5°C 177°C 

42°C 220°C (z rozkładem) 
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wydziela się z roztworu jako bezwodny H 2 Se0 3 . W suchym powietrzu kryształy tracą 
wodę i przechodzą w dwutlenek selenu. 

Kwas selenawy jest dość mocnym kwasem; K t = 4 • 10~ 3 , K 2 = 10~ 8 . Tworzy on 
heteropolikwasy z kwasem wanadowym, molibdenowym i uranowym. Pewne dane doświad¬ 
czalne wskazują na charakter amfoteryczny tego związku; reaguje on z nadmiarem kwasu 
nadchlorowego tworząc krystaliczny, higroskopijny związek, który po rozpuszczeniu 
w nitrometanie daje roztwór przewodzący prąd elektryczny. Związkowi temu można 
przypisać wzór [Se(OH) J+[QOJ- 

Wodny roztwór kwasu selenawego łatwo redukuje się do selenu lub utlenia się do 
H 2 Se0 4 . 

Seleniny. Znane są trzy typy seleninów: obojętny — K 2 Se0 3 oraz kwaśne: KHSe0 3 , 
KH 3 (Se0 3 ) 2 . Seleniny metali alkalicznych są rozpuszczalne i trwałe podczas ogrzewania, 
seleniny metali ziem alkalicznych są trudno rozpuszczalne i mogą podczas ogrzewania 
tworzyć selenki. Otrzymano krystaliczny MgSe0 3 , natomiast nie otrzymano seleninów Ni, 
Co i Zn. Sól magnezowa jest izomorficzna z siarczynami Ni i Co. W kwaśnym roztworze 
seleniny redukują się do wolnego selenu; redukcja seleninu w obecności siarczanu miedzi(II) 
w słabo kwaśnym roztworze prowadzi do powstania selenku miedzi(I). 

Selenin etylu, (C 2 H 5 0) 2 Se0, jest bezbarwną cieczą o tw. 83°C pod ciśnieniem 15 mm Hg. 

Otrzymuje się go następującymi metodami: 

1) działanie chlorku selenylu na etanolan sodowy w myśl równania 

SeOCl 2 + 2NaOC 2 H 5 - SeO(OC 2 H 5 ) 2 + 2NaCl 

2) działanie jodku etylu na selenin srebrowy; zachodzi wówczas reakcja 

2C 2 H 5 J 4 - Ag 2 Se0 3 — 2AgJ + SeO(OC 2 H 5 ) 2 

Selenin etylu hydrolizuje łatwo pod wpływem działania wody do alkoholu etylowego 
i kwasu selenawego. C 6 H 5 MgBr redukuje go do selenu. W reakcji z amoniakiem tworzy 
on azotek selenu. 

Porównując ze związkami siarki, należy podkreślić, że jodek etylu reaguje z siarczynem 
srebrowym dając etylosulfonian etylu oraz że ten ostatni ulega hydrolizie do etylosulfo- 
nianu sodowego. Te dwie reakcje ilustrują łatwość, z jaką związki zawierające atom siarki 
o liczbie koordynacyjnej 3 przechodzą w związki, w których atom siarki ma liczbę koordy¬ 
nacyjną 4 oraz jak niechętnie związki selenu ulegają podobnym przemianom. 

Kwasy seleninowe. Ogólny wzór tych kwasów ma postać 

R 

:SeĄ) 

Kwasy alkiloseleninowe są higroskopijnymi ciałami stałymi. 

Otrzymuje się je następującymi metodami: 

1) utlenianie dwuselenków alkilowych (patrz str. 990) kwasem azotowym, 

2) działanie nadtlenku wodoru na selenek alkilowy (patrz str. 988). 

Kwasy alkiloseleninowe są bardzo dobrze rozpuszczalne, w wodzie. Wykazują one 
własności amfoteryczne; z zasadami dają związki typu CH 3 • SeO • 0Na,4H 2 0, a z kwa¬ 
sami tworzą sole seleniowe podobnie jak amoniak sole amonowe 

CH 3 SeO ■ OH + HC1 - (CH 3 Se • OH • OH)Cl 
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Dla porównania: 


NH 3 + HC1 - (NH 4 )C1 

Kwas fenyloseleninowy, C 6 H 5 SeO • OH, jest ciałem stałym o tt. 170°C. Otrzymuje się 
go przez utlenianie dwuselenku dwufenylu kwasem azotowym. Przygotowuje się sól sre¬ 
brową, C 6 H 5 SeO • OAg, z której wydziela się wolny kwas po dodaniu kwasu chlorowodo¬ 
rowego. Po odsączeniu chlorku srebrowego przesącz odparowuje się i otrzymuje się 
substancję o wzorze [C 6 H 5 Se(OH) 2 ]OH i tt. 122°C. Substancja ta w temp. 130°C traci 
wodę i tworzy kwas fenyloseleninowy, C 6 H 5 SeO • OH. 

Kwas fenyloseleninowy redukuje się pod wpływem działania pyłu cynkowego do wodo- 
roselenku, C 6 H 5 SeH; sól srebrowa ulega redukcji do selenu pod wpływem działania siarko¬ 
wodoru. W obecności wody kwas fenyloseleninowy pozostaje w równowadze ze związkiem 
seleniowym 

OH r OH 

+ / + / 

c 6 h 5 —Se: +h 2 o^ c 6 h 5 —Se: 

. . ■' \ \ ‘ 

O- L OH 

Kwas azotowy reaguje z kwasami metylo-, etylo-, benzylo- i fenyloseleninowymi dając 
wodoroazotany (patrz str. 995), które są pochodnymi zasady fenylodwuhydroksyseleniowej. 

Selenony, kwas selenowy i jego pochodne 

Selenony. Znane są tylko dwa selenony: 1) selenon fenylowy, (C 6 H 5 ) 2 Se0 2 , i 2) selenon v 
będący pochodną metylobutadienu 

CH 3 —c-ch 2 

^SeOa (grupa CH 3 może być zastąpiona inną grupą alkilową) 

H—C—CH 2 

(C 6 H 5 ) 2 Se0 2 jest bezbarwnym, krystalicznym związkiem o tt. 155°C i tw. 270°C pod ciśnie¬ 
niem 9,5 mm Hg. Otrzymuje się go w wyniku działania tlenku dwufenyloselenu na obojętny 
lub zasadowy roztwór nadmanganianu (tlenek dwufenyloselenu nie utlenia się w roztworze 
kwaśnym ani pod wpływem działania K 2 Cr 2 0 7 , ani kwasu azotowego). 

W temp. 300—400°C ulega on powolnemu rozkładowi dając selęnek fenylowy i tlen. 
Ogrzewany z siarką redukuje się do selenku z wytworzeniem SO a . W reakcji z HC1 tworzy 
dwuchlorek i wydziela chlor; lecz jod z KJ wydziela się znacznie wolniej pod wpływem 
działania dwufenyloselenonu niż selenotlenku. 

Kwas selenowy, H 2 Se0 4 . W układzie Se0 3 /H 2 0 występują następujące fazy krysta¬ 
liczne: 

H 2 Se 2 0 7 H 2 Se0 4 ,H 2 0 tt. 26°C 

H 2 Se0 4 tt. 57°C H 2 Se0 4 ,4H 2 0 tt. -51,7°C 

Kwas selenowy występuje w postaci bezbarwnych heksagonalnych kryształów, które 
topią się w temp. 57°C dając gęstą, oleistą ciecz. Otrzymuje się go w wyniku energicznego 
utleniania selenu, dwutlenku selenu lub kwasu selenawego. Czynnikiem utleniającym 
może być fluor, chlor, brom, kwas chlorowy lub nadmanganian potasowy. Dwie metody 
wydają się być najbardziej dogodne: 
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1) utlenianie dwutlenku selenu kwasem chlorowym w temp. ok. 160°C, 

2) utlenianie seleninu srebrowego bromem w myśl równania 

Ag 2 Se0 3 + Br 2 + H 2 0 ” H 2 Sc0 4 -j- 2AgBr 

Kwas selenowy jest higroskopijny. Podczas mieszania z wodą wydziela on ciepło; 
zwęgla substancje organiczne. Krystaliczny kwas można otrzymać z roztworu wodnego 
przez odparowanie w temp. 210°C, następnie przez dalsze osuszenie pod zmniejszonym 
ciśnieniem nad kwasem siarkowym, wreszcie przez silne oziębienie. Działanie pięciotlenku 
fosforu na kwas selenowy daje w wyniku mieszaninę dwutlenku selenu i tlenu. 

Kwas selenowy jest nieco mocniejszym kwasem niż kwas siarkowy. Jest oii także silnym 
środkiem utleniającym i własność ta sprawia, iż jest on bardziej podobny do kwasu azoto¬ 
wego niż do siarkowego. Rozcieńczony roztwór kwasu selenowego utlenia jodowodór 
w sposób ilościowy, a stężony działa na kwas solny powodując wydzielenie chloru. W tej 
ostatniej reakcji kwas selenowy ulega ilościowo redukcji do kwasu selenawego. Gorący, 
stężony roztwór kwasu selenowego rozpuszcza miedź dając selenian miedziowy, oraz 
złoto tworząc selenian zlotowy. 

Mieszanina kwasu selenowego z kwasem solnym zachowuje się podobnie jak wodą 
królewska, rozpuszcza złoto i platynę. Podczas działania kwasu selenowego na 
żelazo tworzy się powłoka ochronna selenu, która uniemożliwia dalsze rozpuszczanie 
się żelaza. Kwas selenowy redukuje się ilościowo do selenu pod wpływem działania stężo¬ 
nego roztworu kwasu chlorowodorowego wysyconego dwutlenkiem siarki. Otrzymany 
selen odsącza się, suszy i waży. W ten sposób oznaczać można seleniany; metoda ta pozwala 
na oznaczanie selenianów również w obecności telluranów. Rozcieńczony kwas selenowy 
redukuje się do selenu również pod działaniem pyłu cynkowego. 

W krystalicznym kwasie selenowym grupy Se0 4 mają strukturę tetraedryczną; atom 
selenu w każdej z grup łączy się za pomocą czterech wiązań wodorowych z atomami selenu 
w czterech sąsiednich grupach. Długość wiązania Se—O wynosi 1,61 A. 

Seleniany są izomorficzne z odpowiadającymi im siarczanami, chromianami i manga¬ 
nianami. Tworzą one odpowiedniki ałunów i siarczanów podwójnych. Seleniany są nieco 
bardziej rozpuszczalne niż siarczany; w temp. 25°C w 11 wody rozpuszcza się 0,002 g 
siarczanu barowego, a 0,08 g selenianu barowego. 

Bardzo nietrwałe kwaśne estry kwasu selenowego, jak np. C 2 H 5 • OSeO a • OH, otrzy- 
muje się w wyniku działania kwasu na alkohol. Sole sodowe kwaśnych estrów są izomor¬ 
ficzne z odpowiadającymi im solami sodowymi wodorosiarczanów alkilowych. Obojętne 
estry otrzymuje się przez działanie halogenków alkilu na selenian srebrowy. (C 2 H 5 ) 2 Se0 4 
w temp. 150°C rozkłada się z wybuchem, lecz można go destylować pod zmniejszonym 
ciśnieniem. 

Kwasy poliselenowe. Stwierdzono występowanie dwuselenianów zawierających anion 
(Se0 3 ■ O • Se0 3 ) 2 “ oraz soli zawierających anion (S0 3 • O • Se0 2 • O • S0 3 ) 2- , pochodzą¬ 
cych od jonu trójsiarczanowego, w którym centralny atom siarki został zastąpiony atomem 
selenu. 

Sole te otrzymuje się w wyniku działania gazowego S0 3 na suchy, drobno sproszkowany 
K 2 Se0 4 ; produkt stanowi mieszaninę K 2 S 3 O 10 i K 2 SeS 2 O 10 . Badania rentgenograficzne 
wskazują, że substancje te są prawdopodobnie izomorficzne. Przy ogrzewaniu produktów 
reakcji do temp. 150°C otrzymuje się mieszaninę 

K 2 SeS0 7 + K 2 S 3 0 7 + 2S0 3 
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Te dwie sole są również izomorficzne. W temp. 440°C sól zawierająca selen rozkłada 
się dając siarczan potasowy, dwutlenek selenu i tlen. 

Kwas selenosiarkowy. Nie istnieją związki selenu, które odpowiadałyby (jeśli chodzi 
o ich liczebność i trwałość) tiosiarczanom i ich pochodnym. Selen rozpuszcza się w roz¬ 
tworze siarczynu sodowego, lecz ulega ponownemu wytrąceniu przy rozcieńczaniu. Roz¬ 
twór może zawierać selenosiarczan sodowy, Na 2 SSe0 3 , lecz nie wyodrębniono ani tej soli, 
ani kwasu macierzystego. 

Kwas etyloselenonowy, C 2 H 5 Se0 3 H, otrzymuje się przez utlenianie kwasu etylośelem- 
nowegó (patrz str. 997) działaniem nadmanganianu potasowego. Żadna z innych metod 
odpowiadających metodom otrzymywania kwasu etylosulfonowego nie znalazła zastoso¬ 
wania przy otrzymywaniu kwasu etyloselenonowego. 

Kwas fenyloselenonowy, C 6 H 5 Se0 3 H, występuje w postaci białych kryształów o tt. 142°C, 
wybuchających w temp. 180°C. Otrzymuje się go w wyniku ogrzewania kwasu selenowego 
z benzenem do temp. 110°C. Sól srebrową tego kwasu otrzymać można przez działanie 
chlorem na wodną zawiesinę dwuselenku fenylu w temp. 50°C oraz przez dodanie następnie 
tlenku srebrowego. Podczas zatężania wydziela się fenyloselenonian srebrowy. 

Sól srebrowa ma własności wybuchowe. Wolny kwas można wyodrębnić w wyniku 
działania siarkowodoru na sól srebrową; siarkowodór nie redukuje kwasu fenyloseleno- 
nowego. 

Podczas ogrzewania kwasu fenyloselenonowego następuje słaby wybuch i otrzymuje 
się mieszaninę (C 6 H 5 ) 2 Se, (C 6 H 5 ) 2 Se 2 i selenu. Kwas fenyloselenonowy utlenia się pod 
wpływem działania zimnego stężonego roztworu kwasu solnego. 

Kwasy selenonowe wykazują własności amfoteryczne. Z mocnymi kwasami mineral¬ 
nymi łączą się w myśl następującego równania: 

C 6 H 5 SeO a OH + HC1 = C 6 H 5 SeO(OH) 2 Cl 

Własnością tą różnią się od kwasów sulfonowych. 

Klasa 5. Związki zawierające atom selenu w stanie 
walencyjnym bipiramidy trygonalnej 

Związki selenu o ogólnym wzorze SeX 4 opisano na str. 991, gdzie wykazano, że istnieją 
fakty doświadczalne pozwalające przypisać strukturę bipiramidy trygonalnej dwuchlor- 
kowi i dwubromkowi dwufenyloselenowemu. W związkach tycłi atom selenu jest w stanie 
walencyjnym bipiramidy trygonalnej i jeden z równikowych orbitalów hybrydowych 
obsadzony jest przez Wolną parę elektronową.. 

Ponieważ inne związki o ogólnym wzorze SeX 4 są związkami seleniowymi [SeX^]X~, 
można wszystkim związkom o ogólnym wzorze SeX 4 przypisać następującą izomerię: 
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Klasa 6. Związki zawierające oktaedrycznie 
zhybrydyzowany atom selenu 

Sześciofluorek selenu, SeF 6 , jest bezbarwnym, wybitnie biernym chemicznie gazem 
o tt. — 34,6°C i temperaturze sublimacji — 46,6°C. Otrzymuje się go na drodze bezpośred¬ 
niej syntezy z pierwiastków w temp. 300°Ć w rurze miedzianej. Jeśli tworzący się także 
czterofluorek selenu wykrapla się i zawraca do układu reagującego, wówczas wydajność 
sześciofluorku selenu wynosi 90%. 

Sześciofluorek selenu reaguje w temp. 700°C ze szkłem pyrex v lecz nie działa na nie 
w temp. 500°C. Z wodą nie reaguję. Z amoniakiem reaguje w temp. 200°C wolno, a znacz¬ 
nie szybciej w temp. 330°C w myśl równania 

2NH 3 + SeF 6 = N 2 + Se + 6HF AH = -116 kcal 

W umiarkowanych temperaturach reaguje on powoli z rtęcią dając fluorek Hg 2 F 2 . 
Pod wpływem działania jodku sodowego w roztworze acetonowym tworzy selen i jod. 
Arsenowodór redukuje go do czterofhiorku selenu. Gęstość par sześciofluorku selenu 
wskazuje na występowanie pojedynczych cząsteczek. 

Azotek selenu, Se 4 N 4 , jest nietrwałym, pomarańczowo zabarwionym ciałem stałym. 
Otrzymuje się go następującymi metodami: 

1) działanie amoniaku na czterochlorek selenu; produkt zawiera pewne ilości chloru, 

2) działanie suchego amoniaku na selenin etylu rozpuszczony w benzenie 

6(C 2 H 5 ) 2 Se0 3 + 8NH 3 = Se 4 N 4 + nC^OH + 2Se + 2N 2 + 6H a O 

3) działanie suchego amoniaku na rozcieńczony roztwór SeOCl 2 w benzenie. 

Azotek selenu bardzo łatwo wybucha pod wpływem wstrząsu. Cząsteczka ma struk¬ 
turę powyginanego pierścienia, podobną do budowy azotku siarki. 


TELLUR 

Tellur występuje w dwóch odmianach krystalicznych i jednej bezpostaciowej, lecz nie 
udało się dotychczas stwierdzić, czy odmiany te mają takie same, czy różne sieci krysta¬ 
liczne. Jedną z form krystalicznych jest tellur metaliczny (tt. 450°C; c.wł. 6,31) 
o jasnym połysku podobnym do połysku antymonu; jest on kruchy i łatwo ulega 
sproszkowaniu. Jest przewodnikiem, lecz jego przewodnictwo elektryczne wynosi tylko 
5 Eh 1 • cm - 1 . 

Trygonalne kryształy otrzymuje się. w wyniku sublimacji telluru metalicznego w próżni 
i kondensacji jego pary w temp. 400°C. Kryształy te są zbudowane ze spiralnych łańcuchów 
atomów telluru, a więc ta odmiana telluru odpowiada szarej krystalicznej odmianie selenu 
(por. str. 980). Tellur bezpostaciowy (c.wł. 6,02) otrzymuje się przez redukcję kwasu 
tellurawego dwutlenkiem siarki. 

Tellur można otrzymać na drodze elektrolizy roztworu dwutlenku telluru w mieszaninie 
kwasu siarkowego i fluorowodorowego; osad wykazuje dobrą przyczepność, jeśli używa 
się katody ołowianej. 

Ciekły tellur wrze w temp. 1390°C dając złocistożółtą parę, której gęstość odpowiada 
wzorowi cząsteczkowemu Te 2 . Nie ma rozpuszczalnika, w którym tellur rozpuszczałby 
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się bez reakcji chemicznej, a więc jego ciężaru cząsteczkowego nie można oznaczyć metodą 
krioskopową. Ogrzewany w powietrzu lub w tlenie spala się niebieskim płomieniem dając 
dwutlenek telluru. Łączy się on z wieloma metalami, łącznie z sodem i glinem, tworząc 
tellurki. Rozpuszcza się w ciepłym, stężonym kwasie siarkowym dając wiśniowoczerwony 
roztwór. Reakcji telluru z fluorem, w wyniku której powstaje sześciofluorek telluru, towa¬ 
rzyszy żarzenie. Z chlorem tellur tworzy czterochlorek lub dwuchlorek telluru zależnie 
od ilości użytych reagentów. Tellur reaguje z jodoformem, a produktem jest czterojodek 
telluru. Tellur można utlenić za pomocą nadtlenku wodoru lub innych silnych środków 
utleniających do kwasu ortotelhirowego, Te(OH) 6 . Z 1,4-dwubromobutanem tellur daje 
związek pierścieniowy 

CH 2 —CH 2 Br 



CH 2 —CH 2 Br 

który redukuje się pod działaniem dwutlenku siarki do 

CH 2 —CH 2 

\ ; 

, , . .Te 

: ' • ■ / 

ch 2 —ch 2 

Tellur reaguje z jodkiem metylu tworząc dwujodek dwumetylotellurowy (patrz str. 
1008). 

ZWIĄZKI TELLURU 

Konfigurację elektronową powłoki walencyjnej atomu telluru w stanie podstawowym 
można przedstawić następująco: 

5s 5p 5p 5p 5d 5d 5d 5d 5d 

U Ił TT 

Przedostatnia powłoka zawiera osiemnaście elektronów, które nigdy nie są wykorzystywane 
do tworzenia wiązań. Para elektronowa 5s jest parą bierną w tlenku telluru(II) oraz w anio¬ 
nach typu [TeCl 5 ,H 2 0 _ ] i [TeClg~] i nawet w anionie [CH 3 TeJ^~]. 

Zmniejszanie się powinowactwa do tlenu, stwierdzone przy porównywaniu związków 
selenu z odpowiadającymi im związkami siarki, ńie postępuje dalej w kierunku telluru. 
Trwałym kwasem tlenowym telluru jest Te(OH) 6 , natomiast kwasem tlenowym selenu 
w najwyższym stopniu utlenienia jest H 2 Se0 4 . Znane są dwa fluorki sześciowartościowe¬ 
go telluru: TeF 6 i Te 2 F 10 , a selen tworzy tylko związek SeF 6 . 

Efekty utleniania związków siarki, selenu i telluru przedstawiono na planszach 21.1, 
22.1 i 22.2. Nie można przeprowadzić dokładnego porównania informacji podanych na 
plansżach ze względu na niedokładne poznanie budowy związków typu AX 4 , gdzie A repre¬ 
zentuje atom jednego z następujących pierwiastków: siarka, selen lub tellur. 

Tellur wykazuje mniejszą niż selen tendencję do przyjmowania dygonalnego lub try- 
gonalnego stanu walencyjnego. Związki zawierające zhybrydyzowany tetraedryczńie 
atom telluru są bardzo rozpowszechnione, lecz istnieje tylko kilka związków zawierających 
łańcuchy atomów telluru. Atom telluru może jednak zastąpić środkowy atom w łańcuchu 
atomów siarki w anionie kwasu wielotionowego. Tellur tworzy wiele związków o ogólnym 
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Stopień utlenienia 4 

H 2 [TeCI f> ] 

H[TeCl 5 ,H 2 0] 



















wzorze TeX 4 ; związki te mogą być związkami tellur oniowymi [TeX J]X“ lub mogą za¬ 
wierać atom telluru w stanie walencyjnym bipiramidy trygonalnej z jednym orbitalem 
hybrydowym obsadzonym przez wolną parę elektronową; fakty doświadczalne sugerujące 
struktury orbitalowe poszczególnych związków omówiono na str. 1008. 


ZWIĄZKI ZAWIERAJĄCE ATOM TELLURU O CZTERECH AKTYWNYCH 
ELEKTRONACH WALENCYJNYCH 

W tlenku TeO oraz w anionach kompleksowych typu [TeX 5 ,H 2 0~] i TeXg~ elektrony 
5s w atomie telluru są bierne. 

Tlenek telluru, TeO, jest czarnym, bezpostaciowym proszkiem trwałym w powietrzu 
i niskich temperaturach. Otrzymuje się go przez ogrzewanie mieszanego tlenku telluru 
i siarki, TeS0 3 . Podczas ogrzewania pod zmniejszonym ciśnieniem TeO ulega dyspro- 
porcjonowaniu do Te0 2 i Te. Rozpuszcza się on w stężonym roztworze kwasu siarkowego 
dając czerwono zabarwiony roztwór, z którego po pewnym czasie wydziela się tellur. 

Kwasy halogenotellurawe i ich sole. W stanie wolnym występują następujące kwasy: 

H[TeF 5 ,H 2 0],4H 2 0 krystaliczny 
H[TeCl 5 ,H 2 0],4H 2 0 żółte igły 

H[TeBr 5 ,H 2 0],4H 2 0 pomarańczowe kryształy o tt. 20°C 
H[TeJ 5 ,H 2 0],7H 2 0 czarne kryształy o tt. 55°C 

lecz znane są jedynie sole kwasów zawierających fluor i chlor. Kwasy te w powietrzu 
odszczepiają kwas odpowiedniego halogenu. Dobrze znane są sześciochlorotelluryny 
metali alkalicznych typu K 2 [TeCl 6 ]. Halogenami występującymi w nich mogą być chlor, 
brom lub jod. K 2 [TeCl 6 ] ma barwę żółtą, K 2 [TeBr 6 ] — pomarańczową, a K 2 [TeJ 6 ] — 
czarną. Sole te rozpuszczają się w małej ilości wody, ale rozcieńczanie powoduje hydrolizę 
i prowadzi do wydzielania dwutlenku telluru. Izomorfizm soli bromowych z K 2 SeBr 6 , 
K 2 PbBr 6 , K 2 PtBr 6 , K 2 SnBr 6 i K 2 SiF 6 wskazuje na oktaedryczną strukturę anionów i suge¬ 
ruje, że orbitale biorące udział w tworzeniu wiązania atomu telluru są hybrydami typu 
5p*5d 2 6s. 

Anion soli K[(CH 3 )TeJ 4 ] może zawierać atom telluru mający pięć orbitalów wiążących, 
utworzonych z kombinacji 5p 3 5d 2 z bierną parą elektronową 5s; lub atom telluru, który 
może być zhybrydyzowany oktaedrycznie, a jeden z orbitalów hybrydowych obsadzony 
jest przez wolną parę elektronową (patrz str. 1009). 


ZWIĄZKI ZAWIERAJĄCE ATOM TELLURU O SZEŚCIU AKTYWNYCH 
ELEKTRONACH WALENCYJNYCH 

Klasa 1. Wielkocząsteczkowe związki telluru o wiązaniach 
mających charakter zarówno jonowy, jak i kowalentny 

Tellurki metali alkalicznych otrzymuje się przez ogrzewanie mieszaniny pierwiastków 
w atmosferze wodoru; reakcji tej towarzyszy żarzenie. Tęllurek sodowy można również 
otrzymać w wyniku działania wrzącego roztworu wodorotlenku sodowego na mieszaninę 
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telluru i cynku. Tellurek potasowy, K 2 Te, otrzymuje się przez stapianie telluru z cyjankiem 
potasowym. 

Tellurki metali alkalicznych są bezbarwne. Ulegają one natychmiastowemu rozkładowi 
pod wpływem działania powietrza. Są one rozpuszczalne w wodzie, lecz roztwory ich 
łatwo utleniają się do czerwonych wielotellurków. Tellurki metali alkalicznych są silnymi 
środkami redukującymi, które redukują telluryny do telluru metalicznego. Li 2 Te, Na a Te 
i K 2 Te mają strukturę antyfluorytową. CaTe, SrTe i BaTe mają strukturę typu chlorku 
sodowego. Do innych krystalicznych tellurków należą: BeTe (struktura typu blendy 
cynkowej), MgTe (typu wurcytu), ZnTe, CdTe i HgTe (typu blendy cynkowej); Ag 2 Te 
(dwupostaciowy) i Cu 2 Te mają bardziej złożone struktury. 

Tlenki telluru 

Istnieją dwa tlenki telluru: Te0 2 i Te0 3 . Struktury ich nie zostały dotychczas dokładnie 
poznane, lecz przez analogię z odpowiadającymi im tlenkami selenu (por. str. 985) omówiono 
je w tej klasie. 

Dwutlenek telluru, Te0 2 , jest bezbarwnym związkiem krystalicznym o tw. ok. 500°C 
sublimującym bez topienia. Otrzymuje się go przez spalanie telluru w tlenie. Jest on dwu¬ 
postaciowy: wydzielany z wody, w której jest prawie nierozpuszczalny, ma postać kryszta¬ 
łów oktaedrycznych; topiony i następnie oziębiany tworzy kryształy rombowe lub jedno- 
skośne. Ciekły dwutlenek telluru ma barwę ciemnożółtą, można go destylować bez roz¬ 
kładu w temperaturze ciemnoczerwonego żaru. 

Dwutlenek telluru ma własności amfoteryczne. Z chlorowodorem tworzy Te0 2 ,3HCl 
i Te0 2 ,2HCl, a z kwasem azotowym — 2Te0 2 ,HN0 3 . Ze stężonym roztworem kwasu 
nadchlorowego daje 2Te0 2 ,HC10 4 ; związek ten można wysuszyć w temp. 300°C, lecz 
ulega on natychmiast hydrolizie pod wpływem działania wody. Związki te przypominają 
pochodne dwutlenku selenu (por. str. 986) i kwasu selenawego (str. 991), lecz wzory związ¬ 
ków selenu i telluru nie są analogiczne. Dwutlenek telluru rozpuszcza się w wodnych 
roztworach wodorotlenków metali alkalicznych (lecz nie w wodzie amoniakalnej) dając 
telluryny metali, M 2 Te0 3 . Rozpuszcza się on także w roztworach węglanów metąlk alka¬ 
licznych, o ile roztwory te są w stanie wrzenia. 

Struktura krystaliczna dwutlenku telluru składa się z rozgałęzionych łańcuchów kowa- 
lentnie związanych atomów telluru i tlenu. 

Trójtlenek telluru, Te0 3 , pomarańczowożółty proszek, otrzymuje się w wyniku ogrze¬ 
wania kwasu tellurowego, H 6 Te0 6 . W temperaturze ciemnoczerwonego żaru trójtlenek 
telluru rozkłada się dając Tleń i dwutlenek telluru. Nie jest on bardzo aktywny chemicznie 
wpbec kwasów i zasad; jest odporny na działanie zimnej wody, zimnego kwasu solnego, 
gorącego kwasu azotowego oraz umiarkowanie stężonych roztworów wodorotlenku pota¬ 
sowego. Rozpuszcza się on w gorącej wodzie dając kwas tellurowy oraz w stężonych 
roztworach wodorotlenku lub węglanu potasowego tworząc K 2 H 4 Te0 6 . Trójtlenek telluru 
jest silnym środkiem utleniającym; utlenia on gorący, stężony kwas solny do chloru, 
redukując się jednocześnie do dwutlenku i czterochlorku telluru. Jego ciężar właściwy 
wynosi normalnie 5,075, lecz w wyniku długotrwałego ogrzewania następuje przejście 
w odmianę szarą, która ma większy ciężar właściwy (6,21) i jest znacznie mniej aktywna 
chemicznie. 



Klasa 2 i 3. Związki zawierające dygonalnie lub trygonalnie 
zhybrydyzowany atom telluru 

Tellur tworzy bardzo nietrwały związek CSTe, który ulega rozkładowi powyżej temp. 
—54°C. Nie otrzymano natomiast innych związków telluru analogicznych do związków 
z węglem tworzonych przez siarkę i selen w dygonalnym stanie walencyjnym (por. tabl. 
18.10, str. 668). Różnica energii orbitalów 5d telluru i 2 p węgla jest niewątpliwie zbyt 
duża, aby mogły się tworzyć trwałe wiązania między tymi atomami. 

Jeśli struktura elektronowa CSTe obejmuje formę kanoniczną IŚ—C—Te!> wówczas 

• • 

atom telluru w tej strukturze występuje w trygonalnym stanie walencyjnym. Nie są znane 
inne związki zawierające atom telluru w tym stanie walencyjnym. 

Klasa 4. Związki zawierające tetraedrycznie 
zhybrydyzowany atom telluru 

Tellur o wodór i jego pochodne alkilowe i arylowe 

Tellurowodór, TeH 2 , jest bezbarwnym gazem o odrażającym zapachu (tw. —20°C, 
tt. —51,2°C). 

Otrzymuje się go następującymi metodami: 

1) działanie kwasów na tellurek glinowy, Al 2 Teg, 

2) elektroliza rozcieńczonego kwasu siarkowego lub fosforowego w temp. — 20°C 
przy użyciu katody tellurowej. 

Tellurowodór kondensuje w postaci bladożółtej cieczy, która zestala się tworząc bez¬ 
barwne ciało stałe. Gaz rozkłada się w temperaturze pokojowej. Spala się on w powietrzu 
do dwutlenku telluru. Tellurowodór jest dobrze rozpuszczalny w wodzie, lecz po pewnym 
czasie z roztworu wytrąca się tellur. H 2 Te reaguje z wodorotlenkiem sodowym w nie¬ 
obecności powietrza tworząc tellurek sodowy. Stała dysocjacji pierwszego stopnia K x 
wynosi 2,3 • 10~ 3 . Ciepło tworzenia z atomów jest równe 124,6 kcal/mol. Gęstość pary 
wskazuje na występowanie cząsteczek TeH 2 . 

Wodorotellurek etylowy, C 2 H 5 TeH (tw. 90°C), otrzymuje się w wyniku działania tellu- 
rowodoru na alkoholowy roztwór jodku etylu zawierający etanolan sodowy. Reakcja 
ma przebieg następujący 

TeH a + C 2 H 5 J = TeC 2 H 5 H + HJ 

Wodorotellurek fenylowy, C 6 H 5 TeH, otrzymuje się przez redukcję dwutellurku dwu¬ 
fenylowego sodem i alkoholem w myśl równania 

C 6 H fi Te—TeC 6 H 5 + H 2 = 2C 6 H 6 TeH 

Tellurek etylowy, (C 2 H 5 ) 2 Te, tw. 137,5°C, jest bezbarwną cieczą o przykrym zapachu. 
Otrzymuje się go następującymi metodami: 

1) działanie siarczanu etylobarowego na tellurek potasowy, 

2) działanie pary eteru lub alkoholu na tellurek glinowy w wysokich temperaturach, 

3) działanie bromku etylomagnezowego na bromek tellurowy. 

Tellurek etylowy łączy się z chlorem i z bromem tworząc związki addycyjne typu 
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(ę 2 H 5 ) 2 TeBr 2 . Powietrze utlenia tellurek etylowy do tellurotlenku, (C 2 H 5 ) 2 TeO; pod 
wpływem działania kwasu azotowego (C 2 H 5 ) 2 Te tworzy wodoroazotan, [(C 2 H 5 ) 2 Te0H]N0 3 . 

Tellurek metylowy, (CH 3 ) 2 Te (tw. 82°C), reaguje podobnie jak tellurek etylowy. W roz¬ 
tworze acetonowym łączy się addycyjnie z wieloma solami metali. Pod wpływem działania 
jodku srebrowego w obecności nasyconego wodnego roztworu jodku potasowego daje 
on (AgJ)[Te(CH 3 ) 2 ] 2 o tt. 73°C lub (AgJ) 2 [Te(CH 3 ) 2 ] o tt. 13 7°C, zależnie od proporcji 
użytych reagentów; bromek rtęciowy daje związek (CH 3 ) 2 Te,HgBr 2 0 tt. 160°C. Tellurek 
metylowy reaguje z jodkiem kadmowym, lecz nie tworzy odpowiedniego związku z brom¬ 
kiem nikławym. 

Tellurek fenylowy, (C 6 H 5 ) 2 Te, o tw. 182°C (16,5 mm Hg), otrzymuje się następującymi 
metodami: 

1) działanie telluru na dwufenylortęć, 

2) działanie bromku fenylomagnezowego na bromek tellurawy w myśl równania 

2Mg(C 6 H 6 )Br + TeBr a - Te(C 6 H 5 j 2 + 2MgBr a 

Jeśli w obecności stężonego kwasu solnego przedmuchuje się powietrze przez roztwór 
eterowy tellurku fenylowego, wówczas otrzymuje się związek o wzorze (C 6 H 5 ) 2 TeCl 2 . 
Tellurek fenylowy łatwo tworzy jodek dwufenylometylotelluroniowy przez przyłączenie 
jodku metylu, lecz podobne reakcje z jodkiem etylu i innymi jodkami alkilowymi zachodzą 
z trudnością. 

Dwutellurek fenylowy, C 6 H 5 Te—TeC 6 H 5 , jest jedynym znanym związkiem tego typu. 
Otrzymuje się go w wyniku działania bromku fenylomagnezowego na dwubromek telluru. 
Występuje on w postaci krwistoczerwonych kryształów o tt. 53°C. Pod wpływem działania 
sodu i alkoholu redukuje się on do wodorotellurku fenylowego (patrz str. 1006). Utlenia 
się on pod działaniem kwasu azotowego do azotanu C 6 H 5 Te0-N0 3 . Azotan pod wpływem 
działania roztworów mocnych zasad daje kwas fenylotellurynowy. 

Halogenki telluru 

Tellur tworzy dwuchlorek, TeCl 2 , i dwubromek telluru, TeBr 2 . Budowa tych związków 
nie została dokładnie poznana, lecz prawdopodobnie związki te zawierają atom telluru 
w tetraedrycznym stanie walencyjnym, a dwa orbitale hybrydowe obsadzone są przez 
wolne pary elektronowe. Nie stwierdzono istnienia dwujodku, TeJ 2 . Tellur tworzy także 
cztery inne czterohalogenki wymienione w tabl. 22.4 oraz sześcio- i pięciofluorek (patrz 
str. 1015). 

Dwuchlorek telluru, TeCl 2 , jest czarną bezpostaciową substancją o tt. 175°C i tw. 324°C. 
Otrzymuje się go następującymi metodami: 

1) działanie chloru na tellur w ilościach stechiometrycznych, 

2) działanie dwufluorodwuchlorometanu, CC1 2 F 2 , na tellur w temp. 500°G. 

Dwuchlorek telluru rozpuszcza się w eterze. Jest on higroskopijny i reaguje z wodą 

tworząc kwas tellurawy, tellur i kwas solny; kwasy mocne i zasady powodują podobny 
rozkład. Dwuchlorek telluru utlenia się pod wpływem działania tlenu do dwutlenku i cztero¬ 
chlorku telluru. Widmo dwuchlorku telluru jest charakterystyczne, a gęstość pary wskazuje 
na istnienie w nim cząsteczek monomerycznych. 

Dwubromek telluru, TeBr 2 , występuje w formie ciemnozielonych kryształów o tt. 210°C 
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i tw. 339°C; para ma zabarwienie fioletowe. Otrzymuje się go w wyniku działania trój- 
fluorobromku węgla na tellur w myśl równania: 

2CF 3 Br + Te = C 2 F 6 TeBr 2 

Pod wpływem działania wody zachodzi reakcja hydrolizy 

2TeBr a 3H a O = H 2 Te0 3 -f Te -f- 4HBr 

Dwubromek telluru reaguje z bromkiem etylomagnezowym (patrz str. 1007) i z brom¬ 
kiem fenylomagnezowym (patrz str. 1007). Łączy się on z bromem i z jodem dając odpo¬ 
wiednie związki addycyjne: TeBr 4 i TeBr 2 J 2 . Gęstość par dwubromku telluru odpowiada 
obecności pojedynczych cząsteczek; dysocjacja nie zachodzi poniżej temp. 1000°C. Pomiary 
dyfrakcji elektronów wskazują, że kąt BrTeBr wynosi 98 ± 3°, a odległość Te—Br wy¬ 
nosi 2,51 A. 

Związki zawierające łańcuchy tetraedrycznie 
zhybrydyzowanych atomów telluru 

Tendencja do tworzenia łańcucha, mniejsza w przypadku selenu niż siarki, jest jeszcze 
mniejsza dla telluru. Jedynym organicznym związkiem zawierającym łańcuch atomów 
telluru jest dwutellurek fenylu (powyżej). Nie istnieją halogenki telluru typu Te 2 X 2 . Nie 
stwierdzono istnienia związków telluru odpowiadających kwasom wielotionowym, nato¬ 
miast znane są sole kwasów wielotionowych, w których jeden atom siarki zastąpiony jest 
przez atom telluru. Sól Na 2 Te(S 2 0 3 ) 2 ,2H 2 0 otrzymuje się w wyniku rozpuszczania tlenku 
tellurawego i tiosiarczanu sodowego w mieszaninie stężonego kwasu solnego i lodowatego 
kwasu octowego w temp. 0°C. Dodanie alkoholu wytrąca tę sól. Utlenia się ona pod 
wpływem działania jodu do kwasu tellurawego i czterotionianu sodowego. Sól potasową 
otrzymuje się z soli sodowej w wyniku działania na nią octanu potasowego. 


Związki typu TeX 4 


Podobnie jak selen (por. str. 991) tellur tworzy wiele związków typu TeX 4 . Istnieją 
cztery czterohalogenki telluru i przedstawiciele pochodnych alkilowych TeRX 3 , TeR 2 X 2 
i TeR 3 X oraz odpowiadające im pochodne arylowe. Nie znane są związki takie jak 
Te(CH 3 ) 4 i Te(C 6 H 5 ) 4 . 

Nie została dokładnie poznana budowa związków o ogólnym wzorze TeX 4 , podobnie 
jak odpowiadających im związków selenu. Można je scharakteryzować jako związki 
telluroniowe takie jak [TeR 3 ! '][X~] lub [TeR 2 X + ][X~]. Przynajmniej w przypadku dwu- 
jodku dwumetylotelluru związek telluroniowy występuje jako dimer —[(GH 3 ) 3 Te + ] 
[CH 3 J 4 Te~]. Istnieje bezpośredni eksperyment pozwalający na określenie rozmiarów 
fizycznych cząsteczek. Wyniki pomiarów dyfrakcji elektronów wskazują, że TeCl 4 ma 
strukturę bipiramidy trygonalnej, w której jeden orbital równikowy zajmuje wolna para 
elektronowa 


CI 



odległość Te-Cl 2,3óA 
4ClTeCl 93 i 3° 
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Taka struktura winna odpowiadać hybrydyzacji typu 5s5p s 5d. Niewielka wartość 
momentu dipolowego czterochlorku telluru (2,57 D) jest zgodna ze strukturą bipiramidy 
trygonalnej. , 

TeCl 4 tworzy wiele związków addycyjnych z reagentami o charakterze donorów (patrz 
tabl. 22.4). Tworzenie związku addycyjnego z dwumetyloaminą tłumaczy się hybrydyzacją 
oktaedryczną atomu telluru, po przyjęciu pary elektronowej od atomu azotu. Istnienia 
innych związków w podobny sposób wytłumaczyć nie można. TeCl 4 i TeJ 4 reagują z brom¬ 
kiem fenylomagnezowym dając odpowiednio: Te(C 6 H 5 ) s Cl lub Te(G 6 H 5 ) 3 J. Reakcje te 
nasuwają przypuszczenie, że czterohalogenki mają strukturę telluroniową: [TeCl^][Cl~] 
i [TeJ^][J~]. Określono również budowę jodku metylotohlofenylotelluroniowego [CH 3 •. 
• C 6 H 4 CH 3 ■ C 6 H 5 Te + ][J~], Mała wartość momentu dipolowego dwubromku dwu-/Holi- 
lotelluru, (C 6 H 4 CH 3 ) 2 TeBr 2 (3,21 D) i dwuchlorku dwu-/?-tolilotelluru (2,98 D) sugeruje, 
że cząsteczki tych związków mają strukturę bipiramidy trygonalnej. 

Metody otrzymywania i własności niektórych związków telluru typu TeX 4 podano 
w tabl. 22.4. Poniżej omówiono niektóre własności moriomerycznych i dimerycznych form 
dwujodku dwumetylotelluru. 

Dwujodek dwumetylotelluru, (CH 3 ) 2 TeJ 2 , występuje w dwóch odmianach. Odmianę 
a otrzymuje się w wyniku działania jodku metylu na tellur. W roztworze odmiana ta 
przechodzi w wodorotlenek, (CH 3 ) 2 Te(OH) 2 , który reaguje z kwasem jodowodorowym 
tworząc ponownie a-dwujodek dwumetylotelluru. Jeśli jednak ogrzewa się wodorotlenek 
przed poddaniem go działaniu kwasu jodowodorowego, wówczas otrzymuje się czarną 
odmianę dwujodku dwumetylotelluru, znaną jako odmiana /3. Wykazano, że wpływ 
ogrzewania na wodorotlenek polega na usunięciu wody i przemieszczeniu grupy metylowej 
oraz atomu tlenu w kierunku otrzymania metylotellurynianu trójmetylotelluru. 


ch 3 

ch 3 

rCH 3 “1 

+ 

r °i 

\ 

\ 

V 


/ 

Te- 

-O + Te—O « 

CH 3 —Te 


CH 3 —Te 

/ 

/ 

/ 


\ 

CH a 

ch 3 

Lch 3 J 


L oj 


Jeśli na ten tellurynian podziała się równoważną ilością kwasu jodowodorowego, 
wówczas wykrystalizuje (CH 3 ) 3 TeJ, a z pozostałości po odparowaniu otrzymuje się 
CH 3 TeO—O—TeOCH 3 . Związek ten jest bezwodnikiem kwasu metylotellurynowego. 
Z bezwodnika pod wpływem działania kwasu jodowodorowego otrzymuje się trójjodek 
metylotelluru 

(CH 3 ) 2 Te 2 0 3 + 6HJ = 2CH 3 TeJ 3 + 3H s O 

który po zmieszaniu z jodkiem trójmetylotelluru daje /S-dwujodek dwumetylotelluru, 
[(CH 3 ) 3 Te] [CH 3 TeJ 4 ], Jeśli na ^-dwujodek dwumetylotelluru podziała się jodkiem pota¬ 
sowym, wówczas otrzyma się bezbarwny osad jodku trójmetylotelluru, a po odparowaniu 
czerwono zabarwionego przesączu — sól, K(CH 3 TeJ 4 ). Anion (CH 3 TeJ~) zawiera pięcio- 
koordynacyjny tellur. 

Tellurotlenki i kwas tellurawy 

Tellurotlenki mają ogólny wzór R 2 TeO, gdzie R reprezentuje rodnik alkilowy lub 
arylowy. Tellurotlenki alkilowe są nietrwałymi substancjami oleistymi, które reagują 
z kwasami tworząc sole typu R 2 Te(NÓ 3 ) 2 , a w wodzie są prawdopodobnie w stanie równo¬ 
wagi z odpowiadającymi im wodorotlenkami 

H 2 0-f R 2 TeO ^ [R 2 TeOH+][OH-] 
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Związki telluru 


Związek 

i 

Metody otrzymywania 

Charakterystyka 

ogólna 

Temp. top¬ 
nienia, °C 

TeF 4 

ogrzewanie TeF 6 do temp. 200°C 

białe igły 


TeCl 4 

działanie na tellur: 

1) chlorem 

2) dwuchlorkiem dwusiarki 

3) trójchlorkiem arsenu 

higroskopijne, 
białe kryształy 
(para czerwono- 
pomaraóczowa) 

225 

TeBr 4 

działanie bromu na tellur 

ciemnożółte lub 
czerwone kry¬ 
ształy 

380±6 

TeJ 4 

działanie telluru na: 

1) jod 

2) jodek alkilu 

czarne kryształy 

259 

CH 3 TeBr 3 

CH 3 TeJ 3 


żółte ciało stałe 
czekoladowe 
ciało stałe 


(CH 3 ) 2 TeBr 2 

(CH 3 ) 2 TeJ 2 

(C 6 H 5 ) 2 TeJ 2 

działanie bromu na dwumetylotellur 
działanie jodku metylu na tellur 
działanie eterowego roztworu jodu na 
dwufenylotellur 



(C 2 H 5 ) 3 TeCl 

(QH 5 ) 3 TeBr 

(CH 3 ) 3 TeJ 

(QH 5 ) 3 TeJ 

.1) działanie czterochlorku telluru na 
etylocynk 

2) działanie chlorku etylu na dwu- 
etylotellur 

działanie jodku potasowego na /?-dwu- 
jodek dwumetylotelluru 
działanie jodku etylu, na dwuetylo- 
tellur 

bezbarwne 
ciało stałe 

174 

162 

92 
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typu TeX 4 


Tablica 22.4 


Temp. 
wrzenia, °C 

Rozpuszczalność 

Reakcje 

Tworzone związki 
addycyjne 



szybko hydrolizuje 


390 

rozpuszczalny 
w benzenie, tolu¬ 
enie, alkoholu ety¬ 
lowym; nierozpu¬ 
szczalny w eterze 

(gęstość pary normalna w temp. 500°C; 
przewodnictwo właściwe 0,203 Q~ ł •cm'" 1 
w temp. 316°C) 

1) zimna woda wytrąca dwutlenek tel¬ 
luru 

2) gorąca woda daje roztwór klarowny 

3) ' rozpuszcza się w kwasie solnym 

dając H 2 Te0 3 , TeOg, HTeClg, H^TeClg 

4) z bromkiem fenylomagnezowym two¬ 
rzy Te(C 6 H 5 ) 3 Cl 

z dwumetyloaniliną 
[(C 6 H 6 )(CH 3 ) 2 N] 2 TeCl 4 -> 
^[(CH 3 ) 2 NC 6 H 4 ] 2 TeCl 2 
TeCl 4 ,3NH 3 i TeCl 4 ,6NH 3 ■ 
TeCl 4 ,S0 3 i TeCl 4 ,2S0 3 
TeCl 4 ,2(C 2 H 5 ) 2 0 

TeCl 4 , 2A1C1 3 

,ok. 

420 


1) dysocjuje w temp. 600°C do dwu- 
bromku telluru i bromu 

2) z małą ilością wody daje roztwór 
klarowny; z większą wytrąca dwu¬ 
tlenek telluru 

z aniliną 
(H 3 NC 6 H 6 ) a TeBr 4 


znikomo rozpusz¬ 
czalny w acetonie, 

1 w alkoholu etylo- 
i wym i metylowym; 
nierozpuszczalny 
w CC1 4 , CHC1 3 , 
CS 2 , eterze i kwasie 
octowym 

dysocjuje w temp. 100°C 



rozpuszczalny w ete¬ 
rze lub w acetonie 
(czerwone roztwory) 

hydrolizuje pod wpływem działania 
wrzącej wody; rozkłada się w temp. 
powyżej 100°C 




pod wpływem działania C a H 6 MgJ 
tworzy (C„H 6 ) 3 TeJ 



nierozpuszczalny 
w eterze; rozpu¬ 
szczalny w wodzie 
lub alkoholu 

' 

* ' 

i 
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!' 

| Związek 

i 

Metody otrzymywania 

Charakterystyka 

ogólna 

, Temp. top¬ 
nienia, °C 

(C 6 H 5 ) 3 TeJ 

1) działanie dwujodku dwufenylotelluru 
na jodek fenylomagnezowy 

2) działanie czterochlorku telluru na 
y jodek fenylomagnezowy 

■ ’ 


| (C 6 H 5 ) 2 (CH 3 )TeJ 

działanie dwufenylotelluru na jodek 
metylu*) 




*) Jodki wyższych rodników alkilowych nie reagują. 


Tlenek dwufenylotelluru (tellurotlenek metylowy), (CH 3 ) 2 TeO, otrzymuje się w wyniku 
utleniania tellurku metylowego tlenem atmosferycznym lub przez działanie tlenku sre¬ 
browego na dwuchlorek dwumetylotelluru. Tellurotlenek etylowy otrzymuje się na 
drodze podobnych reakcji. 

Kwas tellurawy, H 2 Te0 3 . Związku H 2 Te0 3 w stanie wolnym nie otrzymano, lecz znane 
są wywodzące się od niego sole — telluryny. Telluryny metali alkalicznych można otrzymać 
przez rozpuszczanie dwutlenku telluru w roztworach wodorotlenków metali alkalicznych. 
Kwas tellurawy jest kwasem słabym; K x = 0,6 * 10 -5 . 

Telluryny metali alkalicznych są bezbarwne i łatwo rozpuszczalne; roztwory ich łatwo 
ulegają rozkładowi. Sole kwaśne, jak np. KHTeOg, reagują z wodą w myśl równania 

2KHTe0 3 == TeO£ + K 3 Te0 3 + H 2 O 

W zasadowych roztworach telluryny utleniają się pod wpływem działania powietrza do 
telluranów; w kwaśnych zaś łatwo redukują się do telluru pod działaniem dwutlenku 
siarki, cyny, cynku, miedzi, rtęci i niektórych substancji organicznych. 

Znane są sole kwasów skondensowanych: K 2 Te0 5 aż do K 2 Te 6 0 13 . Łatwość utleniania 
zmniejsza się ze wzrostem złożoności budowy kwasu. Nie znane są żadne estry kwasu 
tellurawego. 

Kwas fenylotellurynowy, C 6 H 5 TeO*OH, jest białym proszkiem o tt. 211°C. Otrzymuje 
się go w wyniku utleniania dwutellurku dwufenylu kwasem azotowym w myśl równania 

2HN0 3 + C 6 H 5 Te—TeC 6 H 5 + ljO, = 2(C 6 H 5 Te0)N0 3 + H a O 

Azotan ten poddany działaniu mocnych zasad daje amfoteryczny kwas fenylotellury¬ 
nowy. Rozpuszcza się on w roztworach mocnych zasad i w kwasach, lecz nie jest 
rozpuszczalny w rozpuszczalnikach organicznych. 

Tellurony i łwasy tellurowe 

Tellurony (ogólny wzór R 2 Te0 2 ) reprezentowane są przez telluron metylowy, 
(CH 3 ) 2 Te0 2 , i przez telluron pięciometylenowy, C 5 H 10 TeO 2 ,H 2 O. Telluron metylowy jest 
białym proszkiem nierozpuszczalnym w żadnym rozpuszczalniku. Otrzymuje się go przez 
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cd. tablicy 22.4 


Temp. 
wrzenia, °C 

Rozpuszczalność 

Reakcje 

Tworzone związki 
addycyjne 


' . . 

pod wpływem działania Ag a O daje 
zasadę (C 6 H 5 ) 2 (CH 3 )TeOH, która wy¬ 
piera NH 3 z soli amonowych i która 
tworzy węglan w roztworze 



długotrwale działanie nadtlenku wodoru na tellurek metylowy, (CH 3 ) 2 Te. Telluron pięcio- 
metylenowy: 

CHj—CH 2 O 

/ \ nd X 

H 2 C Te , H 2 0 

\ / V* 

ch 2 —ch 2 o 

jest białym, nierozpuszczalnym proszkiem bezpostaciowym. Otrzymuje się go na drodze 
utleniania pierścieniowego tellurku pentometylenowego nadtlenkiem wodoru. Wybucha 
on podczas szybkiego ogrzewania. Poddany działaniu kwasu azotowego lub siarkowego 
ulega gwałtownemu rozkładowi. Jest on silnym środkiem utleniającym, powodującym 
wydzielenie wolnego chloru z kwasu solnego i odbarwiającym roztwór nadmanganianu 
potasowego. ■ 

Kwasy tellurowe. Prostego kwasu tellurowego, H 2 Te0 4 , analogicznego do kwasu siar¬ 
kowego i kwasu selenowego nie wydzielono w stanie wolnym, aczkolwiek znane są jego 
sole. Trwałym kwasem telluru w najwyższym stopniu utlenienia jest kwas ortotellurowy, 
H 6 Te0 6 , zawierający atom telluru w oktaedrycznym stanie walencyjnym i opisany dlatego 
w klasie 6. 

Telluran potasowy, K 2 Te0 4 , jest związkiem trwałym. Otrzymuje się go następującymi 
metodami: 

1) stapianie tellurynu potasowego z azotanem potasowym, 

2) przepuszczanie chloru przez zasadowy roztwór tellurynu potasowego; zachodzi 

wówczas reakcja V j 

K a Te0 3 -K2KOH + Cl 2 — K 2 Te0 4 + 2KC1 + H a O 

Telluran potasowy redukuje się do tellurynu potasowego pod wpływem działania wrzącego 
kwasu solnego w myśl równania 

K 2 Te0 4 + 2HC1 = K 2 Te0 3 + Cl 2 + H a O 

i do wolnego telluru pod działaniem dwutlenku siarki. Telluran potasowy tworzy hydrat, 
K 2 Te0 4 ,5H 2 0 (który może mieć budowę K 2 H 4 Te0 6 ,3H 2 0). Telluran barowy jest dość 
dobrze rozpuszczalny w wodzie (por. siarka i selen, str. 999). Jak wykazały badania rent- 
genograficzne, telluran potasowy ma tę samą budowę co selenian potasowy i siarczan 
potasowy. Kwaśne sole rubidu: RbHTe0 4 , RbHSe0 4 , RbHS0 4 tworzą roztwory stałe. 
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Ogólnie jednak tellurany metali alkalicznych nie są izomorficzne z selenianami i siarcza¬ 
nami. 

Znane są następujące sole potasowe kwasów wielotellurowych: K 2 Te 2 0 7 ,4H 2 0 
i K 2 Te 4 0 13 ,4H 2 0. 

Klasa 5. Związki zawierające atom telluru w stanie 
walencyjnym bipiramidy trygonalnej 

Istnieje kilka związków zawierających atom telluru w stanie walencyjnym bipiramidy 
trygonalnej i kilka, w których atom telluru jest pięciokoordynacyjny. Przyjmuje się, że 
cząsteczka czterochlorku telluru ma konfigurację podwójnej piramidy trygonalnej, w której 
wolna para elektronowa zajmuje jedną z pozycji równikowych (por. str. 1008), lecz większość 
- związków TeX 4 jest związkami telluroniowymi. 

Klasa 6. Związki zawierające oktaedrycznie 
zhybrydyzowany atom telluru 

Do związków tej klasy zaliczono kwas ortotellurowy, Te(OH) 6 , który jest najtrwalszym 
kwasem telluru w najwyższym stopniu utlenienia, oraz sześcio- i pięciofluorek telluru. 

Kwas ortotellurowy, H 6 TeO e , jest białym związkiem krystalicznym. Kryształy są dwu- 
postaciowe; jedna odmiana jest regularna, druga — jednoskośna. Otrzymuje się go 
w wyniku utleniania telluru kwasem chromowym rozpuszczonym w kwasie azotowym 
lub nadtlenkiem wodoru. Tellur gotuje się z nadmiarem 30%-owego roztworu nadtlenku 
wodoru, aż do momentu kiedy tlen przestaje się wydzielać. Roztwór przesącza się, odpa¬ 
rowuje, a następnie strąca się kwas ortotellurowy przez dodanie kwasu azotowego. 

Kwas ortotellurowy nie jest higroskopijny. Jest on trudno rozpuszczalny w zimnej 
wodzie, a dobrze w gorącej. Poniżej temp. 10°C z wodnego roztworu wypada hydrat, 
H 6 Te0 6 ,4H 2 0. Kwas w roztworze wodnym jest normalnym elektrolitem, w którym jeden 
atom telluru przypada na jedną cząsteczkę. Podczas ogrzewania wodnego roztworu kwas 
polimeryzuje i roztwór staje się koloidalny; przy chłodzeniu następuje powrót do stanu 
pierwotnego. Kwas ortotellurowy nie rozpuszcza się w rozcieńczonym kwasie azotowym, 
w alkoholu i w acetonie. 

Kwas ortotellurowy jest kwasem bardzo słabym; K x wynosi 1,53 ° 10~ 8 w temp. 22°C, 
K 2 = 4,7 • 10~ u w temp. 18°C; stałe dysocjacji wyższych stopni są mniejsze od 10~ 15 . 
Kwasowość zwiększa się przy dodaniu do jego roztworu związków organicznych, zawiera¬ 
jących kilka grup OH w cząsteczce. Wyjaśnienie wpływu wielowodorotlęnowych związków 
organicznych na kwasowość kwasu borowego (patrz str. 564) nie znajduje zastosowania 
w przypadku kwasu tellurowego. W obecności gliceryny roztwór kwasu ortotellurowego 
miareczkować można roztworami mocnych zasad używając fenoloftaleiny jako wskaźnika. 

Podczas ogrzewania kwas ortotellurowy traci wodę dając, Te0 3 , a następnie TeO a 
i tlen. Łatwo redukuje się on do wolnego telluru pod wpływem działania dwutlenku siarki, 
cynku, jonów Fe 2+ lub hydrazyny. 

Badania rentgenograficzne wykazały,' że grupy OH ułożone są oktaedrycznie; cząsteczki 
Te(OH) 6 związane są między sobą wiązaniami wodorotlenowymi. 
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Ortotellurany. Ponieważ wyższe stałe dysocjacji kwasu ortotellurowego są bardzo 
małe, nie stwierdzono istnienia soli metali alkalicznych bardziej zasadowych niż Na 2 FT 4 Te0 6 , 
natomiast sól srebrowa ma wzór Ag 6 TeO e . 

Na 2 H 4 Te0 6 otrzymuje się w wyniku dodania niewielkiego nadmiaru wodnego roztworu 
wodorotlenku sodowego do H 6 TeO e i utrzymywania mieszaniny przez okres kilku godzin 
w temp. 50°C. Na 2 H 4 Te0 6 ,2H 2 0 otrzymuje się przez zmieszanie równych ilości rozcień¬ 
czonych roztworów wspomnianych reagentów w temp. 50°C. Dwuhydrat traci wodę 
poniżej temp. 50°C; w zakresie temp. 165—- 170°C sól bezwodna ulega rozkładowi dając 
wodę i obojętny telluran, Na 2 Te0 4 . 

Ortotefluran metylu, (CH 3 ) 6 Te0 6 , występuje w postaci białych kryształów o tt. 86—87°C. 
Otrzymuje się go na drodze działania dwuazometanu na roztwór kwasu tellurowego w bez¬ 
wodnym alkoholu. Łatwo ulega hydrolizie pod wpływem wody, kwasów i zasad. 

Kwas alłotellurowy, (H 2 Te0 4 ) n . Podczas ogrzewania kwasu ortotellurowego w zato¬ 
pionej rurce, topi się on w temp. ok. 140°C dając bezbarwną masę o konsystencji syropu, 
która zawiera polimer kwasu tellurowego; zachodzi wówczas reakcja 

llH 6 Te0 6 ^ (H 2 Te0 4 ) n + 22H a O 

Produkt rozpuszcza się w wodzie; ciężar cząsteczkowy polimeru został oznaczony przez 
pomiary temperatury krzepnięcia roztworu. Przewodnictwo elektryczne roztworu jest 
od trzy- do czterokrotnie większe niż przewodnictwo właściwe roztworu kwasu orto¬ 
tellurowego. Dodanie alkoholu do roztworu nie powoduje wytrącania się polimeru. Pod¬ 
czas zatężania z roztworu krystalizuje kwas ortotellurowy. 

Sześciofluorek telluru, TeF 6 , jest bezbarwnym gazem o nieprzyjemnym zapachu; 
temperatura sublimacji wynosi —38,9°C, tt. —37,8°C. Otrzymuje się go na drodze bez¬ 
pośredniej syntezy z pierwiastków w temp. —78°C. Jest on bardziej aktywny chemicznie 
niż sześciofluorek selenu. Pod wpływem działania wody powoli hydrolizuje do kwasu 
ortotellurowego. Poniżej temp. 200°C reaguje z tellurem dając białe ciało stałe, którym 
jest TeF 4 lub TeF 2 . 

Pięciofluorek telluru, Te 2 F 10 , jest bezbarwną, ciężką cieczą o tw. 54°C. Otrzymuje się 
go drogą bezpośredniego fluorowania telluru w obecności fluorku wapniowego. Wydajność 
tej reakcji wynosi 20%. Pięciofluorek telluru jest związkiem dość trwałym, przypomina¬ 
jącym pięciofluorek selenu. 

Tellurek azotu, Te 3 N 4 , powstaje w wyniku działania ciekłego amoniaku na bromek 
telluru. 


POLON (RAD F) 

Polon powstaje w wyniku promieniotwórczego rozpadu radu. Wykazuje on aktywność 
promieniotwórczą; emituje cząstki a przechodząc w rad G (ołów pochodzący z rozpadu 
promieniotwórczego, tzw. radioołów). Jego okres półtrwania wynosi 138 dni. 

Z powodu małej trwałości jądra trudno było zgromadzić odpowiednio duże ilości 
polonu, wystarczające do przeprowadzenia doświadczeń zwykłymi metodami chemicz¬ 
nymi i poznania jego własności chemicznych. Wiedza o własnościach chemicznych polonu 
oparta jest na doświadczeniach dwojakiego rodzaju: 

1) doświadczenia prowadzone na miligramowych ilościach polonu, 
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2 ) doświadczenia na związkach innych pierwiastków zawierających śladowe ilości 
polonu. 

W drugiej metodzie założono, że jeśli śladowe ilości polonu towarzyszą innemu pier¬ 
wiastkowi w poszczególnych seriach reakcji, to własności chemiczne polonu podobne są 
do własności tego pierwiastka przynajmniej dla zbadanych serii reakcji* 

Metaliczny polon wydziela się po zanurzeniu srebrnej blaszki do słabo kwaśnego 
roztworu zawierającego sól polonu. Metaliczny polon szybko utlenia się w temp. 250— 
300°C dając Po0 2 . Z bromem tworzy on PoBr 4 , z wodorem w temp. 700°C — PoH 2 . 
Poddany działaniu rozcieńczonego kwasu solnego po odparowaniu roztworu pozostaję 
PoCl 4 . 

Wodorek polonu (polonowodór), PoH 2 , otrzymuje się przez działanie wodoru na meta¬ 
liczny polon. Otrzymać go można także w wyniku reakcji magnezu z kwaśnym roztworem 
zawierającym polon. Wodorek polonu jest bardzo nietrwały i ulega rozkładowi nawet 
w temp. —-180°C. 

PoCl 2 jest rubinbwoczerwonym ciałem stałym, sublimującym z rozkładem w temp. 
200°C. Otrzymuje się go na drodze redukcji czterochlorku polonu dwutlenkiem siarki. 

P 0 CI 4 jest żółtym ciałem stałym o tt. ok. 300°C, W temp. 400°C ulatnia się w postaci 
purpurowobrązowej pary, która w temp. 50Q°C przybiera niebieskozielone zabarwienie. 
Otrzymuje się go przez rozpuszczenie metalicznego polonu w rozcieńczonym kwasie sol¬ 
nym i odparowanie powstałego roztworu. Dwutlenek siarki redukuje go do dwuchlorku. 

PoBr 4 jest jasnoczerwonym ciałem stałym o tt. ok. 330°C. Otrzymuje się go następują¬ 
cymi metodami: . 

1 ) bezpośrednie działanie bromu na polon, 

2 ) rozpuszczanie metalu lub jego tlenku w wodnym roztworze kwasu bromowodoro- 
wego. 

Podczas ogrzewania lub redukcji pod wpływem działania H 2 S tworzy się PoBr 2 . Do 
innych otrzymanych związków polonu należą: PoCl 2 Br 2 , Cs 2 [PoBr 6 ], Po 2 S 3 , (NH 4 ) 2 [PoBr 6 ]. 



Rozdział 23 


GRUPA OKRESOWA YTlGi FLUOROWCE 
FLUOR, CHLOR, BROM I JOD 


W tabl 23.2 podano własności pierwiastków grupy okresowej VH(7. Atomy tych pier¬ 
wiastków w stanie podstawowym mają w powłokach walencyjnych następująco obsadzone 
orbitale: 

s p p p 

W W 11 t 

Struktura orbitalowa cząsteczek halogenów nasuwa pewne problemy. Jeżeli przyjmie 
się, że cząsteczki halogenów składają się z atomów w tetraedrycznym stanie walencyjnym, 
wtedy dwa atomy w cząsteczce są połączone jednym wiązaniem o*. Każdy atom fluoru 
w cząsteczce F^ma jednak tak duży zasięg oddziaływania w swoim otoczeniu, jak wskazuje 
wartość wyrażenia (Z ef ) mol /r 2 , że należy oczekiwać pewnego zniekształcenia prostego 
tetraedrycznego rozmieszczenia orbitalów drugiego atomu. Podobnego zjawiska, choć 
w mniejszym stopniu, można spodziewać się dla cząsteczki chloru. Przy obliczaniu odleg¬ 
łości międzyatomowych dla F 2 i Cl 2 zgodnie z metodą podaną na str. 361 i przy założeniu, 
że atomy są tetraedrycznie zhybrydyzowane stwierdza się, że otrzymane wyniki są mniejsze 
od wartości obserwowanych: 

Odległość F—F Odległość Cl—Cl 

Wartość obliczona, A 1,26 1,86 

Wartość obserwowana, A 1,42 2,00 

Nieco lepsze rezultaty osiąga się przy założeniu, że brak jest jakiejkolwiek hybrydyzacji 
i że wiązania powstają pomiędzy orbitalami p (bez udziału orbitalów s ). Obliczone w ten 
sposób odległości: F—F 1,50 A i Cl—Ć 1 2,15 A, są jednak większe niż obserwowane. 
W rozdziale tym przyjęto, że wiązania F—F i Cl—Cl są zniekształconymi wiązaniami 
tetraćdrycznymi, w których udział orbitalu p jest większy niż w prostym wiązaniu sp z . 

W tabl. 23.1 przedstawiono przykłady typów związków tworzonych przez pierwiastki 
grupy okresowej YllG. Obecność biernej pary elektronowej nie jest łatwa do stwierdzenia 
w przedstawionych typach związków i nie uwzględniono jej w tabl 23.1. Należy zwrócić 
uwagę, że tablica ta nie zawiera klas 2 i 3. Klasy te pominięto, ponieważ żaden z pierwiast¬ 
ków grupy VHG nie tworzy związków, w których występowałby w dygonalnym lub trygo- 
nalnym stanie walencyjnym. 

Powłoka walencyjna atomu fluoru (n — 2) nie zawiera orbitalów d i dlatego zapełnia 
się ona całkowicie, gdy atom przyłącza dodatkowy elektron albo tworząc jedno wiązanie 
kowalentne, albo stając się jednowartościowym anionem. Przeniesienie elektronu walen¬ 
cyjnego w atomie fluoru do orbitalu w następnej wyższej powłoce (n = 3 ) wymagałoby 
pochłonięcia tak dużej energii, że można przypadek taki pominąć, a własności chemiczne 
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Przykłady typów związków tworzonych przez pierwiastki grupy VIICr 
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*) W (JO) 2 SO t atom jodu może występować w trygonalnym stanie walencyjnym (por. str. 1063). 
*) Jeden orbital niewiążący zajęty jest przez niesparowany elektron. 



Własności pierwiastków grupy VHG 


Tablica 23.2 



F 

Cl 

Br 

J 

Charakterystyka ogólna 

żółtozielony 

zielony gaz 

brązowy gaz; 

niebieski gaz; 


gaz 


czerwona ciecz;. 

„czarna ciecz, 




pomarańczowe 

szare ciało stałe 

- 



ciało stałe 


Temp. topnienia, °C 

-223 

-101 

-7 

+ 114 

Temp. wrzenia, °C 

-187 

-34 

+59 

+ 184 

Ciężar właściwy cieczy 

i,ii 

1,55 

3,19 

4,9 

Rozpuszczalność w wodzie 





g /100 g 

(reaguje) 

ok. 1,5 

4,15 

0,016 

Liczbą cząsteczek wody w hy- 





dratach 


6 

10 


Rozpuszczalność w v rozpu- 

łatwo rozpusz-"* 


łatwo rozpusz- 

(reaguje) 

szczalnikach organicznych 

czalny 


czalny 


Ciepło dysocjacji, kcal 




- 

X 2 = 2X (faza gazowa) 

+37,6 

+57,8 

^ _ +45,5 

+35,6 

Ciepło dysocjacji wiązania 





X—C, kcal 

1 103,4 

78,0 

65,5 

57,0 

Ciepło dysocjacji wiązania 





X—H, kcal 

132 

102,7 

87,3 

70,5 

Elektroujemność 

4,0 

. 3,0 

2,8 

2,4 

Efektywny ładunek jądrowy 





CZef)mol 

4,85 

5,75 

7,25 

7,25 

Promień atomowy Slatera, A 

0,38 

0,75 

0,90 


(^ef)mol 

28,85 

10,22 

8,95 


Długość wiązania X—X, A 

1,42 

2,00 

2,29 

2,66 

Kowalentny promień atomo¬ 





wy Paulinga, A 

0,64 

0,99 

+14 

1,33 

Promień jonu X~, A 

1,33 

1,81 

1,96 

2,20 


fluoru ograniczają się do reakcji jonu F~ i związków kowalentnych, w których atom fluoru 
jest jedno wartościowy. Powłoki walencyjne chloru, bromu i jodu zawierają orbitale d 
i dlatego pierwiastki te tworzą związki zawierające wiązania nd , np. C10 a , HC10 a , HC10 3 , 
HBr0 3 , HJ0 3 . Atom chloru nie uruchamia nigdy więcej niż cztery wiązania a . Elektrony 
walencyjne atomu chloru przeniesione do orbitalów d wykorzystane są do tworzenia 
wiązań nd . W przypadku trzech związków chloru wymienionych w klasie 5 (tabl. 23.1) 
.elektrony te służą do utworzenia orbitalów zhybrydyzowanych zajętych przez wolne pary 
elektronowe; nie są one wykorzystane do osiągnięcia stanu walencyjnego, w którym atom 
chloru realizowałby 5 lub 6 wiązań <?. Brom i jod w stanie walencyjnym bipiramidy trygo- 
nalnej i w stanie oktaedrycznym tworzą związki, w których atomy uruchamiają pięć lub 
sześć wiązań <7. W niektórych związkach zawierających chlor, brom lub jod w wyższych 
stanach walencyjnych, część orbitalów zhybrydyzowanych atomu halogenu mogą zajmować 
wolne pary elektronowe. Do tego typu należą związki zawierające tzw. dodatnie jony 
halogenowe. Halogeny są zbyt elektroujemne, aby proste jony takie jak Cl + mogły być 
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trwałe, lecz dobrze znane są aniony kompleksowe typu Cipy*. Otrzymano następujące 


kompleksowe sole pirydyny: 


[Clpy 2 ]N0 3 

[Jpy]JO s 

[Brpy a ]N0 3 

[Jpy]OCOCH 3 

[JpyJNO* 

[Jpy]OCOC 6 H 5 

[Brpy 2 ]C10 4 

[JpyLOjH^OCOla (bursztynian) 

[Jpy 2 ]C10 4 

[Jpy] 2 C 6 H 4 (OCO) 2 (ftalan) 


W jonie [Xpy 2 ] + atom halogenu X ma 10 elektronów walencyjnych i jest w stanie 
walencyjnym bipiramidy trygonalnej. Atom jodu w jonie Jpy+ występuje wtetraedrycznym 
stanie walencyjnym. 

Wszystkie halogeny z wodorem tworzą halogenowodory, HX (patrz tabl. 23.3). Dwa 
najbardziej elektroujemne halogeny, fluor i chlor, biorą udział w tworzeniu wiązań wodoro¬ 
wych (por. str. 411). 


Halogenowodory 


Tablica 23.3 


■ 

HF 

HC1 

HBr 

. 

HJ 

Charakterystyka ogólna 

bezbarwny gaz 

bezbarwny gaz 

bezbarwny gaz 

bezbarwny gaz 

Temp. topnienia, °C 

—83,7 

-114 

-87 

-51 

Temp. wrzenia, °C 

Ciepło tworzenia, kcal 

+ 19,5 

-85 

-67 

— 36 

■V* + VJa. - HXO) 

-64,2 . 

-22,0 

-8,66 

+6,2 

Rozpuszczalność w wodzie 


500 objętości 

600 objętości 

! 425 objętości 

w temp. 0°C 

Skład i maksymalna tempe¬ 

miesza się 

42% 

68 % 

. 

70% 

ratura wrzenia mieszaniny 

35% HF 

20% HC1 

48% HBr 

! 58% HJ 

azeotropowej 

120 °C 

110°C 

125 °C 

127 °C 


Halogeny łączą się z tlenem (patrz tabl. 23.4), lecz wszystkie tlenki halogenów są nie¬ 
trwałe i trudno jest przeprowadzać badania ich własności fizycznych i chemicznych. Znane 
są tylko dwa tlenki fluoru: F a O i F 2 0 2 . Atom fluoru w tlenku fluoru, F 2 0, uruchamia 
jedno wiązanie a; budowa F 2 0 2 nie jest znana, lecz jest on prawdopodobnie nadtlenkiem. 
Brak wyższych tlenków fluoru 1 ) jest zgodny z założeniem, że atom fluoru nie tworzy wiązań 
podwójnych. Wszystkie tlenki chloru są wybuchowe i ulegają rozkładowi termicznemu 
w temperaturze pokojowej. Znane są jednakże ich ciężary cząsteczkowe, co umożliwia 
określenie prawdopodobnych struktur orbitalowych ich cząsteczek (patrz str. 1047). Tlenki 
bromu są trwałe jedynie w temperaturach znacznie niższych od temperatury pokojowej. 
Stosunkowo małe powinowactwo bromu do tlenu jest własnością, jąką wykazują również 
znajdujące się w tym samym okresie arsen i selen. Tlenowym kwasem bromu o największej 
r zawartości tlenu jest HBr0 3 , podczas gdy takimi kwasami chloru i jodu są HC10 4 i H 5 J0 6 . 

Wszystkie tlenki jodu są ciałami stałymi i trwałymi do temp. ok. 100°C* Wzory tlenków 
[ , halogenów sugerują, że struktury cząsteczkowe tlenków chloru, bromu i jodu nie odpowia- 
| dają sobie. W budowie cząsteczek tlenków chloru istotną rolę odgrywa prawdopodobnie 

:c>' *). Obecnie znane są następujące związki fluoru z tlenem: OF 2 , 0 2 F 2 , 0 3 F 2 i 0 4 F 2 , które nazywa się 

| fluorkami tlenu (przyp. red.). 
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Tlenki halogenków Tablica 23.4 



1022 




obecność orbitalów d atomu chloru, lecz nie wiadomo, czy orbitale d (lub orbitale o wyż¬ 
szych wartościach liczby kwantowej /) wykorzystywane są w cząsteczkowych strukturach 
tlenków bromu i jodu. 

Halogeny tworzą bardzo liczne związki międzyhalogenowe; w żadnej grupie okreso¬ 
wej nie ma tak wielu związków tego typu. Związki międzyhalogenowe omówiono łącznie, 
ponieważ nie ma podstawy do przydzielenia ich do związków jednego lub drugiego halo¬ 
genu. W tabl. 23.5 przedstawiono wzory i niektóre własności związków międzyhalogeno- 
wych. Należy zwrócić uwagę, że: 

1) w żadnym przypadku centralnym atomem w cząsteczce związku międzyhalogeno- 
wego nie jest atom fluoru, 

2) jod jest zawsze atomem centralnym, o ile wchodzi w skład takiego związku. 

3) cięższy atom w związku międzyhalogenowym występuje niemal zawsze w mniejszym 
stosunku atomowym. 

ZWIĄZKI MIĘDZYHALOGENOWE 

Fluorek chloru, CIF, jest prawie bezbarwnym gazem o charakterystycznym zapachu, 
kondensującym z utworzeniem żółtej cieczy i bezbarwnego ciała stałego. Otrzymuje się 
go w wyniku działania chloru na fluor w temperaturze pokojowej; ślady wilgoci katalizują 
tę reakcję przebiegającą w myśl równania 

■, *~-Cla + -jj-Fg = CIF AH « -15,0 kcal 

Fluorek chloru reaguję podobnie jak fluor, lecz znacznie łatwiej. 

Fluorek bromu, BrF, jest jasnobrązowym gazem, który kondensuje dając ciemnoczer¬ 
woną ciecz i krzepnie w postaci krystalicznego, żółtego ciała stałego. Otrzymuje się go 
w reakcji pomiędzy gazowym bromem i fluorem w temp. +50°C. Nie otrzymano go w stanie 
czystym, gdyż wykazuje tendencję do dysproporcjonowania na trójfluorek lub pięcio- 
fluorek i wolny brom. Związek ten jest aktywny chemicznie. 

Fluorek jodu nie istnieje. W warunkach, w których należałoby oczekiwać jego tworzenia 
się, powstaje JF 5 . 

Chlorek jodu> JCI, ma postać czerwonych przezroczystych kryształów o tt. 27,2°C 
Jeśli brunatnoczerwona ciecz powstała ze stopienia chlorku jodu zostanie nagle oziębiona 
do temp. — 5°C, wówczas otrzymuje się nietrwałą odmianę o tt. 13,9°C. Chlorek jodu 
wrze w temp. ok. 100°C dając czerwoną parę o duszącym zapachu, która działa drażniąco 
na błony śluzowe i powoduje dokuczliwe oparzenia skóry. 

Chlorek jodu działa gwałtownie na gumę i korek. Jego ogólne własności fizyczne są 
podobne do własności bromu. Rozpuszcza się on w rozpuszczalnikach nie będących dono¬ 
rami elektronów (np. CS 2 , C 6 H 12 i CCIJ dając brązowe roztwory; w rozpuszczalnikach 
będących donorami elektronów (kwas octowy, eter, alkohol etylowy lub woda) powstają 
żółto zabarwione roztwory. 

Chlorek jodu otrzymuje się w wyniku dodania jodu do ciekłego chloru; mieszaninę 
utrzymuje się w temp. 35°C w ciągu 24 godzin, aby zapewnić odpowiedni stopień przerea- 
gowania. W roztworze wodnym otrzymuje się go przez działanie kwasu solnego na miesza¬ 
ninę jodku potasowego i jodanu potasowego; zachodzą wówczas następujące reakcje: 

* 6HC1 + KJ0 3 4- 5KJ = 6KC1 + 3H 2 Q -f 3J 2 „ 

KJO a + 2J 2 + 6HC1 = KC1 4- 5JC1 4- 3H a O 
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) Związki, których wzory podano w nawiasach, nie zostały dotychczas otrzymane. 






Reakcja ta zachodzi ilościowo i oba etapy można zaobserwować jako pojawienie się i znik¬ 
nięcie czerwonego zabarwienia pochodzącego od wolnego jodu. 

Ciepło tworzenia chlorku jodu wynosi 

ij 2 ( 0 )+jCl 2(a) = JCl (s) AH. = —3,5 kcal 

a ciepło tworzenia z atomów 

J + Cl = JC1 AH a = -49,6 kcal 

Stopień dysocjacji pary wynosi 0,4% w temp. 25°C, a 1,6% w temp. 100°C; moment dipo- y 
Iowy — 0,65 D. Przewodnictwo właściwe cieczy w temp. 35°C równa się 4,6 • lO" 3 ^ 1 • cm” 1 . 
Jest ono 100 razy większe niż przewodnictwo właściwe jodu. Podczas elektrolizy ciekłego 
chlorku jodu na anodzie wydziela się zarówno jod, jak i chlor. Sugeruje to następujący 
przebieg dysocjacji 1 ): 

2jci = j+ + [ci jap 

Większość własności chemicznych chlorku jodu zależy od możliwości jego dysocjacji, 
chociaż stężenie kationów jodkowych w wodnym roztworze jest znikome. Ciekły chlorek 
jodu jest rozpuszczalnikiem powodującym dysocjację; rozpuszczają się w nim chlorki 
cięższych metali alkalicznych: KC1, RbCl, CsCl i NH 4 C1, natomiast LiCl, NaCl i BaCl 2 
nie rozpuszczają się w nim. Rozpuszczalne chlorki metali alkalicznych działają jak zasady 

K+ + Cl- + J+ + Cl- = K + + [JClgl 

a niektóre chlorki takie, jak PC1 5 , SbCl 5 , SnCl 4 , TiCl 4 , VC1 4 i A1C1 3 działają jak kwasy 

J+ + Cl" + PC1 5 - J + + [PClel 

Chlorek jodu w roztworze wodnym reaguje z kwasem solnym tworząc mocny kwas, 
HJC1 2 ; zachodzi wówczas reakcja 

H+ + Cl- + JC1 = H+ + JCI 2 

Kwas ten jest oczywiście mocnym kwasem, ponieważ dodanie 0,14 n roztworu JC1 do ln 
roztworu HC1 zmniejsza przewodnictwo tylko o 0,7%. Obojętny wodny roztwór chlorku 
jodu hydrolizuje w myśl równania 

5JC1 + 3H a O = HJ0 3 + 2J 2 + 5HC1 

Hydrolizie tej zapobiega dodanie 0,2 n kwasu chlorowodorowego lub chlorku sodowego, 
prawdopodobnie dlatego, że oba te reagenty powodują przemianę kowalentnego chlorku 
jodu w jon [JC1 2 ]~. Kwaśny wodny roztwór chlorku jodu ma zabarwienie żółte; pasmo 
absorpcyjne przypada na 3430 A. Czterochlorek węgla, benzen lub nitrobenzen nie ekstra¬ 
hują chlorku jodu z kwaśnego roztworu wodnego. Fakty te nasuwają przypuszczenie, 
że chlorek jodu w obojętnych rozpuszczalnikach organicznych występuje jako brązowy 
JC1, a w kwaśnym roztworze wodnym jako anion [JCl 2 p, który nadaje roztworowi kolor 
jasnożółty. Zdysocjowana odmiana chlorku jodu nie rozpuszcza się w obojętnych roz¬ 
puszczalnikach organicznych. , 

Chlorek jodu w stanie kowalentnym reaguje zwykle jako środek chlorujący, np. kwas 
salicylowy lub fenol chloruje się parą chlorku jodu. Pierwiastki reagują zwykle z ciekłym 
chlorkiem jodu dając chlorki, w których dany pierwiastek występuje w najwyższym stopniu 


l ) Jon JC1 2 omówiono na str. 1064. 



wartościowości. W roztworze nitrobenzenowym chlorek jodu joduje zarówno kwas sali 
cylowy, jak i fenol; w roztworze czterochlorku węgla zachodzi chlorowanie i jodowanie 
z tym że przeważa jodowanie. W roztworze nitrobenzenowym chlorek jodu działa energicz¬ 
nie na nadchloran srebrowy strącając chlorek srebrowy, natomiast w roztworze cztero¬ 
chlorku węgla działanie to jest bardzo wolne. 

Struktura krystaliczna chlorku jodu zawiera dwa typy cząsteczek JC1. Jeden ma długość 
wiązania 2,37 A, a drugi — 2,44 A. Są one ułożone w pofałdowane zygzakowate łańcuchy; 
pomiędzy cząsteczkami w każdym łańcuchu zachodzi silne oddziaływanie wzajemne. 
Odległość między łańcuchami odpowiada działaniu między nimi sił van der Waalsa. 
Struktura orbitalowa cząsteczki JĆ1 budzi wiele wątpliwości. Badania struktur krystalicz¬ 
nych pirydynowych i dioksanowych związków JC1 
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wskazują, że w tych związkach wiązania J—N oraz J—O nie mają charakteru jonowego. 
Atom jodu w tych związkach może występować w stanie walencyjnym bipiramidy try- 
gonalnej z równikowymi pozycjami zajętymi przez wolne pary elektronowe. 

Bromek jodu, JBr, jest bardzo podobny do chlorku jodu (analogiczne metody otrzy¬ 
mywania i własności). Otrzymuje się go w wyniku bezpośredniej syntezy z pierwiastków* 
które tworzą ciągły szereg roztworów stałych. Krystalizuje on w temp. 42°C tworząc 
niemal zupełnie czarne ciało stałe. Wrze w temp. 116°C dając czerwoną, częściowo zdysocjo- 
waną parę; para ta jest znacznie bardziej zdysocjowana niż para JC1; 8% w temp. 
25°C, a 20% w temp. 300°C. W roztworze czterochlorku węgla bromek jodu dysocjuje 
W 9,5% 

Ciepło tworzenia JBr z atomów wynosi 

J + Br = JBr AH a = -41,5 kcal 

W rozpuszczalnikach niesolwatujących bromek jodu ma zabarwienie czerwone, w solwa- 
tujących — żółte. Reaguje on zawsze jako środek bromujący. 

, Trójfluorek chloru, C1F 3 , jest bezbarwnym gazem skraplającym się na ciecz o zabar¬ 
wieniu zielonym; krzepnie on w postaci białego ciała stałego. Otrzymuje się go w wyniku 
przepuszczania chloru albo fluorku chloru zmieszanego z nadmiarem fluoru przez rurę 
niklową w temp. 250°C. Produkt skrapla się za pomocą ciekłego powietrza i oczyszcza 
przez destylację. Ciepło tworzenia wynosi 

—Cl 2 +1—F 2 = C1F 3 dtf = -42 ± 2kcal 
2 2 

Trójfluorek chloru reaguje podobnie jak fluor, lecz znacznie energiczniej; z większością 
pierwiastków reakcja ma przebieg wybuchowy. Działa on silnie na szkło lub kwarc i zapala 
substancje organiczne. Reakcji ciekłego C1F 3 z wodą towarzyszą głośne trzaski; 


65 * 
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Z danych dostarczonych przez spektroskopię mikrofalową wynika, że trójfluorek 
chloru ma płaską strukturę w kształcie litery T 

F 

r 

Cl—F 

I - • - ; 

F 

w której dwie odległości Cl—F wynoszą 1,70 A, a jedna — 1,60 A. Może to wskazywać 
na hybrydyzację w układzie bipiramidy trygonalnej, w której atomy fluoru obsadzają 
jedną pozycję równikową i dwie pozycje biegunowe. 

Trójfluorek bromu, BrF 3 , jest żółtozieloną cieczą. Powstaje on w wyniku zmieszania 
par bromu z fluorem w strumieniu azotu; oczyszcza się go na drodze destylacji. 

Przewodnictwo właściwe ciekłego trójfluorku bromu w temp. 20°C wynosi 
8 * 10~ 3 O _1 * cm -1 . Ta dość wysoka wartość i fakt, że ciecz stosuje się do prawa Ohma 
wskazują na to, że trójfluorek bromu jest zdysocjowany. Podane poniżej reakcje wskazują, 
że jest on rozpuszczalnikiem, który dysocjuje w myśl następującej reakcji: 

2BrF 3 ^ tBrFJJ + [BrF;] 

Trójfluorek bromu reaguje z wieloma metalami i tlenkami metali dając związki, któ¬ 
rych przykłady można przedstawić następuj 4co: 

[BrF 2 + ][AuFj] [BrFgtSbF^] [BrF 2 + ] [NbFg] [BrFg[TaF;] 

[BrF 2 ] [BiFeJ [BrF 2 ] 2 [TiF^] 

[BrF 2 ] 2 [SnF|“], 

Związki te są kwasami w układzie macierzystym trójfluorku bromu, ponieważ w każdym 
przypadku kation rozpuszczonego związku jest taki sam jak kation zdysocjowanego 
rozpuszczalnika. Kwasy te można zobojętnić zasadą tego układu, która jest związkiem 
zawierającym anion [BrF^]. 

Następujące reakcje są przykładami takiego zobojętnienia: 

[BrFgtSbFel + AgBrF 4 = 2BrF s + AgSbF 6 
[BrF3[AuFi] -f AgBrF 4 = 2BrF 3 + AgAuF 4 
[BrFJ] 2 [SnF 6 2 i + 2KBrF 4 = 4BrF 3 + K 2 SnF 6 

Jeśli sól tego układu macierzystego zostanie umieszczona w rozpuszczalniku, ulega reakcji 
solwolizy 

K 2 TiF 6 + 4BrF 3 ^ [BrFg 2 [TiFd + 2KBrF 4 

Wszystkie powyższe reakcje zgodne są z założeniem, że ciekły trójfluorek bromu jest 
w małym stopniu zdysocjowany na jony [BrF+] i [BrF“], podobnie jak woda dysocjuje- 
na jony [H+] i [OH~]. 

Trójfluorek bromu jest wyjątkowo aktywny chemicznie. Jego reakcje są nieco podobne 
do reakcji pięciobromku jodu. W sposób następujący fluoruje i bromuje on halogenki 
węgla: CĆ1 4 daje mieszaninę pochodnych, w których Cl zastąpiono atomem F; CBr 4 
zachowuje się. podobnie; CJ 4 daje CF 4 i mieszaninę fluorobromometanów; C 6 C1 6 tworzy 
C 6 Br 2 Cl 4 F 6 . , 

BrF 3 rozpuszcza wiele metali łącznie ze srebrem, złotem, niobem i tantalem tworząc 
takie związki, jak [BrF 2 ][AuF 4 ] i [BrF 2 ][TaF 6 ], które są kwasami w układzie trójfluorku 
bromu. BrF 3 reaguje także z halogenkami metali; halogenki K, Ag, Ba dają KBrF 4 , AgBrF 4 , 
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Ba(BrF 4 ) 2 , lecz halogenki innych metali dają fluorki metali, ponieważ czterofluorobromki 
są nietrwałe. 

Trójfluorek bromu reaguje z wieloma tlenkami zarówno metali, jak i bardziej elektro- 
dodatnich niemetali takich, jak Si, As i J, tworząc fluorki w myśl poniższych równań 

3SiO a + 4BrF 3 = 3SiF 4 + 2Br a + 30 2 
2W0 3 + 4BrF 3 = 2WF 6 + 2Br a + 30 2 

Działa on także na sole kwasów tlenowych tworząc fluorokwasy. Przykładami takich 
przemian są 

NaPO s NaPF 6 Na 3 P0 4 -> NaPF 6 ± 2NaBrF 4 
Boraks -> NaBF 4 Ag 3 As0 4 -> AgAsF 6 + AgBrF 4 

Pod wpływem działania trójfluorku bromu sole potasowe kwasów tlenowych siarki dają 
fluorosulfonian potasowy lub fluorobromian potasowy i tak 
K 2 S 2 0 8j K 2 S 2 0 7 daje tylko KSOgF 

K 2 S0 4 , K 2 S 2 0 5 , K 2 S 2 O s dają równe ilości KS0 3 F i KBrF 4 

K 2 S0 3 , K 2 S 2 0 4 daje tylko KBrF 4 

BrF 3 z nadsiarczanem nitrozylu tworzy fluorosulfonian nitrozylu N0S0 3 F. Reaguje on 
z nadtlenkiem azotu i tlenkiem pierwiastka, który może występować w postaci kompleksu 
anionowego dając sól nitroniową, np. z tlenkiem boru, B 2 0 3 , otrzymuje się (N0 2 )(BF 4 ), 
a z pięciotlenkiem antymonu — (N0 2 )(SbF 6 ). Jeśli zamiast N0 2 użyje się NOC1, wówczas 
otrzymuje się związki nitrozylowe typu NOAuF 4 i NOPF 6 . Roztwór trójtlenku siarki 
w trójfluorku bromu reaguje z zasadą taką, jak czterofluorobromek srebrowy dając fluo¬ 
rosulfonian, reakcja przebiega w myśl równania 

(BrF 2 )(S0 3 F) + AgBrF 4 — AgS0 3 F -F 2BrF 3 

Moment dipolowy pary trójfluorku bromu odpowiada istnieniu płaskiej cząsteczki w kształ¬ 
cie litery T, jaką przypisano cząsteczce trójfluorku chloru. 

Trójchlorek jodu stanowi cytrynowożółte kryształy, które topią się (pod ciśnieniem 
dysocjacji 16 Atm) w temp. 101°C tworząc czerwonawobrązową ciecz. Kryształy są bardzo 
lotne. Gęstość pary wskazuje, że dysocjacja jest całkowita już w temp. 77°C. 

Trójchlorek jodu otrzymuje się w wyniku bezpośredniej syntezy z pierwiastków: a 1 b o 
przez skroplenie chloru na jodzie w temp. — 80°C i utrzymywanie zamrożonej mieszaniny 
przez kilka godzin, a następnie odparowanie nadmiaru chloru, albo przez przepuszczanie 
chloru nad jodem aż do całkowitej jego przemiany w JC1, a następnie przez podniesienie 
temperatury do 100°C i zwiększenie ilości przepływającego chloru. JC1 3 otrzymuje się na 
drodze skraplania gazowych produktów reakcji. Powstaje on także podczas ogrzewania 
J 2 0 5 z chlorowodorem; zachodzi wówczas reakcja 

J 2 O s + 10HC1 = 2JC1 3 + 5H 2 0 + 2C1 2 
Ciepło tworzenia trójchlorku jodu z atomów wynosi 

J + 3C1 = JC1 3 AH a - —128,2 i 2,5 kcal 
Stąd przeciętna wartość ciepła tworzenia wiązania J—Cl: —42,7 ± 0,8 kcal. 

Trójchlorek jodu łączy się z wieloma chlorkami metali dając czterochlorojodki typu 
MeJCl 4 i z fluorkami K, Rb, Cs dając wielohalogenki — MeJCl 3 F. Reaguje z dwusiarcz¬ 
kiem węgla w myśl równania 

3CS 2 + 4JC1 3 - CC1 4 + 2CSC1* + 2S 2 C1 2 + 2J a 
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Rozpuszczaniu się trójchlorku w wodzie towarzyszy hydroliza 

2JC1 3 + 3H 2 0 - JC1 + HJO 3 + 5HC1 

lecz ze stężonych roztworów można go wytrącać przez dodanie stężonego kwasu siarko¬ 
wego. W temp. 50°C i pod ciśnieniem mniejszym od 200 mm Hg sublimuje on ze stężonego 
roztworu. Rozpuszcza się w czterochlorku węgla, lecz w tym rozpuszczalniku jego widmo 
absorpcyjne jest identyczne z nakładaniem się widm absorpcyjnych JC1 i Cl 2 . 1 

Na podstawie badań rentgenograficznych kryształów trójchlorku jodu ustalono, 
że cząsteczka jego jest dimerem ' 



Cząsteczka ma budowę płaską. Każdy atom jodu w cząsteczce „kontroluje” 12 elektronów 
walencyjnych. Można domyślać się, że atomy jodu są zhybrydyzowane oktaedrycznie, 
a wolne pary elektronowe obsadzają orbitale biegunowe. 

Pięciofluorek bromu, BrF 5 , jest bezbarwną, dymiącą cieczą/ Otrzymuje się go w wyniku 
przepuszczania fluoru przez trójfluorek bromu w temp. 100°C oraz ogrzewania gazowego 
produktu reakcji do temp. 200°C. Jest on bardzo trwały podczas ogrzewania, lecz łatwo 
reaguje z większością metali i niemetali oraz z chlorkami, bromkami i jodkami metali 
alkalicznych. Ciekły pięciofluorek bromu reaguje wybuchowo z wodą. Budowa jego 
cząsteczki jest podobna do cząsteczki JF 5 . 

Pięciofluorek jodu, JF 5 , jest bezbarwną cieczą. Otrzymuje się go następującymi meto¬ 
dami: 

1) działanie jodu na fluorek srebrowy w myśl równania 

3J 2 + 5AgF = 5AgJ + JF 5 

2) działanie fluoru na ogrzany pięciotlenek jodu; zachodzi wówczas reakcja 

5F 2 -j- J 2 Og — 2 —0 2 + 2JF 5 

3) przepuszczanie rozcieńczonego azotem fluoru nad jodem w naczyniu kwarcowym; 
usunięcie wytwarzającego się ubocznie JF 7 jest łatwe, gdyż jest on bardzo lotny. 

Przewodnictwo właściwe pięciofluorku jodu wynosi 2 * lO -6 ^" 1 • cm -1 w temp. 20°C. 
Jest on odporny na ogrzewanie do temp. 400°C. Ciepło tworzenia w temp. 18°C wynosi 

“J 2 (s) + 2 —F 2 ( 0 ) — JF S ( C ) AH = —204,7 kcal 

|j 2(s) + 2 ^-F 2 ( 9) = JF 5(9 ) AH= -194,6 kcal 

Pięciofluorek jodu jest związkiem bardzo aktywnym chemicznie. W zetknięciu z powietrzem 
silnie dymi i reaguje natychmiast z wodą tworząc HF i J 2 0 5 . Działa na szkło powoli w umiar¬ 
kowanej temperaturze, a szybko w temp. 100°C dając SiF 4 i J 2 0 5 . Gwałtownie reaguje 
on ze związkami organicznymi przyczyniając się zwykle do ich zwęglenia i zapalenia. 
Podstawowe jego reakcje można podzielić następująco: 
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1) Reakcje z pierwiastkami. Reaguje powoli z takimi metalami, jak 
srebro, miedź, rtęć i żelazo. Z rtęcią daje jasnobrązowe ciało stałe Hg(JF 5 ) 2 , które poddane 
działaniu powietrza zmienia kolor na czerwony. Siarka, fosfor czerwony, krzem, bizmut 
wolfram i arsen natychmiast reagują z pięciofluorkiem jodu, reakcji towarzyszy zwykle 
żarzenie. 

2) Reakcje z tlenkami. J 2 O s , P 2 O s , V 2 0 5 i Cr0 3 rozpuszczają się dobrze 
w gorącym JF 5 dając odpowiednio: JOF 3 , POF 3 , VOF 3 i Cr0 2 F 2 . W0 3 i Mo0 3 także 
rozpuszczają się tworząc substancje o składzie W0 3 ,2JF 5 i 2Mo0 3 ,3JF 5 . As 2 0 5 pod 
wpływem działania JF 5 daje substancję o nieokreślonym składzie; Sb 2 0 5 tworzy SbF 5 ,3 J0 2 F. 
W reakcji z NO a powstaje krystaliczne, kremowo zabarwione ciało stałe JF 5 N0 2 , które 
podczas łagodnego ogrzewania sublimuje bez rozkładu. Pięciofluorek jodu nie reaguje 
z CO i S0 2 . 

3) Reakcje z halogenkami węgla. CC1 4 tworzy CC1 3 F, JC1 i JC1 3 . CBr 4 
daje mieszaninę fluorobromometanów. CJ 4 i C 2 J 4 pod wpływem działania JF 5 tworzą 
odpowiednio CJF 3 (tw. —22,5°C) i C 2 JF 5 (tw. 13°C). 

4) Reakcje z niektórymi solami potasowymi. JF 5 z nadjodanem 
potasowym tworzy KJ0 4 ,JF 5 ; z azotanem potasowym — KJF e , z fluorkiem potasowym 
także -— KJF 6 . Pięciofluorek jodu nie reaguje z NaCl, KC1, AgCl, AgF i z BaF 2 . 

Badania widma w podczerwieni, widma Ramana i magnetycznego rezonansu jądro¬ 
wego pięciofluorku jodu nasuwają przypuszczenie, że cząsteczka ma kształt bipiramidy 
tetragonalnej. Hybrydyzacja może być oktaedryczna, z wolną parą elektronową obsadza¬ 
jącą jeden z orbitalów biegunowych. 

Siedmiofluorek jodu, 3F 7 , występuje jako bezbarwny gaz skraplający się do bezbarwnej 
cieczy oraz jako śnieżnobiałe ciało stałe. Otrzymuje się go w wyniku połączenia fluoru 
z ciepłym pięciofluorkiem jodu; w normalnej temperaturze reakcja ta nie zachodzi. Fluor 
przepuszcza się w temp. 90°C przez ciekły pięciofluorek jodu, następnie pary przechodzą 
przez rurę platynową w temp. 270°C. (W temp. 300°C gazy atakują platynę). Powstałe gazy 
skrapla się i destyluje w celu oczyszczenia JF 7 . 

W cząsteczce JF 7 jod uruchamia swoją maksymalną kowalencyjność; w powłoce walen¬ 
cyjnej atomu jodu nie istnieje żadna wolna para elektronowa. JF 7 jest bierny chemicznie, 
choć nie w takim stopniu jak SF 6 lub NF 3 . Powoli reaguje on z wodą; jeśli gazowy JF 7 
przepuszcza się przez wodę, wówczas w roztworze tworzą się jony nadjodanowe i fluor¬ 
kowe. W temp. 350°C w obecności HgF 2 siedmiofluorek jodu fluoruje CC1 2 F 2 do CC1F 3 .* 
Z fluorkami metali alkalicznych JF 7 nie tworzy związków typu MeJF s . 

Cząsteczka JF 7 ma postać bipiramidy pentagonalnej z atomami fluoru w jej narożach. 
Atom jodu wykazuje hybrydyzację sp 3 d z . 

FLUOR 

WOLNY FLUOR 

Fluor otrzymuje się drogą elektrolizy mieszaniny fluorku potasowego i czystego bez¬ 
wodnego fluorowodoru. Na rys. 23.1 przedstawiono wykres równowagi układu KF/HF. 
Rysunek zawiera także krzywą zależności prężności cząsteczkowej fluorowodoru od składu 
mieszaniny w temperaturze likwidusu. W procesie elektrolizy pożądane jest, aby: 
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Rys. 23.1. Wykres równowagowy układu KF/HF 

1) ulatnianie się fluorowodoru było możliwie jak najmniejsze, 

2) fluor nie działał na anodę, 

3) polaryzacja elektrod była jak najmniejsza. 

Istnieją 3 obszary wartości temperatury i składu elektrolitu, w których można wydajnie 
otrzymywać fluor. Elektrolizę przeprowadza się zwykle metodami nisko-, średnio- lub 
wysokotemperaturowymi. Odpowiednie warunki dlą każdej z tych trzech metod przede 
stawiono jako zakreskowane kwadraciki na wykresie równowagi (patrz rys. 23.1) oraz 
porównano je w tabl. 23.6. 

Metoda niskotemperaturowa została po raz pierwszy wprowadzona przez Moissana. 
Jej cechami ujemnymi są znaczne ubytki anody platynowej w postaci K 2 PtF 6 i powstawanie 
dużych ilości fluorowodoru, który zanieczyszcza otrzymany fluor. Można zastosować 
anodę węglową, o ile zawartość KF w elektrolicie jest duża. Jeśli elektrolit zawiera mniej 
niż 59% Wagowych fluorku potasowego, wówczas fluor podczas elektrolizy rozdrabnia 
bezpostaciowy węgiel; przy zawartości KF w elektrolicie poniżej 61,7% rozdrobnieniu 
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Elektrolityczne otrzymywanie fluoru 


Tablica 23.6 



Metoda niskotem¬ 
peraturowa 

Metoda średniotem¬ 
peraturowa 

Metoda wysokotem¬ 
peraturowa 

Temperatura procesu 

— 30°C 

100 °c 

250 °C 

Skład elektrolitu (stosunki molowe) 

KF:12HF 

KF:2HF 

KF:HF 

Materiał anody 

stop irydoplatyno- 

węgiel bezpostacio¬ 

grafit 


wy 

wy 


Materiał katody 

stop irydoplatyno- 
wy 

miękka stal 

srebro 

Materiał elektrolizera 

miedź 

miękka stal 

stop magnezowy 

Materiał izolatora 

fluoryt 

teflon 

(CF^CF) n 



ulega również grafit. Węgla bezpostaciowego można , użyć więc jako anody w procesie 
średniotemperaturowym, lecz skład elektrolitu należy wówczas starannie regulować przez 
dodawanie fluorowodoru w czasie elektrolizy. W procesie wysokotemperaturowym sto¬ 
suje się anodę grafitową, ponieważ w wysokich temperaturach elektrolit działałby na 
węgiel bezpostaciowy. Elektrolit oddziałuje na grafit, jeśli temperatura wzrośnie do 
300°C. Rozdrabnianie anod węglowych jest wynikiem tworzenia się związków grafitowych 
fluoru (por. str. 673). We wszystkich tych procesach elektrolit winien być zupełnie bez¬ 
wodny; usuwanie wody zachodzi we wstępnym etapie elektrolizy, przed rozpoczęciem 
wydzielania się fluoru. 

Fluor jest bardzo aktywny chemicznie; K, B, C, Si, P, As, Sb, S, Se, Te, Br i J samo¬ 
rzutnie zapalają się w gazowym fluorze. Pb i Sn oraz stop lutowniczy reagują z fluorem 
już w temperaturze pokojowej. Ag, Mg, Zn, Al, Mn, Fe i Ni lekko ogrzane spalają się 
w atmosferze gazu. Au i Pt są odporne na działanie fluoru; miedź pokrywa się ochronną 
warstewką fluorku miedziowego uniemożliwiającą dalsze działanie fluoru. 

Do temp. 100°C czysty fluor nie działa na krzemionkę, twarde szkło (borokrzemia- 
nówe — przyp. tłum) miedź, nikiel, metal Monela, glin, magnez, mosiądz i stal miękką. 
Nikiel i metal Monela są odporne na korozję do temp. 600°C. Jeśli spiekany tlenek glinowy 
poddać działaniu fluoru, wówczas na powierzchni* utworzy się nielotna warstwa fluorku 
glinowego i aż do temp. 700°C odporny jest on na dalsze działanie fluoru. Jeśli jednak 
fluor zawiera nieco fluorowodoru, wtedy działa on na szkło i krzemionkę; działanie to 
postępuje dalej, ponieważ fluorowodór tworzy się w tych reakcjach 

SiO a + 4HF - SiF 4 + 2H 2 0 
2H a O + 2F a = 4HF -f 0 2 

Fluor łączy się bezpośrednio z innymi halogenami (patrz str. 1023). Nie reaguje natomiast 
bezpośrednio z azotem ani z tlenem, lecz mieszanina fluoru z tlenem wybucha, jeśli wywołać 
w niej ciche wyładowania elektryczne. Stały fluor reaguje wybuchowo z ciekłym wodorem 
w temp. —252°C, lecz gazy te zmieszane w temperaturze pokojowej normalnie nie łączą 
się, chociaż niekiedy gwałtownie wybuchają. 

Gdy mieszaninę fluoru i wodoru w naczyniu magnezowym poddać działaniu promie¬ 
niowania nadfioletowego, następuje wówczas powolna reakcja. Przebiega ona w wyniku 
łączenia się atomów uwalnianych w reakcjach łańcuchowych; łańcuchy te jednak łatwo 
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ulegają przerwaniu'. Fluor reaguje także z kwasem azotowym dając sześciotlenek dwuazotu 
(patrz str. 768) lub azotan fluoru (patrz str. 1043) oraz z kwasem nadchlorowym tworząc 
nadchloran fluoru (patrz str. 1043). 

Odległość między jądrami w cząsteczce F 2 wynosi 1,42 A i względna siła „wsteczna”, 
którą dla HJ przyjęto jako jednostkę, wynosi 3,08 (dane z pomiarów widma rotacyjno-oscy- 
lacyjnego). W gazowym fluorze muszą występować cząsteczki symetryczne i antysymetrycz- 
ne, ponieważ widmo wykazuje obecność charakterystycznych dla rotacji linii, które są 
na przemian słabe i silne. 

Strukturę orbitalową cząsteczki F 2 omówiono na str. 1017. 


ZWIĄZKI FLUORU 

Fluor jest pierwiastkiem najbardziej elektroujemnym; jego elektroujemność wg skali 
Paulinga wynosi 4,0, a efektywny ładunek jądrowy 4,85. Fluor ma największą spośród 

wszystkich pierwiastków wartość (28,85). Fluor znacznie łatwiej niż inne halo¬ 

geny tworzy związki jonowe. Wykazuje to porównanie struktur krystalicznych niektórych 
fluorków i chlorków metali (tabl. 15.4, str. 464). 

Konfiguracja elektronowa atomu fluoru jest następująca: 

\s 2s 2p 2p 2p 

U U 11 U T 

Główna liczba kwantowa powłoki walencyjnej atomu fluoru wynosi 2. Atom fluoru 
nie ma więc orbitalów d , które mogłyby być użyte do tworzenia wiązań, co wyjaśnia 
brak tlenków fluoru odpowiadających C10 2 , C10 3 , C1 2 0 7 i kwasów tlenowych odpowiada¬ 
jących HCIO, HC10 3 i HC10 4 . We wszystkich wymienionych związkach atomy chloru 
są połączone z atomami tlenu za pomocą wiązań nd. Atom fluoru może często zastępować 
atomy tlenu w anionach nie powodując większych zmian w strukturze krystalicznej, np. 
istnieje izomorficzny szereg [Cu^H^JK, gdzie X reprezentuje [SiFg - ], [SnF;!~], [NbOFf“], 
[MoOFl - ], [MoO a F|~], [W0 2 F 4 - ]. Okazuje się, że w niektórych anionach atomy fluoru 
odgrywają folę atomów tlenu, jak np. w anionie związku K 2 BeF 4 , przypominający pod 
tym względem jon siarczanowy. Oba aniony mają budowę tetraedryczną; naroża tetra¬ 
edrów obsadzone są silnie elektroujemnymi atomami 


F F 


\-/ 


Be 


yO 


F F O O 


Jon [BeF*~] różni się jednak od jonu [S0 4 ~] tym, że nie zawiera wiązań nd, a formalny 
ładunek ujemny znajduje się przy atomie centralnym. Z podanych w tabl. 4.4 wartości 
(Z ef ) mol dla atomów w tych dwóch jonach wynika, że rzeczywiste położenia ładunków 
ujemnych są prawie takie same w obu jonach. 

Powłoka walencyjna atomu fluoru zawiera orbitale p, lecz nie zawiera orbitalów d* 
Ponieważ zapełnia się ona przez tworzenie jednego wiązania a z innym atomem, atom 
fluoru nie ma możliwości uruchamiania wiązań np. Własności chemiczne fluoru są więc 
znacznie bardziej ograniczone w porównaniu z tlenem lub chlorem, ponieważ istnieją 
tylko dwa stany, w których atom fluoru występuje w połączeniach chemicznych. W pierw- 
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szym atom fluoru występuje w stanie jonowym jako F~, a w drugim występuje w tetraedrycz- 
nym stanie walencyjnym, w którym atom fluoru uruchamia jedno wiązanie er; pozostałe 
trzy orbitale hybrydowe obsadzone są wolnymi parami elektronowymi. Te własności 
atomu fluoru potwierdza brak szeregu fluorków azotu odpowiadających tlenkom azotu. 

Przyczyną występowania atomów w stanie najwyższej kowalencyjności w związkach 
z fluorem jest jego mały promień atomowy. Zjawisko to można stwierdzić przy porówny¬ 
waniu wzorów najwyższych chlorków i fluorków niektórych pierwiastków 

SC1 4 , SF 6 ; BrCl, BrF 5 ; JC1 3 , JF 5 , JF 7 ; NaAsCl 4 , NaAsF 6 

We wszystkich swoich wiązaniach kowalentnych atom fluoru uruchamia jedno wią¬ 
zanie a, nigdy zaś nie tworzy wiązań semipolarnych ani podwójnych. Z powodu dużej 
elektroujemności fluor bierze udział w tworzeniu' wiązań wodorowych. Jeśli w związku 
zawierającym wodór występuje także fluor, wówczas fizyczne i chemiczne własności takiego 
związku mogą w znacznej mierze wynikać z obecności wiązań wodorowych (por. str. 411). 

Fluor jest pierwiastkiem bardzo aktywnym chemicznie, tworzy on jednak kilka związ¬ 
ków z niemetalami, które są znacznie bardziej bierne niż odpowiadające im związki chloru. 
Do związków takich należą alifatyczne związki węgla zawierające więcej niż dwa atomy 
fluoru połączone z jednym atomem węgla (patrz str. 1040) oraz następujące fluorki lub 
tlenofluorki: NF 3 , PF 3 , (PF 5 jest aktywny), SF 6 , S 2 F 10 , CH 3 FS0 2 , SQ 2 F 2 , SeF 6 i TeF 6 . 

Klasa 1. Związki fluoru o charakterze jonowym 

Fluorki. Trwały jednoatomowy jon fluorkowy, F~, występuje w kryształach prawie 
wszystkich fluorków metali i w ich roztworach. Struktury krystaliczne fluorków metali 
są przeważnie jonowe. Przykładami związków, w których udział charakteru kowalentnego 
jest jednak znaczny, są: fluorek miedziawy, o strukturze typu blendy cynkowej, fluorek 
berylowy — struktura typu krystobalitu, i fluorek amonowy — strukturą typu wurcytu. 
Struktury krystaliczne fluorku amonowego, wodorofluorku amonowego i wodorofluorku 
potasowego charakteryzują się obecnością wiązań wodorowych (por. str. 424). Struktury 
krystaliczne niektórych fluorków metali podano poniżej. 

Struktura typu chlorku sodowego: LiF, NaF, KF, RbF, CsF, AgF; T1F ma zdeformowaną strukturę* 
typu chlorku sodowego. 

Struktura typu rutylu (promień jonowy metalu od 0,65 do 0,80 A): MgF 2 , ZnF 2 , FeF 2 , CoF 2 , NiF 2 . 

Struktura typu fluorytu (promień jonowy metalu od 0,97 do 1,35 A): CaF 2 , SrF 2 , BaF 2 , CdF 2 , HgF 2 , 
PbF 2 . 

Struktura typu Re0 3 : A1F 3 , ScF 3 , CoF 3 , RhF 3 , PdF 3 . 

Trójfluorek bizmutu ma zmodyfikowaną strukturę typu fluorytu. 

Nie stwierdzono występowania jonu fluorkowego w jakiejkolwiek sieci warstwowej. 

Fluorek potasowy otrzymuje się w wyniku zobojętniania roztworu kwasu fluorowodo¬ 
rowego wodorotlenkiem potasowym i odparowania roztworu. Wodorofluorek potasowy, 
KHF 2 , powstaje podczas dodawania kwasu fluorowodorowego w ilości dwukrotnie 
większej od ilości stechiometrycznej do roztworu wodorotlenku potasowego i następnie 
przez odparowanie roztworu. Wodorofluorek potasowy jest trwały na tyle, że można 
go osuszać drogą ogrzewania, lecz związek ten silnie ogrzewany rozkłada się dając sól 
obojętną 

KHF 2 = KF + HF 
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Jest to reakcja odwracalna, gdyż zarówno fluorku sodowego, jak i potasowego używa 
się do absorpcji fluorowodoru. Ogrzewanie fluorku amonowego natomiast prowadzi 
do otrzymania soli kwaśnej 

2NH 4 F = NH 3 + NH 4 HF 2 

Większość fluorków łącznie z fluorkiem srebrowym rozpuszcza się w wodzie. Fluorek 
wapniowy jest nierozpuszczalny w wodzie. 

Pomiędzy temperaturami topnienia fluorków metali okresu trzeciego a temperaturami 
topnienia fluorków niemetali tego samego okresu istnieje wyraźna różnica. 

Temperatury te są następujące (w °C): 

NaF MgF 2 A1F 3 SiF 4 PF 5 SF 6 

980 1400 1040 -77 -83 -55 

Wysokie temperatury topnienia fluorków metali wskazują na to, że jony osiągnęły 
duże wartości liczb koordynacyjnych przez utworzenie cząsteczek olbrzymów. Centralne 
atomy w cząsteczkach czterofluorku krzemu, pięciofluorku fosforu i sześciofluorku siarki 
są w swoich najwyższych stanach walencyjnych; każdy elektron powłoki walencyjnej 
bierze udział w tworzeniu wiązania kowalentnego z atomem fluoru. Zwiększenie liczby 
koordynacyjnej drogą tworzenia kryształów jonowych jest więc niemożliwe i kryształy 
tych związków składają się z prostych cząsteczek związanych między sobą siłami van der 
Waalsa. ’ 

Klasa 4. Związki zawierające tetraedrycznie 
zhybrydyzowany atom fluoru 

Najważniejszymi związkami zawierającymi atom fluoru w tetraedrycznym stanie 
walencyjnym są: fluorowodór, tlenek fluoru (patrz str. 1042), aniony kompleksowe typu 
BF^ i inne aniony wymienione na str. 1034 oraz związki organiczne zawierające fluor. 

Bezwodny fluorowodór, HF, laboratoryjnie otrzymuje się w wyniku rozkładu termicz¬ 
nego wodorofluorku potasowego (por. str. 1035). Na skalę przemysłową fluorowodór 
otrzymuje się drogą destylacji frakcjonowanej stężonego roztworu wodnego fluorowodoru 
(patrz str. 1038). Wydaje się, że suchy fluorowodór nie działa na szkło ani na metale. 

W obecności śladów wilgoci fluorowodór działa na szkło tworząc czterofluorek krzemu 
w myśl równania 

4HF + Si0 2 - 2H a O + SiF 4 
oraz rozpuszcza większość metali 

Fe + 2HF = FeF 2 + H 2 

Fluor powoduje rozkład związków organicznych; nie działa on na metale szlachetne. 
Bezwodny fluorowodór reaguje z niektórymi tlenochlorkami siarki, selenu i fosforu 
(S0 2 C1 2 , SOCl 2 , HSO 3 CI, SeOCl 2 , POCl 3 ) dając odpowiadające im fluorki. Roztwór azotanu 
potasowego we fluorowodorze działa na metale przejściowe: Cr, Mo, W i Mn dając tleno- 
fluorki: Cr0 2 F 2 , MoOF 4 , WOF 4 i MnO a F. 

Ciekły fluorowodór jest lepszym rozpuszczalnikiem od wody. Większość substancji 
rozpuszczających się w normalnej temperaturze w innych rozpuszczalnikach rozpuszcza 
się także we fluorowodorze. Roztwory te, często- odznaczające się dużym przewodnictwem, 
można podzielić na wiele typów. 
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Fluorowodorowe roztwory prostych fluorków metali. Proste 
fluorki metali rozpuszczają się i dysocjują we fluorowodorze podobnie jak w wodzie 

NaF = Na + + F~ 

Fluorki metali alkalicznych łatwo rozpuszczają się we fluorowodorze. Szereg rozpuszczal¬ 
ności jest następujący: 

Li < Na < K < Rb < Cs 

Jest on analogiczny jak w przypadku wody. Fluorki: amonowy, talawy i srebrowy, 
są także rozpuszczalne. Fluorki metali ziem alkalicznych są trudniej rozpuszczalne; w tym 
przypadku rozpuszczalność także wzrasta ze wzrostem liczby atomowej. Fluorki metali 
trójwartościowych nie rozpuszczają się we fluorowodorze. Wyjątek stanowi fluorek gli¬ 
nowy, który jest bardzo dobrze rozpuszczalny. 

Fluorowodorowe roztwory chlorków, bromków, jodków, 
cyjanków i azydków metali. Sole te wywodzą się od nie rozpuszczających 
się we fluorowodorze kwasów i stąd pod wpływem działania fluorowodoru z tych soli 
wydziela się odpowiedni kwas ■ 

NaCl + HF == Na + + HC1 + F~ 

Fluorowodorowe roztwory soli metali zawierające nie 
ulegające deformacji aniony kwasów tlenowych. Tego rodzaju 
sole rozpuszczają się i dysocjują w myśl równania 

KC10 4 = K+ + CIOI 

Nie zachodzą tu dalsze zmiany; aniony tak niechętnie przyłączają jony H + , że fluorowodór 
pozostaje niezdysocjowany. Do tego typu zalicza się nadchlorany, nadjodany i fluoro- 
borany (np. KBF 4 ) metali. 

Fluorowodorowe roztwory soli metali zawierające defor¬ 
mujące się aniony kwasów tlenowych. Sole należące do tego typu 
reagują z fluorowodorem dając jony oksoniowe, np. azotany tworzą jon nitroniowy, 
w myśl równania 

KN0 3 + 2HF = K+ + 2F- + [H 2 NO+] 

Wodorotlenki metali zachowują się w podobny sposób 

KOH + 2HF v *= Kt + 2F~ + [H 3 0+] 

Reakcja ta ma często gwałtowny przebieg. 

Siarczany i sole kwasów tlenowych utworzonych z metali przejściowych reagują z flu¬ 
orowodorem dając tlenofluorki 

K 2 S0 4 + 4HF - 2K+ + 3F~ + HSO s F + H 3 0+ 

K 2 Cr0 4 + 6HF *= 2K+ + 4F“ + 2H a O+ + Cr0 2 F 2 

Nadmanganian potasowy pod wpływem działania HF tworzy trójtlenofluorek manganu; 
chloran potasowy i chloran barowy dają dwutlenek chloru. 

Fluorowodorowe roztwory związków organicznych. Para¬ 
finy są nierozpuszczalne we fluorowodorze, a benzen i antracen ulegają rozpuszczeniu 
zaledwie w 2 lub 3%; etylen i jego pochodne polimeryzują pod wpływem działania HF. 
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Fluorowodór jest tak mocnym donorem protonów, że wiele związków organicznych 
zawierających atomy tlenu lub azotu przyjmuje protony tworząc kationy: np. aceton 
dysocjuje w myśl następującego równania: 

CH 3 COCH 3 + HF = [CH 3 COHCH+] + F- 

W analogiczny sposób reaguje wiele alkoholi, fenoli, aldehydów, ketonów, kwasów karbo¬ 
ksylowych, nitryli, nitrozwiązków, amin i amidów. Tioalkohole i tioetery reagują podobnie 
jak alkohole i etery. 

Gęstość pary fluorowodoru w temp. powyżej 80°C pod normalnym ciśnieniem lub 
w temperaturze wrzenia pod ciśnieniem 20 mm Hg odpowiada monomerycznemu wzorowi 
HF; w temperaturze wrzenia pod normalnym ciśnieniem współczynnik asocjacji wynosi 
3,45. Pomiary dyfrakcji elektronów wykazały* że odległość H—F w cząsteczce mono¬ 
mery cznej wynosi 1,00 ±0,06 A, i że polimer składa się z zygzakowatych łańcuchów 



Odległość F—F wynosi 2,55 A, <^£FHF jest większy od 165°. Moment dipolowy zwiększa 
się wraz z obniżeniem ciśnienia i ze wzrostem temperatury, lecz wartości obserwowane 
są zawsze mniejsze od wartości obliczonych dla zygzakowatego modelu H 4 F 4 . Niewielką 
wartość momentu dipolowego można wyjaśnić zakładając, że fluorowodór występuje 
w postaci polimerów pierścieniowych, których istnieniu sprzyja ciśnienie i niska tempe¬ 
ratura. 

Małe przewodnictwo właściwe (1 • 10~ 7 Q -1 • cm" 1 ) sugeruje, że ciekły fluorowodór 
nie jest zdysocjowany. Cząsteczka HF nie przyłącza więc jonu H + i nie tworzy [HFH + ]. 
Ciekły fluorowodór jest silnie zasocjowany. 

W temp. — 182°C stały fluorowodór składa się z trygonalnych kryształów zawiera¬ 
jących cztery cząsteczki H 4 F 4 w komórce elementarnej. Odległość F—H—F wynosi 2,7 A, 
a <£FFF 134°. 

Wodny roztwór fluorowodoru otrzymuje się w wyniku destylacji z retorty ołowianej 
sproszkowanego fluorytu z 90%-owym kwasem siarkowym i rozpuszczenia wydzielonego 
gazu w wodzie. W tabl. 23.3 podano własności wodnego roztworu fluorowodoru. Podczas 
rozpuszczania w wodzie fluorowodór dysocjuje w myśl równania 


* HF =.H+ + F“ 

a jon F~ tworzy następnie wiązanie wodorowe z niezdysocjowaną cząsteczką fluorowodoru 

F" + HF = FHF~ 


Dla reakcji pierwszej 
a dla reakcji drugiej 


K = — = 7,2-10 - 4 


K- 


HF 

[FHF-] 

[F-JEHF] 


= 5,5 
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Fluorowodór, HF, jest więc słabym kwasem, natomiast H[FHF] jest kwasem 
mocnym. 

Wodny roztwór fluorowodoru działa na szkło, a z kwasem borowym daje kwas fluoro- 
borowy. 

Związki organiczne zawierające fluor 

Fluor tworzy z węglem trzy typy związków: 

1) związki wewnętrznosieciowe, w których atomy fluoru wbudowane są między warstwy 
węglowe w graficie; dobrze poznane są dwa z tych związków (C 4 F) n i (CF) K , 

2) pochodne związków alifatycznych, w których atomy fluoru zastępują jeden lub 
więcej atomów wodoru, 

3) analogiczne pochodne związków aromatycznych. 

Bardzo duże powinowactwo fluoru do węgla i wodoru określa w znacznej mierze jego 
zachowanie w reakcjach organicznych. Reakcje atomu fluoru związanego z atomem węgla 
zachodzą z trudnością. Atom fluoru i atom wodoru związane z sąsiednimi atomami węgla 
wykazują tendencje do wydzielenia się ze związku organicznego w postaci cząsteczek 
fluorowodoru. 

Wewnętrznosieciowe związki fluoru i węgla omówiono na str. 673. 

Związki alifatyczne, zawierające tylko jeden atom fluoru połączony z atomem węgla. 

Najprostsze typy tych związków mają wzór ogólny C w H 2w+1 F. Niższe człony tego szeregu 
są gazami o temperaturach wrzenia niższych o ok. 50°C od temperatur wrzenia odpowia¬ 
dających im pochodnych chloru. 

Temp. wrzenia, °C 



X = F 

X = C1 

ch 3 x 

-78 

-24 

c 2 h 5 x 

-32 

+ 12,5 

h-C 3 H 7 X 

- 3 

46,5 

izo- C 3 H 7 5C 

-11 

35 

/z-C 4 H 9 X 

32 (746 mm Hg) 

78,5 


Pierwszy związek tego szeregu, fluorek metylu, CH 3 F, otrzymuje się w wyniku ogrze¬ 
wania fluorku czterometyloamoniowego 

(CH 3 ) 4 NF = N(CH 3 ) 3 + CH 3 F 

Związki tego typu nieznacznie różnią się własnościami chemicznymi od odpowiadają¬ 
cych im pochodnych chlorowych i bromowych. Zupełnie łatwo ulegają hydrolizie, i to 
łatwiej pod wpływem działania kwasów niż zasad. Związki zawierające więcej niż cztery 
atomy węgla w cząsteczce łatwo odszczepiają fluorowodór podczas ogrzewania i tworzą 
olefiny. Dwufluoroetan, CH 2 FCH 2 F, w temp. 0°C samorzutnie odszczepia fluorowodór, 
a w wodzie całkowicie przechodzi w glikol. 

Ogólnie biorąc, atom fluoru w związkach należących do omawianego typu jest mniej 
aktywny chemicznie, o ile atom węgla, z którym jest on związany, połączony jest z elektro- 
ujemną grupą. Związki CH 2 FCOOH i CH 2 FCH 2 OH odporne są na działanie wody, lecz 
CHFBrCOOH może mimo to hydrolizować do CHOCOOH. Najsilniejszym inhibitorem 
aktywności chemicznej atomu fluoru połączonego z atomem węgla jest inny atom fluoru. 
Wpływ ten jest tak wyraźny, że związki zawierające dwa atomy fluoru połączone z atomem 
węgla można traktować jako oddzielny typ związków. 
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Związki alifatyczne zawierające dwa atomy fluoru połączone z atomem węgla. Typowym 
przedstawicielem takich związków jest dwufluorek etylidenu, CH 3 CHF 2 , który nie ulega 
hydrolizie (dwuchlorek etylidenu ulega hydrolizie pod wpływem działania wodnego roz¬ 
tworu węglanu potasowego). Dwa bierne chemicznie atomy fluoru zmniejszają także 
aktywność atomów innego halogenu związanych z tym samym atomem węgla. Dwuchloro- 
dwufluorometan, CCl 2 F 2 ,jest bardziej trwały niż CCl 2 Br 2 lub CC1 2 H 2 . Wpływ atomów 
fluoru może obejmować także sąsiednie atomy węgla. CH 2 BrCH 2 F łatwo przechodzi 
w glikol, lecz CH 2 BrCHF 2 jest tak bierny chemicznie, że atom bromu zhydrolizować można 
jedynie działaniem tlenku rtęci(II) i wody w temp. 150°C. Magnez nie działa na ten związek. 
Atomy fluoru w grupie CF 2 mogą być tak bierne, że ich obecność w cząsteczce nie ujawnia 
się w reakcjach takiego związku; Stąd CHF 2 CH 2 OH wykazuje prawie identyczne własności 
jak alkohol etylowy. 

Można zauważyć zmiany niektórych własności fizycznych podczas kolejnego zastępo¬ 
wania atomami fluoru innych atomów w cząsteczce pochodnej metanu, CX 4 . Tempera¬ 
tura wrzenia wzrasta i zmniejsza się odległość F—C (por. tabl. 23.7). 


Tablica 23.7 

Długość wiązania C—F w niektórych pochodnych metanu 


Jeden atom fluoru 

Dwa atomy fluoru 

Trzy atomy fluoru 

Cztery atomy fluoru 

w cząsteczce 

w cząsteczce 

w cząsteczce 

w cząsteczce 

• 

Długość 


Długość 


Długość 


Długość 

Związek 

wiązania 

Związek 

wiązania 

Związek 

wiązania 

Związek 

wiązania 


C—F, A 


C—F, A 

’ 

C—F, A 


C—F, A 

ch 3 f 

. 

1,42 

ch 2 f 2 

1,36 

chf 3 

1,33 

cf 4 

1,32 j 

ch 2 fci 

1,40 

chf 2 ci 

1,36 

cf 3 j 

1,33 



chfci 2 

1,41 





cfci 3 

1,40 

cf 2 ci 2 

1,35 






Związki alifatyczne zawierające trzy atomy fluoru na atom węgla. Typowym przed¬ 
stawicielem związków tego typu jest fluoroform, CHF 3 . Otrzymuje się go w wyniku dwu^ 
etapowego procesu: ogrzewanie jodoformu lub bromoformu pod ciśnieniem 4 Atm z nad¬ 
miarem trójfluorku antymonu i następnie działanie na otrzymany produkt fluorkiem 
rtęci(II). Fluoroform wykazuje mniejszą aktywność chemiczną niż C 2 H 2 F 2 . Jest on od¬ 
porny na działanie jodku potasowego w temp. 1150°C, kwasu azotowego, wolnego lub 
zmieszanego z kwasem siarkowym i tlenków azotu. Na fluoroform nie działa także ani 
azotan srebrowy w temp. 150°C, ani siedmiotlenek manganu w temp. 25°C. Grupa CF 3 
odznacza się biernością chemiczną, którą omówiono już poprzednio. W wielu reakcjach 
CF 3 CH 2 R grupa CF 3 nie ulega zmianie 

CF 3 COOC 2 H 5 CF 3 CONH 2 CF 3 CN -> CF 3 CH 2 NH 2 CFsCHN, 1 ) 

Z drugiej jednak strony, CF 3 CH 2 J reaguje z magnezem dając zamiast związku Grignarda 
„MgJF i CH 2 =CF 2 . 

0 Związek ten nosi nazwę 1,1,1 -trójf luor o-2-dwuazoetan. 
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Istnienie grupy CF 3 stwierdzono także w następujących związkach: 

N(CF 3 ) 3 ; CFJ; HgCFJ; Hg(CF 3 ) 2 ; P(CF 3 ) 3 i As(CF 3 ) 3 

N(CF 3 ) 3 jest jednym z produktów reakcji fluorowania trójmetyloaminy fluorkiem kobal¬ 
towym. Związek ten jest bierny chemicznie i nie wykazuje żadnych własności zasadowych. 
CF 3 J zachowuje się jak związek dodatniego jodu i w wyniku hydrolizy daje CF 3 H (a nie 
CF 3 OH). 

Związki organiczne o wszystkich atomach wodoru zastąpionych atomami fluoru. Otrzy¬ 
muje się ję następującymi metodami: * 

1) działanie fluoru na węglowodór; bezpośrednie działanie jest bardzo egzotermiczne 
i dlatego szybkość reakcji należy regulować przez rozpuszczanie węglowodoru w cztero¬ 
chlorku węgla lub przez rozcieńczanie par węglowodoru azotem, 

2) przepuszczanie par węglowodoru nad trójfluorkiem kobaltu w temp. 100—300°C; 
zachodzi wówczas reakcja przebiegająca w myśl równania 

C 2 H 6 + 12CoF 3 = C 2 F 6 + 6HF + 12CoF 2 

Działając na dwufluorek kobaltu fluorem w temp. 300°C otrzymuje się ponownie trój- 
fluorek kobaltu, 

3) działanie na halogenozwiązek organiczny jednym z następujących reagentów (wymie¬ 

niono je w kolejności zmniejszającej się ich efektywności): trójfluorek antymonu, trój- 
fluorek antymonu z domieszkami bromu lub pięciochlorku antymonu, fluorek rtęci(II). 
Spośród organicznych związków halogenowych chlorki reagują z trudnością, bromki — 
łatwo, a jodki — bardzo gwałtownie. Warunki reakcji niekiedy bywają bardzo ostre, 
np. C 2 C1 6 ulega przemianie do mieszaniny CC1 2 F * CC1 2 F i CC1F 2 • CC1 2 F pod wpływem 
działania mieszaniny trójfluorku antymonu i pięciochlorku antymonu pod ciśnieniem 
60 Atm w temp. 320°C. ', 

W tabl. 23.8 podano własności niektórych związków organicznych, w których wszystkie 
atomy wodoru zastąpione są atomami fluoru. 

Reakcje czterofluoroetylenu wskazują, że związki zawierające wiązanie podwójne 
pomiędzy atomami węgla nadal mają zdolność tworzenia związków addycyjnych z dymią¬ 
cym kwasem siarkowym i z bromem mimo bierności chemicznej atomów fluoru. Dane 
przedstawione w tabl. 23.8 stanowią ilustrację bierności chemicznej związków organicznych, 
w których wszystkie atomy wodoru zastąpione są atomami fluoru. 

Czterofluoroetylen polimeryzuje pod zwiększonym ciśnieniem w zetknięciu z wodnym 
roztworem nadsiarczanu dając polimer o nazwie teflon, który charakteryzuje się 
bardzo dobrymi własnościami izolacyjnymi. Teflon nie topi się poniżej temp. 30Q°C i jest 
odporny na działanie wrzącej wody królewskiej. Bywa stosowany jako tworzywo anty¬ 
korozyjne do budowy aparatów dla średniotemperaturowego procesu otrzymywania 
fluoru. 

Związki aromatyczne zawierające fluor. Związki aromatyczne zawierające jeden lub 
więcej atomów fluoru w łańcuchu bocznym wykazują podobne własności jak odpowiednie 
związki alifatyczne. Związki aromatyczne, w których atom fluoru podstawiony jest do 
pierścienia, otrzymuje się w wyniku rozkładu borofluorku dwuazoniowego (który nie 
jest wybuchowy) pod wpływem ogrzewania 

C 6 H 5 N 2 BF 4 = C 6 H 5 F + n 2 + bf 3 


Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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Tablica 23.8 f 

Własności niektórych związków organicznych o wszystkich atomach wodoru zastąpionych atomami J 

fluoru • I 



cf 4 

QF 6 

1 

C 2 F 4 

Stan skupienia 

gaz 

gaz 

gaz 

Rozpuszczał- 

nierozpuszczalny 


, 

ność 

w cs 2 ;cci 4 ,c 6 h 6 



Odporność ter- 

trwały w wysokiej tem- 

trwały dó temp. ok. 800 °C 


miczna 

peraturze 



Działanie rea- 

nie reaguje z H 2 podczas 

nie .reaguje ze stężonym 

nie reaguje ze stężonym 

gentów 

wyładowań elektrycznych; 

H 2 S0 4 ; z KOH, KJ, PbO, 

H 2 S0 4 i z NaOH 


z H 2 S0 4 poniżej temp. 
350°C; z Ag, Bi, Cu, Pb, 
As, S, Se, Fe, CaO, B 2 0 3 , 

SiO a 


I- 4 : 

Cr0 3 , KOH, KJ; 
reaguje z sodem w tem¬ 

reaguje z sodem w tem¬ 

reaguje z sodem w tem¬ 


peraturze czerwonego żaru 

peraturze czerwonego żaru 

peraturze czerwonego ża¬ 
ru, z dymiącym kwasem 
siarkowym i z wodą bro¬ 




mową 

_:_;_1 


albo pod wpływem działania stężonego kwasu siarkowego. Reakcje te mają spokojny 
i łagodny przebieg. 

Atom fluoru jest mocno związany z atomem węgla w pierścieniu, lecz reaguje z roz¬ 
tworami mocnych zasad i z alkoholowym roztworem wodorotlenku potasowego. Wodoro¬ 
tlenek potasowy w roztworze alkoholu metylowego yeaguje z fluorobenzenem dając eter 
metylofenylowy. Fluorobenzen nie reaguje z magnezem, lecz w wyniku ogrzewania z sodem 
w zatopionej rurce tworzy fluorek sodowy. Atom fluoru w pierścieniu benzenowym 
kieruje inne podstawniki w pozycje orto i para. i 

Fluorki tlenu, Dwufluorek tlenu, F a O, otrzymuje się w wyniku łagodnego przepuszczania 
fluoru przez 2%-owy roztwór wodorotlenku sodowego; oczyszcza się go na drodze desty¬ 
lacji frakcjonowanej. Dwufluorek tlenu jest bardziej trujący niż fluor. Nie ma on własności 
wybuchowych, lecz w zetknięciu z węglem drzewnym może eksplodować. Dwufluorek 
tlenu ulega w temp. 250°C powolnemu rozkładowi przebiegającemu w myśl równania 


2F a O — 2F 2 + 0 2 

Dwufluorek tlenu rozpuszcza się w wodzie (68 cm 3 w 1 1 wody w temp. 0°C) i chociaż 
reakcja 

F 2 0 -f H 2 O( 0 > = O a + 2HF AH = -74 kcal 

jest silnie egzotermiczna, to jednak prawie zupełnie nie zachodzi. W obecności mocnych 
zasad reakcja ta przebiega szybko z wydzieleniem tlenu, lecz mechanizm jej nie został 
dokładnie poznany. W normalnej temperaturze dwufluorek tlenu działa na rtęć, natomiast 
na wiele innych metali działa dopiero w wysokich temperaturach. Wykazuje on do pewnego 
stopnia bierność chemiczną charakterystyczną dla związków fluoru wymienionych na 
str. 1034. 
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Jak wynika z pomiarów dyfrakcji elektronów, FOF wynosi 100°. 

Dwufluorek dwutlenu, F 2 G 2 , otrzymuje się przez wywoływanie cichych wyładowań 
elektrycznych w mieszaninie tlenu i fluoru w temperaturze ciekłego powietrza. Rozkłada 
się on w temp. — 100°C. Budowa jego nie została dotychczas poznana. 

Kompleksy anionowe zawierające fluor* Otrzymano sole zawierające następujące kom- 
pleksy anionowe: [BeF|~], [BFJ], [PF~], [AsF~],[SbF~],[SiF^]i [BrF* ]. Próby otrzymania 
kompleksowych jonów zawierających fluor, w których atomem centralnym byłby In, Tl, 
Th, Pb, Bi, Se, Te, Mo, W, U, j i Mn, nie powiodły się. W niektórych anionach zarówno 
tlen, jak i fluor połączone są z trzecim pierwiastkiem (por. str. 1094). 

Azotan fluoru, FN0 3? jest bezbarwnym, wybuchowym gazem o tw. — 42°C i tt. — 175°C. 
Otrzymuje się go w wyniku działania fluoru na stężony kwas azotowy lub na stały azotan 
potasowy. Jest on silnym środkiem utleniającym; utlenia jodek potasowy do wolnego 
jodu w myśl równania 

FN0 3 + 2KJ - KN0 3 + KF + J 2 

a sole Mn(II) w obecności jonów srebrowych do nadmanganianów. Reaguje z rozcień¬ 
czonymi roztworami mocnych zasad dając dwufluorek tlenu 

2FNO s + 2KOH = F 2 0 + 2KN0 3 + H 2 0 

W reakcji ze stężonymi rożtworami zasad następuje wydzielenie tlenu 
2FN0 3 + 4KOH = 0 2 + 2KF + 2KNO a + 2H a O 
Cząsteczka azotanu fluoru ma następującą konfigurację: 



Kąt dwuścienny wynosi 90°. Długości wiązań wynoszą: O—F 1,42 A; N—O 1,24 A; 
N—O (O związane z F) 1,39 A. 

CMoryn fluoru, FC10 2 . Rozcieńczony azotem fluor działa na dwutlenek chloru dając 
związek o składzie FC10 2 (tw. — 6°C, tt. — 115°C). W obecności wilgoci gaz ten dymi. 

Nadchloran fluoru, FC10 4 , bezbarwny gaz o tt. —167,5°C i tw. — 16°C otrzymuje 
się w wyniku przepuszczania fluoru nad zimnym, stężonym kwasem nadchlorowym. 
Nadchloran fluoru jest wyjątkowo wybuchowy. 

CHLOR 

CHLOR WOLNY 

W tabl. 23.2 podano niektóre własności fizyczne chloru. Otrzymuje się go w wyniku 
utleniania chlorków takimi środkami utleniającymi, jak dwutlenek manganu, nadman¬ 
ganian potasowy, dwuchromian potasowy i chlorek bielący lub przez elektrolizę stopio¬ 
nych chlorków metali albo ich wodnych roztworów w elektrolizerze przeponowym. Chlor 
bezpośrednio łączy się z większością metali, szczególnie w podwyższonych temperaturach. 

66 * 
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Jeśli chlor jest w nadmiarze, wówczas utworzone chlorki zawierają metal w najwyższym 
stanie wartościowości. Z suchym chlorem reagują: P, As, Sb i Hg, natomiast Cu, Zn 
i Na nie reagują z suchym chlorem, a samorzutnie łączą się z nim jedynie w obecności 
wilgoci. Chlor łączy się z wodorem; w obecności węgla aktywnego reakcja ta ma przebieg 
łagodny. Łączy się on także z wodorem w węglowodorach (pozostałość ma postać koksu). 

W zakresie temperatur od 0 do 300°C chlor energicznie reaguje z siarkowodorem dając 
dwuchlorek siarki 

■ ' 2C1 2 + H a S = 2HC1 + SC1 2 

Nadmiar siarkowodoru może redukować dwuchlorek siarki do dwuchlorku dwusiarki. 
Chlor nie łączy się bezpośrednio z tlenem ani z azotem. Z wodą i z mocnymi zasadami 
daje kwasy tlenowe chloru lub ich sole. 

ZWIĄZKI CHLORU 

3) atomu chloru w stanie pod- 
d d d 

Orbitale s i p zostają całkowicie zapełnione, gdy atom staje się anionem jednowartościowym 
lub gdy tworzy jedno wiązanie o*. Atom chloru nie jest zdolny do tworzenia wiązań np . 
Powłoka walencyjna zawiera orbitale d , i w wyniku wzbudzenia jednego z elektronów 
p może powstać, wiązanie nd. Podwójne wiązania uruchamiane przez atom chloru w tlen¬ 
kach i w kwasach tlenowych chloru są wiązaniami red. 

Atom chloru nie przyjmuje dygonalnego ani trygonalnego stanu walencyjnego. W związ¬ 
kach występuje on zwykle w tetraedrycznym stanie walencyjnym, a 3, 2, 1 lub 0 tetraed- 
rycznych orbitalów hybrydowych jest obsadzone wolnymi parami elektronowymi. W dwu¬ 
tlenku i w trójtlenku chloru jeden orbital hybrydowy obsadzony jest niesparowanym 
elektronem. Kowalentnie związany atom chloru nigdy nie ma liczby koordynacyjnej 
większej od czterech i nie przyjmuje oktaedryczhego stanu walencyjnego. Możliwe, że 
w trójfluorku chloru i w anionie [Cl 3 ] przyjmuje on stan walencyjny bipiramidy trygo- 
nalnej. 

Klasa 1. Związki chloru o charakterze jonowym 

Chlorki. Jednoatomowy anion chlorkowy CN jest trwały; występuje on w kryształach 
wielu chlorków metali i w ich wodnych roztworach. Chlorki metali alkalicznych (z wyjąt¬ 
kiem chlorku cezowego), chlorek srebrowy i chlorek amonowy w temp. powyżej 184,3°C 
krystalizują w sieci typu chlorku sodowego; chlorek cezowy, talawy i amonowy w temp. 
poniżej 184j3°C krystalizują przyjmując strukturę typu chlorku cezowego; chlorek wap¬ 
niowy i strontowy, mają nieco zdeformowaną strukturę typu rutylu. Chlorek barowy 
i ołowiawy krystalizują przybierając strukturę, w której każdy jon metalu otoczony jest 
dziewięcioma jonami chloru, sześć ż nich znajduje się w narożach słupa trygonalnego, 
a trzy na zewnątrz środków trzech ścian słupa. : 

Chlorki metali dwuwartościowych Mg, Zn, Cd, Mn, Fe, Co i Ni podczas krystalizacji 


Konfiguracja elektronowa powłoki walencyjnej (n — 
stawowym jest następująca: 

s p p p d d 

U U U T 
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przybierają strukturę warstwową typu dwuchlorku kadmu 1 2 * ) (por. str. 289). Jony chloru 
w kryształach chlorku chromowego tworzą gęsto upakowaną strukturę regularną, a jony 
chromu(III) zajmują trzecią część luk oktaedrycznych. 

Wszystkie dotychczas wymienione struktury krystaliczne uważane są za jonowe; jony 
chloru są gęsto upakowane, a jony metalu zajmują luki oktaedryczne. Prawdopodobnie 
kryształy mają jednak charakter nieco kowalentny, ponieważ chlorek litowy jest jedynym 
chlorkiem metalu alkalicznego, który krystalizuje rzeczywiście w gęsto upakowanej struk¬ 
turze, gdzie jony chloru stykają się wzajemnie. We wszystkich innych kryształach chlorków 
metali alkalicznych jony metalu są zbyt duże, aby mogły zmieścić się w lukach oktaedrycz¬ 
nych bez rozsunięcia jonów chloru. Opisane niżej chlorki ^tworzą kryształy, w których 
wiązanie ma w znacznej mierze charakter kowalentny. Chlorek miedzi(I) krystalizuje 
w sieci typu blendy cynkowej. Chlorek rtęci(II) składa się z odrębnych cząsteczek liniowych; 
chlorek palladu i chlorek miedzi(II) mają niekończące się struktury łańcuchowe typu: 

Cl Cl Cl .. Cl 


V / 

Pd 


\ / 

Pd 


v 


/ \ / \ , 

Cl Cl Cl 



Chlorki glinowy i żelazowy krystalizują w sieciach warstwowych, lecz w stanie pary wystę¬ 
pują cząsteczki dimeryczne A^Cl^ i Fe 2 Cl 6 . Trójchlorek arsenu i trójchlorek antymonu 
tworzą cząsteczki o budowie piramidy, które krystalizują w strukturach warstwowych. 
W sieci tego typu każdy jon metalu sąsiaduje z sześcioma jednakowo oddalonymi od 
siebie jonami chloru. 

Sidgwick 9 -) wykazał, że spośród 60 chlorków tworzonych przez 53 pierwiastki dla 31 
chlorków wartość właściwego przewodnictwa elektrycznego w pobliżu temperatury top¬ 
nienia zawiera się w granicach od 0,1 do 10 O -1 • cm -1 , a dla 26 jest ono mniejsze od 
2 • 10~ 6 O -1 ■ cm" 1 . Jedynie BeCl 2 , ZnCl 2 i HgCl 2 mają pośrednie wartości przewodnictwa 
wynoszące odpowiednio: 32 • 10~ 4 , 24 • 10“ 4 i 0,82 • 10 -4 . Jego wniosek, że istnieje wyraźna 
różnica między chlorkami jonowymi i kowalentnymi, nie został potwierdzony na innej 
drodze. 

Jon chlorkowy może mieć strukturę cząsteczek olbrzymów. Występuje wtedy razem 
z innymi anionami, jak np. w chlorku antymonylu, SbOCl (str. 860). 

Zachowanie się chlorków wobec wody można podsumować w sposób następujący: 

1) Chlorek, w którym atom chloru związany jest z wysyconym atomem węgla, np. 
w CCł 4 lub C 2 H 5 C1 nie rozpuszcza się w wodzie i nie ulega jej działaniu. 

2) Chlorek metalu silnie elektrododatniego, takiego jak np. sód, rozpuszcza się w wodzie 

w postaci indywidualnych jonów chlorkowych i jonów metalu; innego działania woda 
w tym przypadku nie wykazuje. ■ w ■ 

3) Chlorek metalu umiarkowanie elektrododatniego lub niemetalu, z wyjątkiem wymie¬ 
nionych w punkcie 4), ulega działaniu wody, w wyniku czego atom chloru zostaje zastą¬ 
piony grupą OH 

1 ) Jony chloru tworzą gęsto upakowaną strukturę regularną, kryształy odpowiadających im bromków 
i jodków mają struktury typu dwujodku kadmu z jonami bromu lub jodu tworzącymi gęsto upakowaną 
strukturę heksagonalną. 

2 ) N. V. S id g wiek, Chemical Elments and Their Compounds, Oxford Uniwersity Press, 1950, 

t. II, str. 1170. 


1045 




MgCl 2 + 2H a O ^ Mg(OH ) 2 + 2HC1 
SiCl 4 + 4H a O = 4HC1 + Si(OH ) 4 - SiO a + 2H a O + 4HC1 
CH 3 COCI + H a O = CH 3 COOH + HG1 

4) Chlorek pierwiastka silnie elektroujemnego pod wpływem działania wody daje 
kwas podchlorawy i wodorek pierwiastka elektroujemnego 

NC1 3 + 3H 2 0 = NH 3 + 3HC10 
Cl 2 + H 2 0 - HC1 + HCIO 

Przebieg reakcji zależy od początkowego utworzenia wiązania wodorowego, np. 
H—O—H *NC1 3 . 

5) Chlorek berylu (który zawiera wiązania trój centry czne) ulega działaniu wody 
tworząc jony [Be,4H 2 0 2+ ] i Cl~. 


Klasa 4. Związki zawierające tetraedrycznie zhybrydyzowany atom chloru 

Atom chloru przyjmuje na ogół tetraedryczny stan walencyjny, w którym najczęściej 
wykorzystuje on jeden orbital hybrydowy do utworzenia wiązania kówalentnego; pozostałe 
trzy orbitale hybrydowe obsadzone są wolnymi parami elektronowymi. Atomy chloru 
o takim układzie elektronów występują w cząsteczkach chlorowodoru, HC1, czterochlorku 
węgla, CC1 4 , chlorku metylu, CH 3 C1, trójchlorku azotu, NC1 3? i dwuchlorku siarki, SC1 2 . 
Większość typowych chlorków tego rodzaju opisano w rozdziałach traktujących o innych 
pierwiastkach, lecz pominięto dwa ważne rodzaje chlorków. Omówiono je poniżej. 

Chlorowodór, HC1, otrzymuje się w skali przemysłowej w wyniku syntezy wodoru 
i chloru. Bardzo czysty gazowy chlorowodór otrzymuje się przez działanie wody na cztero¬ 
chlorek krzemu. Chlorowodór jest wyjątkowo odporny na działanie podwyższonej tem¬ 
peratury. Nernst obliczył stopień dysocjacji chlorowodoru w wysokich temperaturach 

Temperatura, °K 500 1000 2000 3000 

Stopień dysocjacji, % 1,92- 10~ 8 0,00134 0,41 1,30 

Moment dipolowy gazowego chlorowodoru wynosi 1,03 D, a w roztworze benzenowym 
lub czterochlorku węgla — 1,32 D. Chlorek cynowy rozpuszcza się w ciekłym chloro¬ 
wodorze dając nie przewodzący elektryczności roztwór, natomiast większość chlorków 
metali jest nierozpuszczalna w ciekłym chlorowodorze. Chlorowodór rozpuszcza się 
zarówno w wodzie, jak i w rozpuszczalnikach organicznych. Poniżej podano jego roz- 


puszczalność w niektórych rozpuszczalnikach. 


Rozpuszczalnik 

Temperatura, °C 

Rozpuszczalność, g/l 

Heksan 

25 

6,20 

Benzen 

25 

13,7 

o-Nitrotoluen 

25 

18,0 

Chloroform 

0 

10,0 

Eter 

20 

220 

Woda 

20 

770 


Roztwory chlorowodoru w czterech pierwszych rozpuszczalnikach spełniają prawo 
Henry’ego, co sugeruje, że chlorowodór w nich ma charakter kowalentny i nie ulega sol- 
watacji. W roztworze eterowym tworzy się niewątpliwie jon oksoniowy 

c 2 H 5 

c 2 h 5 
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W rozcieńczonym roztworze wodnym chlorowodór występuje całkowicie w postaci jonów 
uwodnionych. Widma ciekłego chlorowodoru i jego roztworów w rozpuszczalnikach nie 
powodujących rozpadu na jony mają pasmo absorpcyjne w podczerwieni, w odróżnieniu 
od rozcieńczonego roztworu wodnego, który nie daje widma tego typu. Z drugiej strony 
w stężonym roztworze wodnym i w rozpuszczalnikach powodujących dysocjację w więk¬ 
szym stopniu (np. alkohol metylowy) zachodzi cofnięcie dysocjacji, które przebiega łatwiej 
niż w przypadku kwasu o nie ulegającym deformacji anionie, jak np. kwas nadchlorowy. 

Chemiczne własności chlorowodoru są tak dobrze znane, że nie ma potrzeby szczegóło¬ 
wego ich omawiania. Chlorowodór jest niepalnym gazem, który podczas ogrzewania 
reaguje z wieloma metalami wydzielając wodór i tworząc chlorek metalu w najniższym 
stanie walencyjnym. Pięciotlenek fosforu absorbuje go w wyniku reakcji zachodzącej 
w myśl równania 

P 4 O 10 + 3HC1 = POCl 3 + 3 HPO 3 

Ciekły chlorowodór ma charakter kowalentny. Nie przewodzi on elektryczności i nie 
działa-na większość metali, z wyjątkiem glinu, który się w nim rozpuszcza. Woda chciwie 
absorbuje chlorowodór, który w roztworze wodnym jest mocnym kwasem jednozasado- 
wym. W wodnym roztworze stanowi także czynnik redukujący i utlenia się do wolnego 
chloru pod wpływem działania bardzo silnych utleniaczy, jak np. nadmanganianu pota¬ 
sowego. • 

Tlenki chloru 

W tabl. 23.4 wymieniono tlenki chloru i podano niektóre ich własności. Stany walen¬ 
cyjne atomu chloru w tlenkach chloru nie zostały dotychczas dokładnie określone. W czą¬ 
steczce tlenku chloru CIOCI, każdy atom chloru jest prawdopodobnie zhyBrydyzowany 
tetraedrycznie i ma trzy orbitale hybrydowe obsadzone wolnymi parami elektronowymi. 
Należy sądzić, że atomy chloru w dwutlenku i w trójtlenku chloru są także zhybrydyzowane 
tetraedrycznie i że wiązania nd nakładają się na dwa wiązania a w dwutlenku i na trzy 
wiązania a w trójtlenku chloru. Przy założeniu takiej struktury, atom chloru w każdym 
z tych tlenków powinien mieć jeden orbital hybrydowy obsadzony niesparowanym elek¬ 
tronem. Na podstawie tych założeń struktury orbitalowe cząsteczek tlenków chloru można 


przedstawić następująco: 
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Tworzeniem tlenków mających struktury cząsteczkowe zawierające niesparowane 
elektrony chlor przypomina azot. Przypomina on także azot (str. 740) tym, że tworzy 
co najmniej jedną grupę atomową, C10 2? w której ta sama liczba jąder chloru i tlenu może 
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wchodzić w trwałe połączenia o zmienionej liczbie elektronów. C10 2 występuje jako obo¬ 
jętny dwutlenek chloru, jako kation CIO^ oraz jako anion CIO". 

Tlenek chloru (bezwodnik podcMorawy), C1 2 0, otrzymuje się w wyniku przepuszczania 
chloru nad oziębionym, świeżo strąconym tlenkiem rtęci(II) 

2C1 2 + 2HgO = HgO,HgCl 2 + Cl a O 

lub przez destylację dość stężonego roztworu kwasu podchlorawego pod zmniejszonym 
ciśnieniem. Podczas ogrzewania tlenek chloru wybucha łatwo, lecz niezbyt gwałtownie. 
Można go destylować, o ile nieobecne są substancje organiczne. Tlenek chloru działa 
drażniąco na oczy i błony śluzowe. Jest on silnym środkiem uleniającym; pod wpływem 
jego działania większość metali ulega przemianie do mieszaniny tlenków i chlorków. 
Tlenek chloru bardzo dobrze rozpuszcza się w czterochlorku węgla i w wodzie. W tym 
drugim przypadku powstaje kwas podchlorawy, którego jest on bezwodnikiem. Tlenek 
chloru reaguje powoli z rtęcią. Skład gazowego tlenku chloru stwierdzić można podczas 
jego wybuchu przy ogrzewaniu; zachodzi wówczas reakcja 

2Cl a O = 2C1 2 + O a 

a chlor absorbuje się w roztworze wodorotlenku potasowego. 

Dwutlenek chloru, C10 2 , otrzymuje się przez działanie, chloru na chloran srebrowy 
w myśl równania 

2AgCl0 3 + Cl 2 = 2AgCl + 2C10 2 + O a 

lub przez redukcję chloranu potasowego, albo przez reakcję dysproporcjonowania chloranu 
podczas działania kwasem siarkowym 

3KC10 3 + 3H 2 S0 4 - HC10 4 + 3KHSO, + H 2 0 + 2C10 2 

albo też w wyniku działania kwasu szczawiowego na chloran potasowy 
2KC10 3 + 2Ć 2 H 2 0 4 = K 2 C 2 0 4 + 2H 2 0 + 2CO, + 2C10 2 
Dwutlenek chloru gwałtownie wybucha pod wpływem nawet najsłabszego bodźca. 
Jednakże w roztworze czterochlorku węgla, w ciemności i w nieobecności nawet śladowych 
ilości tlenku chloru, można go przechowywać przez czas dłuższy. Dwutlenek chloru jest 
bardzo dobrze rozpuszczalny w wodzie. Hydrat C10 2 ,6H 2 0 jest krystalicznym ciałem 
stałym o żółtym zabarwieniu, trwałym aż do temp. 18°C. W ciemności wodny roztwór 
jest trwały, a gazowy dwutlenek chloru można wydzielić z roztworu wodnego podczas 
wrzenia. Czysty dwutlenek chloru lub w roztworze wodnym ulega rozkładowi pod wpły¬ 
wem działania światła tworząc mieszaninę chloru, tlenu, trójtlenku i siedmiotlenku chloru. 

Dwutlenek chloru rozpuszcza się w roztworze wodorotlenku potasowego zgodnie 
z równaniem 

2C10 2 + 2KOH = KCIO, + KC10 3 + H a O 

Z nadtlenkiem wodoru daje on kwas chlorowy, z roztworem nadmanganianu potasowego — 
chloran potasowy strącając jednocześnie dwutlenek manganu. 

Dwutlenek chloru ma własności paramagnetyczne. Gęstość jego pary wskazuje na 
występowanie w postaci cząsteczek monomerycznych i nie stwierdzono asocjacji w stanie 
ciekłym ani w roztworze wodnym, ani też w roztworze w czterochlorku węgla. 

Trójtlenek chloru, C10 3 , otrzymuje się w wyniku działania ozonu na dwutlenek chloru. 
Podczas chłodzenia lodem zmieszanych gazów tworzą się brązowe krople roztworu dwu¬ 
tlenku chloru w trójtlenku chloru. Dwutlenek chloru usuwa się z mieszaniny przez desty¬ 
lację pod zmniejszonym ciśnieniem. 
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Trójtlenek chloru ulega rozkładowi nawet w temp. 0°C tworząc mieszaninę innych 
tlenków chloru, a w końcu chlor i tlen. Zmieszany z parą wodną i oziębiony daje mie¬ 
szaninę kwasu chlorowego i nadchlorowego 

2C10 3 + H a O - HC10 3 + HC10 4 

lecz przy dodawaniu ciekłej wody następuje wybuch. 

Jeśli gazowy trójtlenek chloru ulega rozkładowi pod wpływem ogrzewania, wówczas 
objętość produktów gazowych podwaja się 

2C10 3 - Cl a + 30 2 

co wskazuje, że w stanie gazowym znajdują się monomeryczne cząsteczki trójtlenku. 

Ciekły trójtlenek chloru jest diamagnetyczny, a więc jego cząsteczki są dimerami. 
Ciężar cząsteczkowy trójtlenku rozpuszczonego w czterochlorku jest o 10% mniejszy od 
ciężaru cząsteczkowego jego postaci dimerycznej — sześciotlenku chloru, C1 2 0 6 . 

Struktury cząsteczkowe i dimeryzacja dwutlenku azotu i trójtlenku chloru wykazują 
pewne podobieństwa, które ilustrują poniższe równania: * 
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Należy zwrócić uwagę, że w cząsteczce C1 2 0 6 nie może zachodzić rezonans. 

Siedmiotlenek chloru, C1 2 0 7 , otrzymuje się następującymi metodami: 

1) utrzymywanie mieszaniny pięciotlenku fosforu i bezwodnego lub bardzo stężonego 
kwasu nadchlorowego w temp. — 10°C w czasie 24 godzin; produkt destyluje się w próżni, 

2) ogrzewanie nadchloranu potasowego z kwasem chlorosulfonowym, H0C1S0 2 , 
pod zmniejszonym ciśnieniem; osiąga się dobrą wydajność, lecz siedmiotlenek chloru 
zanieczyszczony jest zwiążkami siarki. 

Na skutek uderzenia lub zetknięcia się z ogniem siedmiotlenek chloru wybucha. W nor¬ 
malnej temperaturze nie działa on na siarkę, fosfor, drewno lub papier, lecz wybucha 
w zetknięciu z jodem. W reakcji z wodą tworzy on kwas nadchlorowy, którego jest bez¬ 
wodnikiem. Badania widma Ramana wskazują, że cząsteczka siedmiotlenku chloru składa 
się z dwóch grup C10 3 połączonych poprzez atom tlenu. 

Tlenowe kwasy chloru 

Znane są sole czterech kwasów tlenowych chloru, lecz kwas nadchlorowy jest. jedynym 
z nich, który udało się wydzielić w stanie wolnym. Pozostałe trzy kwasy — podchlorawy, 
chlorawy i chlorowy występują jedynie w roztworze. Atomy chloru w anionach wszystkich 
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tych kwasów prawdopodobnie są zhybrydyzowane tetraedrycznie. Anionom tym przy¬ 
pisuje się następujące wzory: 


[5-d:]- 
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Stwierdzono doświadczalnie, że anion chloranowy ma strukturę piramidy, a jon nadchlo¬ 
ranowy — budowę tetraedryczną. Wszystkie tlenowe kwasy chloru i ich aniony są środkami 
utleniającymi. 

Kwas podcMorawy, HCIO, znany jest tylko w roztworze. Powstaje on w wyniku działania 
chloru na wodę 

Cl 2 -f H a O ^ H+ + Cl- + HCIO 

Równowagę tej reakcji korzystnie zmienia dodanie tlenku rtęci(II), który usuwa 
z roztworu zarówno jony H + , jak i jony Cl~ w myśl równania 

. HgO + 2H + + 2C1~ = HgCl 2 (kowalentny) + H 2 0 

Chlorek rtęci(II) wytrąca się w postaci zasadowego chlorku HgO,HgCl 2 , który razem 
z nadmiarem tlenku rtęci(II) odsącza się, a przesącz poddaje destylacji. 

Wodny roztwór kwasu podchlorawego ma jasnożółte zabarwienie. Jeśli 25%-owy 
wodny roztwór kwasu poddać destylacji pod zmniejszonym ciśnieniem, wówczas wydziela 
się czysty tlenek chloru 

2HC10 - C1 2 0 + H a O 

jeśli zaś destyluje się bardziej rozcieńczony roztwór, to destylat stanowi wodny roztwór 
kwasu. Lotność kwasu podchlorawego z rozcieńczonego roztworu może być spowodowana 
wydzielaniem się tlenku chloru, który podczas oziębiania łączy się z wodą, lub też może 
wynikać z lotności niezdysocjowanego kwasu z parą wodną. Wydzielanie tlenku chloru 
jest nieznaczne, ponieważ stała równowagi 

10 . 0 ] 


K = 


1 


[HCIO] 2 

dla 5%-owego roztworu kwasu podchlorawego wynosi tylko 9,6 • 10 -4 . 

■ Kwas podchlorąwy jest bardzo słabym kwasem; stała dysocjacji w temp. 25°C wynosi 
3,2 ■ 10 -8 . Sole jego w roztworze hydrolizują i ulegają rozkładowi pod wpływem działania 
dwutlenku węgla. Wodny roztwór kwasu rozpuszcza magnez z wydzieleniem wodoru, 
metale mniej elektrododatnie takie jak żelazo i glin wydzielają mieszaninę wodoru i chloru, 
a kobalt, nikiel i mieĄź — mieszaninę chloru i tlenu. 

Kwas podchlorąwy utlenia P, As, Sb, S, Se i ich wodorki oraz wydziela chlor z kwasu 
solnego. Reaguje on z nadtlenkiem wodoru tworząc kwas chlorowy, wodę i tlen. Kwas 
podchlorąwy powoduje wydzielenie jodu z jodku potasowego, przemianę soli chromu 
w chromiany, soli manganu w uwodniony dwutlenek manganu i soli ołowiu w dwutlenek 
ołowiu. 

Jon podchlorynowy trudniej redukuje się niż kwas macierzysty, lecz powoli rozkłada 
się zgodnie z równaniem 

2C10- = 2C1“ + 0 2 

Wydzielanie tlenu przyśpiesza obecność katalizatorów i powierzchnie chropowate; materia¬ 
łami używanymi w tym celu są: szkło, czerń platynowa oraz tlenki kobaltu i niklu. 




Nieco zakwaszony roztwór podchlorynu wydziela kwas podchlorawy, który w nastę¬ 
pujący sposób działa na jon podchlorynowy: 

2HC10 + CIO" = ClOr + 2H+ + 2C1~ 

Dlatego też roztwór podchlorynu sodowego często stabilizuje się dodatkiem małej 
ilości wodorotlenku sodowego. 

Wodny roztwór kwasu podchlorawego możną odróżnić od wody chlorowej przez 
wytrząsanie go z metaliczną rtęcią; kwas podchlorawy daje jasnobrązowy .osad zasadowego 
chlorku rtęci(II), Hg(OH)Cl„ a chlor biały osad chlorku rtęci(I). 

Stwierdzono doświadczalnie, że kwas podchlorawy w roztworze wodnym nie jest 
zasocjowany. Widmo absorpcyjne wodnego roztworu kwasu podchlorawego jest podobne 
do widma absorpcyjnego roztworu podchlorynu etylu w ligroinie, lecz różni się od widma 
wodnego roztworu podchlorynu sodowego. 

Wydzielono jedynie podchloryny następujących metali: Na, K, Ca, Sr i Ba. 

Podchloryn sodowy tworzy dwa hydraty: NaC10,7H 2 0 (tt. 19°C) i NaC10,5H 2 0 
(tt. 45°C). 

Podchloryn etylu, C 2 H 5 OCI, jest bardzo nietrwały. Wybucha on w zetknięciu % płomie¬ 
niem lub pod wpływem intensywnego naświetlenia. Podchloryn etylu otrzymuje się w wyni¬ 
ku działania chloru na oziębiony roztwór alkoholu etylowego w 10%-owym wodnym 
roztworze wodorotlenku sodowego. Ulega on rozkładowi do aldehydu octowego w myśl 
następującego równania: 

C 2 H 5 OCl — CH 3 CHO + HC1 

Kwas chlorawy, HC10 2 , znany jest jedynie w roztworze. Wodny roztwór kwasu otrzy¬ 
muje się w wyniku działania kwasu siarkowego na chloryn barowy 

Ba(C10 2 ) 2 + H 2 S0 4 = 2HC10 2 + BaSO, 

Nierozpuszczalny siarczan barowy usuwa się przez filtrację. Chloryn barowy otrzymuje 
się przez ogrzewanie roztworu dwutlenku chloru (str. 1048) z nadtlenkiem wodoru w obec¬ 
ności nadtlenku barowego 

2C10 2 + H 2 0 2 = 2HC10 2 +• 0 2 
BaO a + 2HC10 2 = Ba(C10 2 ) 2 + H 2 0 2 

Świeżo przygotowany wodny roztwór kwasu chlorawego jest bezbarwny, lecz szybko 
rozkłada się tworząc dwutlenek chloru, który zabarwia roztwór na żółto. Kwas chlorawy 
jest kwasem bardzo słabym, lecz otrzymano wiele jego soli, np. chloryny metali alkalicz¬ 
nych, metali ziem alkalicznych, amin i takich metali, jak: Cu 2+ , Ag, Zn, Cd, Hg, Pb, Co 
i Ni. 

Chloryny tworzą żółto zabarwione kryształy; z wyjątkiem AgC10 2 oraz Pb(C10 2 ) 2 , 
są one bardzo dobrze rozpuszczalne w wodzie i w alkoholu. Rozpuszczalność.chlorynu 
srebrowego w wodzie w temp. 0°C wynosi 0,17 g w 100 g wody, a chlorynu ołowiawego 
0,035 g w 100 g wody. Podczas ogrzewania chloryny metali ulegają reakcji dysproporcjo- 
nowania 

3NaC10 2 = NaCl + 2NaC10 3 

Chloryn sodowy reaguje w roztworze z chlorem wydzielając dwutlenek chloru i tworząc 
chlorek sodowy. 

Kwas chlorawy i jego sole są środkami utleniającymi, które wydzielają jod z jodku 
potasowego w myśl równania 

NaClO, + 4KJ + 2H a O = NaCl + 4KOH + 2J 2 



Jon chlorynowy, C10 2 , nie ma budowy liniowej; kąt OCIO wynosi 110°, a odległość 

O— Cl — 1,6 A. 

Kwas chlorowy, HCI0 3 , znany jest tylko w roztworze. Wodny roztwór tego kwasu 
otrzymuje się w wyniku działania kwasu siarkowego na chloran barowy (patrz poniżej), 
a następnie przez odsączenie i odparowanie. Rozcieńczony roztwór wodny można ogrze¬ 
wać’aż do temperatury wrzenia i zatężać bez rozkładu kwasu aż osiągnie on skład 
HC10 3 ,7H 2 0. Podczas przechowywania rozcieńczonego roztworu lub przy zatężaniu 
go do zbyt wysokich stężeń kwas ulega rozkładowi wg równania 

3HC10 3 = HC10 4 + 20 2 + Cl 2 + H a O 

Stężony roztwór wodny kwasu chlorowego jest mocnym środkiem utleniającym. 
Działa on na substancje organiczne oraz rozpuszcza niektóre metale tworząc chlorki 
metali. 

Chlorany. Chloran sodowy otrzymuje się w wyniku elektrolizy roztworu chlorku 
sodowego w elektrolizerze pozwalającym na mieszanie się wydzielonego na anodzie chloru 
z jonami OH~ tworzącymi się na katodzie. Zachodzi wówczas reakcja 

Cl 2 + OH" = HOC1 + Cl" 

i na anodzie jon podchlorynowy utlenia się do jonu chloranowego w myśl równania 
500“ + 8H 2 0 - 16e = 300; + 2C1~ + 20 2 + 16H+ 

.W wyniku zobojętnienia jonów wodorotlenkowych, na anodzie wydzielają się także pewne 
ilości tlenu 

40H" -4e = 2H 2 0 + 0 2 

Elektrolizowany roztwór zagęszcza się w celu oddzielenia nieprzereagowanego chlorku 
sodowego, który następnie odsącza się. Z przesączu krystaliżuje chloran potasowy. 

Chlorany metali są łatwo rozpuszczalne. Ba(C10 3 ) 2 otrzymuje się przez odparowanie 
mieszanego roztworu chloranu sodowego i chlorku barowego. Pierwszy krystalizuje mniej 
rozpuszczalny chlorek sodowy, a po odfiltrowaniu z przesączu wykrystalizowuje hydrat 
Ba(C10 3 ) 2 ,H 2 0. 

W wyniku dodawania chlorku potasowego do roztworu chloranu sodowego otrzymuje 
się chloran potasowy, który jako bardzo słabo rozpuszczalny wykrystalizowuje z roztworu. 

Podczas wygrzewania chloranu potasowego w temperaturze nieco wyższej od jego 
temperatury topnienia (370°C), ulega on przemianie w chlorek i nadchloran potasowy 
w myśl równania 

4KC10 3 = KC1 + 3KC10 4 

W obecności dwutlenku manganu rozkład przebiega odmiennie 

2KC10 3 = 2KC1 + 30 2 

i zachodzi on poniżej temperatury topnienia chloranu potasowego. Chloran potasowy 
tworzy mieszaniny wybuchowe z siarką, fosforem i węglem drzewnym. W wyniku reakcji 
ze stężonym kwasem solnym daje on mieszaninę chloru i dwutlenku chloru 
8KC10 3 + 24HC1 = 8KC1 + 9C1 2 + 6C10 2 + 12H a O 

a ze stężonym kwasem siarkowym — mieszaninę kwasu nadchlorowego i dwutlenku chloru 
(str. 1048). 

Analiza rentgenograficzna krystalicznego chloranu potasowego wykazała, że <£OC10 
wynosi 106°, a odległość O—Cl — 1,48 A. 
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Kwas nadchlorowy, HC10 4 , jest bezbarwną, ruchliwą cieczą o tt. — 112°C i tw. 19°C 
pod ciśnieniem 11 mm Hg. Otrzymuje się go przez działanie stężonego (90—92%) kwasu 
siarkowego na nadchloran potasowy i oddestylowanie go pod zmniejszonym ciśnieniem 
(10—20 mm Hg). Podczas ogrzewania pod ciśnieniem atmosferycznym kwas rozkłada się, 
często wybuchowo, tworząc parę wodną, tlen i tlenki chloru. Bezwodny HĆ10 4 utlenia 
substancje organiczne, niejednokrotnie bardzo gwałtownie. Widmo rąmanowskie bez¬ 
wodnego kwasu nadchlorowego sugeruje, że cztery atomy tlenu w cząsteczce ułożone są 
tetraedrycznie dokoła atomu chloru. Niektóre linie widmowe są identyczne z liniami 
siedmiotlenku chloru. Widmo bezwodnego kwasu nadchlorowego różni się od widma 
jonu C10 4 , co wskazuje, że nie istnieje dimer [H 2 C10 4 ] [C10 4 ]. Jednak w zetknięciu z innymi 
kwasami kwas nadchlorowy działa jako donor elektronów. Z kwasem fluorowodorowym 
łączy się dając rzadko spotykany kation [H 2 F+]. 

Bezwodny kwas nadchlorowy jest higroskopijny. Rozpuszcza się on w wodzie tworząc 

hydraty o zawartości 1,2, 2y, 3, 3~ cząsteczek wody krystalizacyjnej; rozpuszczaniu towa¬ 
rzyszy syczenie. Wodny roztwór kwasu można także otrzymać przez odparowanie roztworu 
nadchloranu amonowego w roztworze stężonego kwasu solnego i azotowego. Monohydrat, 
HC10 4 ,H 2 0, należy uważać za [H 3 0 + ][C10 4 ]. Jest on krystaliczny i ma tę samą sieć prze¬ 
strzenną co nadchloran amonowy. Topi się w temp. 50°C dając ciecz o lepkości dziesięcio¬ 
krotnie wyższej od lepkości kwasu bezwodnego. Można go ogrzewać bez rozkładu niemal 
do temperatury wrzenia, która wynosi 11Q°C. Wodne roztwory kwasu zawierają jony 
[H 3 0 + ] i [C10 4 ]. Kwas nadchlorowy jest najmocniejszym ze wszystkich kwasów. Jon 
nadchloranowy stanowi środek utleniający jedynie w stosunku do bardzo silnych środków 
redukujących takich, jak chlorek tytanawy, chlorek chromawy, wodorosiarczyn sodowy 
i alkaliczny wodorotlenek żelazawy. Jest on odporny na działanie S0 2 , H a S, HC1, HJ 
i HN0 2 . Metaliczne żelazo i cynk rozpuszczają się w rozcieńczonych wodnych roztworach 
kwasu nadchlorowego z wydzieleniem wodoru, jednak jeśli roztwór jest stężony, wówczas 
ilość wydzielonego wodoru jest mniejsza od ilości stechiometrycznej. Jon nadchlorowy 
ma trudno deformującą się budowę tetraedryczną. 

Nadchlorany metali alkalicznych i metali ziem alkalicznych wykazują odporność 
na działanie podwyższonej temperatury. Nadchloran litowy można ogrzewać bez rozkładu 
do temp. 300°C; nadchloran potasowy do temp. 400°C. Nadchloran amonowy ogrzany 
do temp. 200°C spala się żółtym płomieniem; zachodzi wówczas reakcja 

2 NH 4 C10 4 = N 2 + ci 2 + 20 2 + 4H a O 

Bezwodne nadchlorany metali alkalicznych i niektórych amin charakteryzują się występo¬ 
waniem dwóch postaci krystalicznych. Poniżej podanych temperatur kryształy są rombowe, 
a powyżej nich sieci krystaliczne są bardziej symetryczne: Na 308°C, K 300°C, Rb 279°C, 
Cs 219°C i NH 4 240°C. Nadchlorany metali alkalicznych oraz metali ziem alkalicznych 
można podzielić na dwa typy: na takie, które uwadniają się i są bardzo dobrze rozpuszczal¬ 
ne oraz na takie, które są bezwodne i trudno rozpuszczalne: 

bardzo dobrze rozpuszczalne trudno rozpuszczalne 

są nadchlorany są nadchlorany 

Li, Na, Mg, Sr, Ba K, Rb, Cs, amin 

Rozpuszczalność powyższych nadchloranów metali w alkoholu metylowym i w alkoholu 
etylowym jest bardzo podobna. Nadchloran srebrowy jest dobrze rozpuszczalny w wodzie, 
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a także w glicerynie, kwasie octowym, nitrometanie, nitrobenzenie, chlorobenzenie oraz f 
w rozpuszczalnikach wymienionych w tabl. 23.9. Wykrystalizowany z wymienionych | 
roztworów nadchloran srebrowy zawiera krystalizacyjne cząsteczki rozpuszczalnika. I 
Pomiary momentu dipolowego nadchloranu srebrowego wskazują, że związek ten wystę- f 
puje w postaci jonów w bardzo rozcieńczonym roztworze benzenowym, natomiast w miarę fj 
wzrostu stężenia zachodzi polimeryzacja. Roztwór nadchloranu srebrowego w roztworze I 
nitrometanu ma duże przewodnictwo elektryczne. J 

Tablica 23.9 | 

Rozpuszczalność nadchloranu srebrowego w ńiektórych rozpuszczalnikach w temp. 25 °C 1 


Rozpuszczalnik 

Woda 

Anilina 

Pirydyna 

Benzen 

Toluen 

Rozpuszczalność 
AgC10 4 , mole na 
100 moli rozpusz¬ 
czalnika 

, #8,2 

2,42 

0 

0 

2,03 

V 

44,8 / 

Faza stała będąca . 
w równowadze 
z roztworem 

AgC10 4 ,H 2 0 

AgC10 4 ,6C 6 H 5 NH 2 

AgC10 4 ,4py 

AgC10 4 ,C 6 H 6 

AgC10 4 ,C 7 H« 


Otrzymano również estry metylowe, etylowe i propylowe kwasu nadchlorowego, • 
lecz są one bardzo wybuchowe. Meyer i Spormann (1936) stwierdzili, „że wybuchy estrów { 
kwasu nadchlorowego są głośniejsze i bardziej niszczące niż wybuchy jakiegokolwiek 
innego związku”. 'M 

■ ' ; . ■ i 

Klasa 5. Związki zawierające atom chloru w stanie || 

walencyjnym bipiramidy trygonalnej Ą 

Anion Cl—Cl—Cl~ jest tego samego rodzaju co anion dwuhalogenku jodu (str. 1064). 
Anion trójhalogenkowy, w którym atom chloru zajmuje położenie centralne, jest mniej 1 
trwały niż anion, w którego środku znajduje się atom jodu. Jedynymi solami, któ¬ 
rych istnienie podaje literatura, są sole zawierające duże, kationy, np. [(CH 3 ) 2 SH + ][C1i] 
i [(CH 3 ) 4 N + ] [CI7]. 

BROM 

BROM WOLNY I 

W tabl. 23.2 podano niektóre własności fizyczne bromu. Stanowi on ciemnoczerwoną | 
ciecz, która łatwo ulatnia się w postaci dławiącej i trującej pary o barwie brązowej. Brom 
jest pierwiastkiem aktywnym chemicznie; samorzutnie reaguje on z P, As i Sb, a przy 
słabym ogrzewaniu z wieloma innymi pierwiastkami. W atmosferze bromu metale alka¬ 
liczne spalają się lub wybuchają. (Wydaje się, że lity sód jest odporny na działanie bromu). 
Brom atakuje złoto, lecz nie działa na platynę. Srebro jest odporne na działanie bromu, 

. * 'M 

ponieważ szybko pokrywa się ochronną warstewką bromku srebrowego. Brom łączy | 
się także z wodorem (str. 1056). Jest on silnym środkiem utleniającym. Rozpuszcza się j 
w wodzie, lecz roztwór zawiera małe ilości kwasu podbromawego i kwasu bromowodo- | 
rowego. Brom łatwo rozpuszcza się w alkoholu, chloroformie, eterze i dwusiarczku węgla. J 





Oporność elektryczna ciekłego bromu jest znacznie większa od oporności najczystszej 
wody. Odległość Br—Br w cząsteczce Br 2 obliczona na podstawie badań widmowych 

i pomiarów dyfrakcji elektronów wynosi 2,27 A i jest taka sama jak odległość Br_Br 

w bromie krystalicznym. 


ZWIĄZKI BROMU 

Konfiguracje elektronowe powłok walencyjnych atomów bromu i chloru są podobne, 
z tym że dla atomu bromu główna liczba kwantowa n wynosi 4. Brom przypomina chlor 
brakiem zdolności tworzenia wiązań np i możliwością wzbudzenia powodującego przejście 
elektronów p do orbitalów d, co umożliwia tworzenie wiązań nd. Atom bromu nie przyj¬ 
muje trygonalnego ani dygonalnego stanu walencyjnego. Jego liczba koordynacyjna wzrasta 
czasem powyżej czterech, jak np. w dobrze poznanym BrF 5 (str. 1030). Powinowactwo 
chemiczne bromu w.stosunku do tlenu jest mniejsze niż chloru lub jodu; nie istnieje kwas 
tlenowy bromu odpowiadający HC10 4 . 

Klasa 1. Związki bromu o charakterze jonowym 

Jednóatomowy jon bromkowy, Br - -, jest trwały. Bromki metali alkalicznych (z wyjąt¬ 
kiem bromku cezowego), bromek srebrowy oraz bromek amonowy powyżej temp. 137,8°C 
krystalizują przybierając strukturę typu chlorku sodowego. Bromek cezo wy, bromek talawy 
oraz bromek amonowy w temp. poniżej 137,8°C mają strukturę typu chlorku cezowego. 
W niskich temperaturach bromek amonowy ma tetragonalną postać krystaliczną. Bromek 
wapniowy krystalizuje w nieco zdeformowanej, sieci typu rutylu, natomiast bromki stron¬ 
tu 1 ), baru i ołowiu w stanie krystalicznym przybierają struktury typu chlorku ołowiu 
(str. 720. Bromki metali dwuwartościowych: Mg, Cd, Fe, Co, Ni mają warstwowe struk¬ 
tury krystaliczne typu jodku kadmu (patrz str. 1045). Bromek chromowy krystalizuje w po¬ 
dobnej sieci krystalicznej jak trójchlorek chromu. Bromek miedzi(I) ma strukturę typu 
blendy cynkowej, natomiast bromek miedzi(II) jest izomorficzny z chlorkiem miedzi(II) 
i ma strukturę łańcuchową, w której atomy leżą na wspólnych płaszczyznach. Bromek 
rtęci(II) ma zniekształconą sieć krystaliczną typu CdJ 2 ; jon rtęci(II) jest otoczony sześcioma 
jonami bromkowymi, z których dwa leżą bliżej od pozostałych czterech; struktura ta 
jest formą przejściową pomiędzy strukturą odrębnych cząsteczek, a ciągłą, jednolitą siecią 
krystaliczną. Kryształ bromku glinowego składa się z gęsto upakowanych warstw jonów 
bromkowych z jonami glinu w przyległych lukach tetraedrycznych. Trójbromki arsenu 
i antymonu mają cząsteczki o budowie piramidy, podobnie jak cząsteczki trójchlorków. 
AgBr, TIBr, Hg 2 Br 2 , HgBr 2 , PbBr 2 , CuBr i AuBr są nierozpuszczalne lub trudno rozpusz¬ 
czalne w wodzie. 

Jon bromkowy reaguje z wodą w podobny sposób jak jon chlorkowy. Ponieważ kwas 
bromowodorowy jest słabszym kwasem niż kwas chlorowodorowy, bromki metali ulegają 
łatwiej hydrolizie niż odpowiadające im chlorki. 


1 ) Strukturę bromku strontu można uważać na zniekształconą odmianę struktury chlorku ołowiu. 
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Klasa 4. Związki zawierające tetraedrycznie 
zhybrydyzowany atom bromu 

Bromowodór, HBr, otrzymuje się następującymi metodami: 

1) dodawanie bromu do mieszaniny wody i czerwonego fosforu; wymagana jest tu 
obecność piasku, który ma na celu zmniejszenie szybkości reakcji, 

2) synteza z bromu i wodoru w temp. 200°C w obecności platynowanego azbestu lub 
węgla aktywnego, 

3) działanie bromu na benzen w obecności sproszkowanego glinu. 

Bromowodór można najlepiej osuszyć za pomocą bromku wapniowego. 

Bromowodór jest odporny termicznie; zależność stopnia dysocjacji bromowodoru 

od temperatury podano poniżej. 

Temperatura, °K 1300 1381. 1595 

Stopień dysocjacji, % 0,5 0,73 1,08 

Powyższe dane wskazują, że w tej samej temperaturze bromowodór dysocjuje w nieco 
większym stopniu niż chlorowodór. Moment dipolowy bromowodoru gazowego wynosi 
0,78 D, a w roztworze w czterochlorku węgla lub benzenie 1,00 D. Bromowodór roz¬ 
puszcza się zarówno w wodzie, jak i w rozpuszczalnikach organicznych. Poniżej podano 
jego rozpuszczalność w niektórych rozpuszczalnikach. 


Rozpuszczalnik 

Temperatura, °C 

Rozpuszczalność, g/l. 

Benzen 


mała 

Czterochlorek węgla 

15 . 

8 

Alkohol etylowy 


58 

Woda 

' 25 

1930 


Własności chemiczne bromowodoru i chlorowodoru są podobne. Podczas dodawania 
chloru do roztworu bromowodoru lub bromku metalu następuje wydzielenie bromu. 
Bromowodór zmieszany z fluorem zapala się; środki utleniające dość łatwo utleniają 
kwas bromowodorowy do wolnego bromu. 

Tlenek bromu (bezwodnik podbromawy), Br 2 0, stanowi brązową ciecz, otrzymywaną 
następującymi metodami: 

1) przepuszczanie par bromu nad ciepłym (temp. 50—100°C), suchym świeżo strąco¬ 
nym tlenkiem rtęci(II); gazowy produkt zawiera tylko 4% tlenku bromu, 

2) wytrząsanie roztworu bromu w czterochlorku węgla z tlenkiem rtęci(II), 

•3) słabe ogrzewanie dwutlenku bromu w próżni. 

Już w temperaturze nieco wyższej od temperatury topnienia Br a O ulega rozkładowi 
z wydzieleniem tlenu. Rozpuszcza się on w czterochlorku węgla tworząc zielono zabarwiony 
roztwór, trwały poniżej temperatury 0°C. W roztworze tym tlenek bromu jest monome- 
ryczny. Stanowi on środek utleniający; powoduje utlenienie jodu od pięciotlenku jodu. 

Struktura tlenku bromku nie została dotychczas poznana, lecz należy przypuszczać, 
że odpowiada ona strukturze tlenku chloru. 

Dwutlenek bromu, (Br0 2 )„, żółte ciało stałe^ otrzymuje się przez wywołanie wyładowań 
elektrycznych w mieszaninie bromu i tlenu w temperaturze ciekłego powietrza. Wytworzony 
ozon oraz nadmiar bromu usunąć można przez zmniejszenie ciśnienia i słabe ogrzanie 
do temp. —30°C; brom jest bardziej lotny niż dwutlenek bromu. 
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Dwutlenek bromu jest trwały poniżej temp. — 40°C, a w temp. 0°C gwałtownie rozkłada 
się tworząc brom i tlen. Reaguje on z ciepłym roztworem wodorotlenku sodowego dając 
podbromin i bromek sodowy, jak również bromin i bromian sodowy. Dwutlenek bromu 
ogrzewany pod zmniejszonym ciśnieniem tworzy tlenek bromu i bezbarwne ciało stałe 
o przypuszczalnym składzie Br 2 Q 7 . 

Wydzielone podczas rozkładu dwutlenku bromu w temp. 0°C objętości tlenu i bromu 
mają się do siebie jak 2:1, co odpowiada wzorowi cząsteczkowemu dwutlenku bromu — 
(Br0 2 ) H . 

(BrD 3 ) n . Związek ten stanowi nietrwałe ciało stałe. Otrzymuje się go w wyniku działania 
ozonu na brom w temp. 0°C. W reakcji tej należy użyć dużego nadmiaru ozonu. Ogrzany 
do temp. 10°C (Br0 3 ) w gwałtownie się rozkłada. Jest on trwały w temp. — 80°C, a w stanie 
czystym pozostaje trwały do temp. +10°C w obecności ozonu. Związek ten występuje 
w dwóch odmianach krystalicznych o temperaturze przejścia —35 3°C. Rozpuszcza 

się on w wodzie dając kwaśny, bezbarwny roztwór, który nie zawiera jonów bromkowych. 
Wykazano, że stosunek jonów H + do atomów bromujwynosi 1,33:1, co sugeruje prawdo¬ 
podobny wzór cząsteczki kwasu H 4 Br 3 Q 10 . Roztwór ten wydziela jod z roztworu jodku 
potasowego. 

Na podstawie pomiarów objętości tlenu i par bromu wydzielonych podczas rozkładu 
ustalono empiryczny wzór tlenku Br0 3 . Struktura jego nie jest znana. 

Kwas podbromawy, HBrO, można otrzymać jedynie w roztworze i jest on zawsze 
zanieczyszczony produktami rozkładu: bromem i kwasem bromowym. Roztwór ten 
otrzymuje się następującymi metodami: 

1) hydroliza bromu przebiegająca w myśl równania 

Br a + H a O ^ H+ + Br- + HBrO 

Tlenek rtęci(II) stosuje się do usunięcia jonów H + i Br~. Proces ten jest mniej wydajny 
od podobnego procesu służącego do otrzymania kwasu podchlorawego (por. str. 1050), 

2) destylacja mieszaniny wody bromowej i siarczanu srebrowego; destylat stanowi 
rozcieńczony roztwór kwasu podbromawego zanieczyszczony bromem, który usunąć 
można dipgą przepuszczania przez roztwór strumienia azotu. 

Kwas podbromawy w zetknięciu z chropowatymi powierzchniami ulega rozkładowi 
z wydzieleniem tlenu; jednocześnie wydziela się wolny brom (lecz nie powstaje kwas bro- 

mowodorowy) . 

5HOBr = HB 1 O 3 + 2H a O + 2Br 2 

Reakcja ta różni się od odpowiadającej jej reakcji kwasu podchlorawego (por. str. 1050), 
ponieważ reakcja 

HBrO + Br- + H+ = Br 2 + H a O 

przebiega znacznie łatwiej niż podobna reakcja wydzielania chloru. W nieco zakwaszonym 
roztworze kwas podbromawy rozkłada się tworząc kwas bromowy i wydzielając, brom! 

2HBrO -f BrO- = BrOi + 2H+ + 2Br- 
HBrO + Br~ + H+ - Br 2 + H a O 

Kwas bromowy, HBrG 3 , znany jest tylko w roztworze. Roztwór kwasu otrzymuje się 
następującymi metodami: 

67 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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1) wytrząsanie bromianu srebrowego z wodą bromową i odsączenie wytrąconego 
bromku srebrowego 

3H a O + 5AgBr0 3 + 3Br 2 = 6HBr0 3 + 5AgBr 

2) działanie rozcieńczonego kwasu siarkowego na bromian barowy, następnie usunięcie 
nadmiaru kwasu wodą barytową oraz odsączenie siarczanu barowego. 

Wodny roztwór kwasu barowego zagęścić można do stężenia 5% odparowując go na ■ 
łaźni wodnej, a do 50% — przez odparowanie w suszarce próżniowej. Wodny roztwór 
zawierający 50% HBr0 3 odpowiada wzorowi HBr0 3 ,7H 2 0. Próby dalszego stężenia ' 
roztworu powodują rozkład kwasu przebiegający w myśl równania 

4HBr0 3 = 2Br 2 + 50 2 + 2H a O 

Wodny roztwór kwasu bromowego jest silnym środkiem utleniającym. Utlenia on 
dwutlenek siarki do kwasu siarkowego, siarkowodór do wolnej siarki oraz bromowodór 
do wolnego bromu. We wszystkich tych reakcjach k\yas bromowy redukuje się do wolnego 
bromu. 

Bromiany. Bromian potasowy otrzymuje się w wyniku rozpuszczenia niewielkiego 
nadmiaru bromu w gorącym, stężonym roztworze wodorotlenku potasowego; zachodzi 
wówczas reakcja 

3Br 2 + 6KOH = KBrO a + 5KBr + 3H a O 

Bromian potasowy będąc słabiej rozpuszczalny od bromku, wydzielą się podczas oziębiania. 
Podane poniżej równania opisują dwa warianty tej reakcji 

6KOC1 + Br 2 = 2KBr0 3 + 4KC1 + Cl a 
3C1 2 + KBr + 6KOH - KBr0 3 + 6KC1 + 3H a O 

Bromiany Na,K,Tl(I),Ag, Hg(I) są bezwodne; bromiany Li, Ca,Sr,Ba, Zn i Pb zawierają 
jedną cząsteczkę wody krystalizacyjnej, a bromiany Mg i Zn sześć cząsteczek. Bromiany 
talawy, srebrowy, barowy i ołowiawy są trudno rozpuszczalne w wodzie (rozpuszczalność 
rzędu 0,5 g w 100 g wody wtemp. 20°C), a bromiany pozostałych metali wymienionych 
powyżej są dość dobrze rozpuszczalne (rozpuszczalność rzędu 50 g w 100 g wody w temp. 
20°C). Rozkładają się one pod wpływem ogrzewania; przebieg reakcji zależy od natury 
metalu. Bromiany potasowy, srebrowy i rtęci(II) dają bromek metalu i tlen; bromian 
magnezowy, cynkowy i glinowy — tlenek metalu, brom oraz tlen; bromiany ołowiawy 
i miedziowy — bromek metalu i tlen. Bromiany glinu i ołowiu są wybuchowe. 

Jon BrO^ ma taką samą strukturę jak jon chloranowy; <£OBrO wynosi 108°. 

Klasy 5 i 6. Związki, zawierające atom bromu w stanie 
walencyjnym bipiramidy trygonalnej oraz oktaedrycznym 

Zaliczone do tych klas związki bromu nie są liczne. Należą do nich BrF 3 (patrz str. 1028), 
KBrCl 2 i KBrF 4 . 

' JOD 

JOD WOLNY 

Fizyczne własności jodu podano w tabl. 23.2. Pary jodu o ciemnoniebieskim zabar¬ 
wieniu stają się fioletowe podczas mieszania pary z powietrzem. Jod trudno rozpuszcza się 
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w wodzie, a łatwo w rozpuszczalnikach organicznych. Barwy tych roztworów są różne 
i zależą od natury rozpuszczalnika. 

Roztwory o barwie fioletowej; rozpuszczalnik: parafiny, wiele alifatycznych halo- 
genopochodnych łącznie z halogenopochodnymi etylenu oraz nitrozwiązki'alifatyczne. 

Roztwory o barwie brązów ej; rozpuszczalnik: woda, alkohole. 

Roztwory o barwie czerwonej; rozpuszczalnik: stężony kwas solny, stężony kwas 
azotowy i aromatyczne związki organiczne. . 

W widmie absorpcyjnym roztworu fioletowego położenie maksimum głównego pasma 
odpowiada położeniu pasma w widmie jodu gazowego — 5400 A. Roztwór ten spełnia 
prawo Beera 1 ), a wartość współczynnika ekstynkcji jest taka .sama jak dla pary jodu. 

Roztwory brązowe nie spełniają prawa Beera. Przypuszczano, że brązowe roztwory 
zawierają jod o cząsteczkach polaryzowanych przez koordynację z działającymi jako 
donory elektronów cząsteczkami rozpuszczalnika. W wyniku badań widmowych stwier¬ 
dzono, że ustala się równowaga 

J 2 + A ^ AJ 2 


gdzie A jest cząsteczką związku aromatycznego. 

Jod łączy się bezpośrednio z wieloma pierwiastkami. W obecności wody reaguje om 
z czerwonym i żółtym fosforem dając jodowodór i kwas fosforawy. Podczas rozcierania 
rtęci z jodem otrzymuje się jodek rtęci(I) lub rtęci(II) zależnie od ilości użytych reagentów. 
Jod reaguje ze złotem dając jodek złotawy. Stwierdzono, że podczas topienia sodu w atmo¬ 
sferze jodu reakcja nie zachodzi. Jodowodór występuje w wysokich temperaturach w równo¬ 
wadze z jodem i wodorem. Łączy się on z innymi halogenami tworząc JF 5 , JC1, JC1 3 , 
i JBr; reakcje te przebiegają z różnymi szybkościami w zależności od reagującego z jodem 
halogenu F > Cl > Br. Jod z roztworem wodorotlenku potasowego daje podjodyn 
potasowy, który natychmiast ulega reakcji dysproporcjonowania tworząc jodan i jodek 
potasowy. 

Jod jest środkiem utleniającym; utlenia on kwas siarkawy do siarkowego, chlorek 
cynawy w roztworze kwasu solnego do chlorku cynowego, a w obecności roztworu węglanu 
sodowego tlenek arsenawy do kwasu arsenowego. Pod wpływem działania jodu wodny 
roztwór siarkowodoru (lecz nie suchy gaz) utlenia się do wolnej siarki, nadtlenek wodoru 
w roztworze obojętnym do tlenu oraz wodny roztwór tiosiarczanu sodowego do cztero- 
tionianu sodowego ' 

J2 “ł - 2NCI2S2O3 “ 2NaJ -j- Na 2 S 4 O 0 


Pod wpływem działania takich środków utleniających, jak podchloryny, chlorany, 
kwas azotowy i kwas nadsiarkowy, jod utlenia się do kwasu jodowego. 

Jod daje ze skrobią niebieskie zabarwienie. Istota zjawiska fizycznego lub chemicznego, 
które powoduje powstanie tego zabarwienia, nie została dotychczas ostatecznie wyjaśniona. 

Para jodu zawiera cząsteczki J 2 ; w roztworze jod prawdopodobnie występuje także 
w postaci cząsteczek dwuatomowych. Dysocjacja cząsteczek na atomy zaczyna być do¬ 
strzegalna w temp. 600°C, a staje się całkowita w temp. 1000°C. Stały jod ma cząsteczkową 



*) Prawo Beera dotyczące absorpcji światła przez roztwory stwierdza, że lg — — — Ele , gdzie: / 0 — 

Jo 

natężenie światła padającego, I — natężenie światła przechodzącego, l — grubość warstwy roztworu, c —• 
stężenie w molach na litr, E — stała, tzw. współczynnik ekstynkcji, wartość którego zależy od natury absor- 
benta i długości fali światła. 
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sieć krystaliczną i jest izomorficzny ze stałym bromem. Przewodnictwo elektryczne jodu | 
w stanie stałym zmniejsza się w miarę wzrostu temperatury i pod tym względem jod wyka- J 
żuje charakter metaliczny. | 

ZWIĄZKI JODU | 

I 

Konfiguracja elektronowa powłoki walencyjnej atomu jodu jest taka sama jak atomu 
bromu, z tą różnicą, że liczba kwantowa n dla atomu jodu wynosi 5. Jod, podobnie jak 
brom i chlor, tworzy wiązania nd, a nie tworzy wiązań np . 

. Jod nie przyjmuje dygonalnego stanu walencyjnego. Jedynym związkiem, w którym 
atom jodu może występować wtrygonalnym stanie walencyjnym, jest siarczan jodu (patrz 
str. 1063). Jod tworzy liczne związki zawierające atom w tetraedrycznym stanie walencyjnym - 
oraz kilka, w których przybiera on stan walencyjny bipiramidy trygonalnej. Nieliczne 
są także związki, w których atom jodu jest zhybrydyzowany oktaędrycznie. W związkach 
zawierających atom jodu w stanie walencyjnym bipiramidy trygonalnej oraz tetraedrycz¬ 
nym niektóre orbitale hybrydowe obsadzone są wolnymi parami elektronowymi. 

Interesujące są związki jodu z tlenem. Tlenki te są w znacznym stopniu spolimeryzowane, 
a wzory ich nie odpowiadają wzorom tlenków bromu ani chloru (por. tabl. 23.4). Struktura 
orbitalowa tlenków jodu nie jest znana. Tlenowe kwasy jodu (patrz tabl. 23.11) podobne są 
do tlenowych kwasów chloru (str. 1049), z tą różnicą, że nie istnieje kwas jodawy, HJ0 2 , 
oraz że jod tworzy aniony kwasu mezonadjodowego, H 3 J0 5 , w którym atom jodu wykazuje 
liczbę koordynacyjną 5, oraz kwas paranadjodowy zawierający atom jodu o lk. 6; nie 


Sole anionów wielohalogenkowych 


Tablica 23.10 


Typ soli 

Hybrydyzacja 

Konfiguracja anionu 

Kationy reprezentowane przez M 

mj 3 

trygonalna 

liniowa; centralny atom jodu 

Rb + , Cs + , NH+ i duże kationy 


bipiramidalna 

w stanie walencyjnym bipiramidy 

kompleksowe, jak Co(NH 3 )§ + 

mjci 2 


trygonalnej z wolnymi parami' 
elektronowymi w pozycjach rów¬ 
nikowych 

liniowa; jak dla MJ 3 

i Ni(NH 3 )^+ (w temp. 25 °C hydrat 
KJ 3 ,H 2 G jest trwały, lecz sól bez¬ 
wodna nie jest trwała)*) 

Cs+, N(CH 3 )+ 

MJBr 2 

MJBrCl 


liniowa; jak dla MJ 3 

Cs+ 

Cs+, NH+ 

MJC1 4 

oktaedryczna 

płaska kwadratowa; atom jodu 

K+, Rb+, Cs+, kationy zasad orga¬ 

MJC1 3 F 

mj 5 


w- oktaedrycznym stanie walen¬ 
cyjnym z wolnymi parami ele¬ 
ktronowymi w pozycjach biegu¬ 
nowych 

płaska; atomy jodu ułożone 
w kształcie litery Y 

nicznych 

Rb+ (tt. 172°C), 

Cs+(tt. 194 °C), (CH 3 ) 4 N+ (tt. 270°C), 
pyH+(tt. 190°C) 


*) Kationy fosfoniowe, arseniowe, antymoniowe, sulfoniowe i jodoniowe tworzą także wielohalo- 
genki o zbliżonej trwałości. 
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stwierdzono natomiast istnienia kwasów tlenowych chloru, w których jego atom miałby 
liczbę koordynacyjną większą od czterech. Ta różnica między jodem i chlorem przypomina 
.* różnicę między tellurem i siarką. Oprócz tlenków i kwasów tlenowych, jod tworzy inne 
związki tlenowe — jodozobenzen, C 6 H 5 JO, i jodoksybenzen, C 6 H 5 J0 2 . Oba te związki 
zawierają wiązania nd i pod względem swej struktury są analogiczne z sulfotlenkami 
względnie z sulfonami. 

Chociaż atom jodu w stanie podstawowym jest jednowalencyjny, to jednak przez 
przeniesienie elektronów p do orbitalów d staje się on wielo wartościowy. Jod trójwartoś¬ 
ciowy występuje w kilku ważnych związkach, do których należą związki jodoniowe, jak 
np. [(C 6 H 5 ) 2 J]OH, dwuchlorojodki — K[JC1 2 ], sole jododwupirydynowe — [Jpy2]N0 3 , 
dwuchlorojodek fenylu — C 6 H 5 JC1 2 , oraz związki typu JX 3 , gdzie X może być atomem 
chloru, grupą azotanową, jodanową, octanową lub nadchloranową. 

Jod w znacznie większym stopniu niż brom wykazuje tendencję do zajmowania cen¬ 
tralnego położenia w anionach składających się z kilku atomów halogenów. W tabl. 23.10 
wymieniono sole, które zawierają aniony wielohalogerikowe. 

Na pojęcie biernej pary elektronowej, tak przydatne przy określaniu struktur niektórych 
związków telluru (patrz str. 1003), nie trzeba się powoływać przy określaniu struktur związ¬ 
ków jodu opisanych w tym rozdziale. 

Klasa 1. Związki jodu o charakterze jonowym 

Jodki. Jednoatomowy jon jodkowy, J~, jest trwały. Poniżej przedstawiono struktury 
krystaliczne jodków metali. 

Struktura typu chlorku sodowego 

Struktura typu CsCl 

Struktura typu CdJ 2 

Struktura typu PbCl 2 
Struktura typu BiJ 3 
Struktura typu wurcytu 
Struktura typu blendy cynkowej 
Odrębne cząsteczki 

Porównanie struktur krystalicznych chlorków, bromków i jodków sugeruje, że jodki 
mają strukturę o mniej jonowy charakterze niż bromki. 

Większość jodków rozpuszcza się w wodzie; nierozpuszczalnymi lub trudno rozpuszczal¬ 
nymi jodkami są: AgJ, T1J, PbJ 2 i HgJ 2 . 

Klasa 4. Związki zawierające tetraedrycznie 
zhybrydyzowany atom jodu 

Atom jodu w dobrze znanych związkach, jak jodowodór i jodek etylu, jest zhybrydy¬ 
zowany tetraedrycznie. Występuje on także w tetraedrycznym stanie walencyjnym w nie¬ 
których związkach, które nie mają odpowiedników wśród związków chloru i bromu. 


Jodki metali alkalicznych (z wyjąt¬ 
kiem CsJ), NH 4 J w temp. powyżej 
— 17,6°C 

CsJ, NH 4 J w temp. poniżej — 17,6°C. 
(w niskich temperaturach NH 4 J ma 
strukturę tetragonalną) 

MgJ 2 , CaJ 2 , CdJ 2 , TiJ 2 , PbJ 2 , GeJ 2 , 
MnJ 2 , FeJ 2 , CoJ 2 , NiJ 2 HgJ 2 (sieć 
zniekształcona) 

BaJ 2 

AsJ 3 , SbJ 3 , BiJ 3 

AgJ 

CuJ 

SnJ 4 , GeJ 4 , TiJ 4 
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Do związków tych zalicza się wodorotlenek dwufenylojodoniowy, jodozobenzen, jodoksy- 
benzen i siarczan jodylu. Kwas podjodawy, jodowy i metanadjodowy (patrz tabl. 23.11) 
zawierają atom jodu w tetraedrycznym stanie walencyjnym, lecz bardziej właściwe było 
omówienie ich razem z innymi kwasami tlenowymi jodu (str. 1068). 

Jodowodór, HJ, otrzymuje się następującymi metodami: 

1) ogrzewanie jodku potasowego z kwasem fosforowym (kwasy utleniające utleniają 
wydzielony jodowodór do wolnego jodu), 

2) wkraplańie wody do mieszaniny jodu i czerwonego fosforu. 

Jodowodór ulega rozkładowi pod wpływem naświetlania oraz dysocjuje przy ogrze¬ 
waniu. Podane poniżej wartości ilustrują wpływ temperatury na stopień dysocjacji. 

Temperatura, °K 600 700 ' 800 

Stopień dysocjacji, % 19,1 22,2 24,9 

W wodnych roztworach jodowodór ma własności kwasowe. Łatwo utlenia się; bywa 
często używany w pracy laboratoryjnej jako środek redukujący. Większość związków orga¬ 
nicznych w wyniku ogrzewania z nasyconym wodnym roztworem kwasu jodowodórowego 
do temp. 250°C redukuje się do węglowodorów nasyconych. W atmosferze jodowodoru 
ogrzany potas zapala się, natomiast palący się sód i magnez gasną. Jodowodór reaguje 
z rtęcią tworząc jodki rtęci(I) i rtęci(II). Wchodzi on w reakcje z halogenami innymi niż 
jod. 

Wiele organicznych pochodnych jodowodoru, jak jodek etylu i jodobenzen, ma duże 
znaczenie w chemii organicznej. Opisy tych i podobnych substancji można znaleźć w pod¬ 
ręcznikach chemii organicznej i opisywanie ich tutaj nie wydaje się konieczne. 

Kompleksowe kationy tworzone przez jod. Jod tworzy kilka soli (str. 1021) zawierających 
kationy [Jpy + ] i [Jpyj]* Kation [Jpy+] występuje zwykle w połączeniu z anionami kwasów 
organicznych. W kationie tym występuje prawdopodobnie atom jodu w tetraedrycznym 
stanie walencyjnym z trzema orbitalami hybrydowymi zajętymi przez wolne pary elektro¬ 
nowe. Kation [Jpyj] omówiono na str. 1066. 

Wodorotlenek dwufenylojodoniowy, [(C 6 H 5 ) 2 J]OH, otrzymuje się w wyniku wytrzą¬ 
sania mieszaniny jodozobenzenu i jodoksybenzenu ze świeżo strąconym tlenkiem srebra 

C 6 H 5 JO + C 6 H 5 J0 2 + AgOH = [(C 6 H 5 ) 2 J]OH + AgJ0 3 

Wodorotlenek dwufenylojodoniowy ma silnie zasadowy charakter. Znany jest także jodek. 
Diagram orbitalowy kationu jest następujący: 

s p p p 

1TTT7 

i. i 
TT 

C 6 Hs CeH* 

Jodozobenzen, C 6 H 5 JO, jest żółtym ciałem stałym wybuchającym w temp. 210°C. 
Otrzymuje się go w wyniku działania bardzo rozcieńczonego roztworu wodorotlenku 
sodowego na dwuchlorek fenylojodowy. Jodozobenzen rozpuszcza się w ciepłej wodzie 
i alkoholu. Stanowi on środek utleniający; z kwaśnego roztworu jodku potasowego wydziela 
się pod wpływem działania jodozobenzenu wolny jod . / ' 

C 6 H 5 JO + 2HJ = C 6 H 5 J + H a O + J 2 
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Jodozobenzen wobec kwasu zachowuje się jak zasada 

C 6 H 5 JO + 2CH 3 COOH - C 6 H 5 J(CH 3 COO) a + H 2 0 
Pod wpływem działania pary wodnej ulega on reakcji dysproporcjonowania 

2C 6 H 5 JO = c 6 h 5 jo 2 + C 6 H 5 J 


dając nielotny jodoksybenzen oraz jodobenzen, który jest lotny z parą wodną. 
Diagram orbitalowy jodozobenzenu jest następujący: 


P P 


t t 

1 1 




CeHs O 




Struktura orbitalowa jodozobenzenu jest analogiczna do struktury sulfotlenjców (por. 
str. 951). 

Jodoksybenzen, C 6 H 5 J0 2 , otrzymuje się w postaci bezbarwnych igieł krystalizujących 
z wodnego roztworu, który powstaje w wyniku działania pary wodnej na jodozobenzen. 
Wybucha on w temp. 230°C. Jodoksybenzen stanowi środek utleniający, lecz nie wykazuje 
on własności zasadowych. 

Diagram orbitalowy jest prawdopodobnie następujący: 


S P 

p 

p 

d 

d 

Ili t 

t 

\ 

t 

t 

i 

ł 

i 

1 

i 


1 

: 6 h 5 cr or 


Struktura orbitalowa jodoksybenzenu odpowiada strukturze sulfonianów (por. str. 958). 

Siarczan jodyłu (siarczan jodawy) [J0 + ] 2 S0 4 , jest białą, krystaliczną substancją otrzy¬ 
mywaną przez ogrzewanie J 2 0 5 ze stężonym H 2 SG 4 . Reaguje on z pochodnymi benzenu, 
zawierającymi podstawnik kierujący w położenia orto i para \ dając sól ^am-jodoniową 
[(C 6 H 5 ) 2 J]X. Jeśli natomiast podstawnik kieruje w pozycję meta, wówczas otrzymuje 
się pochodną meta-jodozobenzenu. 

Obecne poglądy na budowę jonu jodylowego, [JO + ], opierają się jedynie na przy¬ 
puszczeniach. Konfiguracja elektronowa powłoki walencyjnej atomu jodu po oddaniu 
jednego elektronu winna być następująca: 


s p p p 

U U T t 

Jeśli przyjąć, że wiązania np uruchamiają jedynie pierwiastki okresu drugiego, wówczas 
atom jodu w jonie jodylowym jest zhybrydyzowany trygonalnie i realizuje jedno wiązanie 
o* i jedno wiązanie nd 

J!_P P d 

t 

ł ' • 


li li t 
i 
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Jeśli siarczan jodylu ma charakter kowalentny, to diagram orbitalowy należy narysować Jj 
tak, aby odpowiadał on diagramowi jodozobenzenu: . .-3 

s p p, p d ' | 

im 

_ r i 

5SO4 o ś ' | 

Klasa 5. Związki zawierające atom jodu w stanie walencyjnym 
foipiramidy trygonalnej 

Klasa ta obejmuje aniony trójhalogenkowe występujące w solach określonych ogólnym 
wzorem MJX 2 . (tabl. 23.10), niektóre związki jodu trójwartościowego (str. 1065) oraz 
metanadjodan srebrowy (str. 1071). Atom jodu w kationie [Jpyf] występuje prawdopo- '% 
dobnie w stanie walencyjnym bipiramidy trygonalnej mając trzy orbitale hybrydowe obsa¬ 
dzone wolnymi parami elektronowymi. 

Aniony trójhalogenkowe; Ogólny wzór anionów trój halogenkowych jest następujący: 
[JXY _ ], gdzie X i Y reprezentują atomy jodu, bromu lub chloru. W obecności cząsteczek 
halogenów jon jodkowy J~ jest w równowadze z jonem JXY~ 

J- + XY ^ JXY- 

Wartości stałej równowagi 

K = [ Jxy ] 

’ [J-][XY] . 

w wodzie w temp. ok. 25°C dla niektórych jonów reprezentowanych przez [JXY~] są 
następujące: 


J; 

725 

JBrCl- 

43,5 

JBr, 

370 

J 2 Br- 

11,0 

JCl; 

167 

j 2 ci- 

2,1 


Dla porównania podano wartości odpowiednich stałych równowagi dla mniej trwałych 
związków bromu i chloru 

„ BrBrBr- 17,8 

C1C1C1- 0,01 

BrClCl- — 

BrBrCl- 1,14 

Stała równowagi K ma wartość większą: 

1) gdy X i Y reprezentują atomy tego samego pierwiastka, 

2) im mniejsze są liczby atomowe X i Y, 

3) im bardziej zbliżone są do siebie wartości liczb atomowych X i Y. 

Jony trójhalogenkowe tworzą trwałe sole jedynie w połączeniu z dużymi kationami. 
Rubid, cez i amon łatwo tworzą krystaliczne, bezwodne trójjodki, natomiast KJ 3 * jest 
trwały tylko w temperaturach poniżej 15°C; w temp. 25°C trwałymi ciałami stałymi są 
hydraty KJ 3 ,H 2 Q i KJ 3 ,2H 2 0, które w temp. 70°C ulegają rozkładowi z wydzieleniem 
wolnego jodu. Lit i sód nie tworzą trójjodków. Istnieją pewne dowody istnienia trójjodków 
metali innych niż metale I grupy okresowej. Trójjodki rozpuszczają się w benzenie, cyjanku 
fenylu i w nitrobenzenie. W Wyniku krystalizacji mieszaniny prostych jodków i jodu z roz- 
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tworu w cyjanku fenylu (lecz nie w cyjanku metylu ani w cyjanku benzylu), otrzymuje 
się następujące substancje krystaliczne (B oznacza jedną cząsteczkę cyjanku fenylu): 

HJ 8 ,4B tt. 97°C NaJ 3 ,2B tt. 67°C 

KJ 3 ,4B tt. 92,5°C . KJ 3 ,2B ' tt. 58°C - 

Aniony trój halogenkowe mają budowę liniową; długość jonu zawiera się w granicach 
3,8—4,8 A; 

Diagram orbitalowy jonu dwuchlorojodkowego jest następujący: 

s p p p d 

U li u t t ~ 

ił 

' - i I 1 

Cl Cl 

Atomy chloru znajdują się prawdopodobnie w położeniach biegunowych, a atom 
jodu w środku bipiramidy trygonalnej. 

Związki jochi(III)o Jod tworzy wiele różnych związków o ogólnym wzorze JX 3 . Dwu- 
chlorojodek fenylu C 6 H 5 JC1 2 ma budowę w kształcie litery T. Dimeryczna postać trój¬ 
chlorku jodu jest płaska, ą każda grupa JC1 3 zbudowana jest w kształcie litery T. Można 
wyjaśnić istnienie takich struktur zakładając, że trójwartościowy atom jodu występuje 
w stanie walencyjnym bipiramidy trygonalnej z dwoma orbitalami hybrydowymi zaję¬ 
tymi przez wolne pary elektronowe. 

Dwuchlorojódek fenylu (dwodilorek jodobenzenu), C 6 H 5 JC1 2 , mający postać żółtych 
kryształów, otrzymuje się w wyniku przepuszczania suchego chloru przez jodobenzen 
rozpuszczony w chloroformie. Bardzo rozcieńczony roztwór wodorotlenku sodowego 
rozkłada ten związek tworząc jodozobenzen, C 6 H 5 JO. 

Na podstawie badań rentgenograficznych dwuchlorku jodobenzenu stwierdzono, 
że grupa Cl—J—Cl ma budowę liniową i tworzy w przybliżeniu kąt 90° z płaszczyzną 
pierścienia benzenowego. Wyniki te wskazują na występowanie struktury bipiramidy 
trygonalnej 


Cl 



Cl 


Azotan jodti(III), J(N0 3 ) 3 , żółty nietrwały proszek, otrzymuje się przez utlenianie jo¬ 
du stężonym, zimnym kwasem azotowym. Podczas lekkiego ogrzewania ulega on 
rozkładowi tworząc jod, kwas jodawy i tlenki azotu. 

Jodan jodu(III), J(JG 3 ) 3 . Należy sądzić, że tlenek J 4 0 9 (str. 1068) jest jodanem jo- 
du(III). 

Octan jodu(III), J(OCOCH 3 ) 3 , otrzymuje się w wyniku utleniania jodu w roztworze 
w bezwodniku octowym za pomocą kwasu azotowego lub w roztworze w kwasie octowym 
za pomocą tlenku chloru. Tworzy on bezbarwne kryształy, trwałe w niskich temperaturach, 
lecz rozkładające się w temp. 100°C i wybuchające w nieco wyższych temperaturach, 
Roztwór octanu jodu (III) w bezwodniku octowym przewodzi prąd elektryczny; podczas 
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elektrolizy jod osadza się na katodzie. Znane są jedno-, dwu- i trójchlorooctany jodu oraz 
trójfluorooctan jodu. 

Nadchloran jodu(lII), 1(004)3, 2 H 2 0 , otrzymuje się przez rozpuszczenie jodu w zimnym, 
bezwodnym kwasie nadchlorowym i działanie, na roztwór ozonem 

J 2 + 6HC10 4 + 0 3 - 2J(C10 4 ) 3 -f 3H 2 0 

Sól wydzielająca się w postaci dwuhydratu J(C10 4 ) 3 ,2H 2 0 łatwo ulega rozkładowi pod 
wpływem działania wody. 

Fosforan jodu(III), JP 0 4 , powstaje podczas dodawania kwasu azotowego do roztworu 
jodu i kwasu ortofosforowego w bezwodniku octowym. 

Kation [Jpy^] tworzy sole przez addycję z jonem azotanowym i nadchloranowym. 
Azotan dwupirydynojodu(I) otrzymuje się w wyniku działania jodu na pirydynowy roz¬ 
twór azotanu srebrowego 

[Agpy 2 ]N0 3 + J 2 = [Jpy 2 ]N0 3 + AgJ 

Podczas elektrolizy roztworu azotanu dwupirydynojodu(I) w rozpuszczalniku organicz¬ 
nym, jod wydziela się na katodzie. Nadchloran dwupirydynojodu(I) otrzymuje się przez 
działanie jodu na roztwór pirydynowy nadchloranu rtęci(I). W temperaturze pokojowej 
azotan i nadchloran kompleksowego kationu jodu i pirydyny są związkami trwałymi, 
lecz rozkładają się już podczas słabego ogrzewania. Hydrolizują one pod wpływem 
działania wody. W pierwszym etapie tworzy się prawdopodobnie kwas podjodawy 
[Jpy 2 ]N0 3 .+ H a O = JOH + HN0 3 + 2C 5 H 5 N 

który ulega natychmiast reakcji dysproporcjonowania 

5JOH = HJ0 3 4- 2J 2 + 2H a O 

Kwas azotowy i jodawy dalej łączą się z pirydyną. 

Kationowi [Jpy^] można przypisać następujący diagram orbitalowy: 

s p p p d 

irrr r 

■ un 
- n"T- 

py py 

Klasa 6. Związki zawierające oktaedrycznie 
zhybrydyzowany atom jodu 

Do klasy tej należą sole anionów: [JCff] i [JC1 3 F~] (tabl. 23.10) oraz kwas paranadjo- 
dowy, H 5 J0 6 (str. 1071). 

JodoczterocMorki, MJC1 4 , są trwałe, o ile jon JC1~ połączony jest z dużymi kationami, 
jak np. z jonem alkiloamoniowym, pirydyniowym, chinoliniowym lub dwuazoniowym oraz 
z jonami Cs + , Rb -1 " i K + . KJC1 4 pod wpływem działania powietrza wydziela JC1 3 . 
Jodoczterochlorki zasad organicznych mają barwę złocistożółtą i dość dobrze rozpuszczają 
się w wodzie. Podczas topnienia ulegają one rozkładowi. Mniejsze kationy jedno wartoś¬ 
ciowe oraz kationy dwuwartościowe łączą się z JCl^ w krystalicznych hydratach: 
HJC1 4 ,4H 2 0; LiJC1 4 ,4H 2 0; NaJCl 4 ,2H 2 0; Ca(JCl 4 ) 2 ,8H 2 0. Atom Ca można zastąpić 
atomem Be, Mg, Sr,- Ba, Zn, Mn, Co lub Ni. 
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Nietrwały kwas HJC1 4 ,4H 2 0 otrzymuje się w wyniku przepuszczania chloru przez 
zawiesinę jodu w stężonym kwasie solnym w temp. 0°C. Niektóre pasma widma absorp¬ 
cyjnego tego kwasu są identyczne z pasmami jodoczterochlorków metali alkalicznych. 
Określono strukturę krystaliczną KJC1 4 ; anion tej soli ma budowę płaską, cztery atomy 
chloru leżą w wierzchołkach kwadratu, zaś atom jodu w jego środku. Możną wyjaśnić 
taki układ geometryczny zakładając, że atom jodu jest zhybrydyzowany oktaedrycznie 
z dwoma orbitalami biegunowymi obsadzonymi przez wolne pary elektronowe. 

MJ 5 , MJ 7 i MJ 9 . Potas i inne metale alkaliczne o większych liczbach atomowych 
oraz mocne zasady organiczne tworzą sole podanych typów. Na podstawie badań rentge- 
nograficznych krystalicznego N(CH 3 ) 4 J 5 stwierdzono, że anion ma budowę płaską, 
ale nie kwadratową. Rozmiary anionu są następujące: 



Nie określono dotychczas dokładnie struktur orbitalowych atomów jodu w tym jonie. 

' Tlenki jodu 

Wzory i niektóre własności tlenków jodu podano w tabl. 23.4. Trzy tlenki jodu są ciałami 
stałymi, które podczas ogrzewania ulegają rozkładowi bez topnienia. Tlenki te są nielotne 
oraz nierozpuszczalne w żadnych rozpuszczalnikach; z którymi nie reagują, co uniemożliwia 
oznaczenie ich ciężarów cząsteczkowych. Struktury orbitalowe tych związków również 
nie są znane. Często uważa się J 2 0 4 za jodan jodylu [JO][J0 3 ], a J 4 0 9 za trójjodan jodu 
J(J0 3 ) 3 , lecz brak jest fizycznych lub chemicznych dowodów potwierdzających te przy¬ 
puszczenia. Poniżej podano krótkie opisy trzech tlenków jodu. 

(J 2 o 4 )„ otrzymuje się w wyniku długotrwałego ogrzewania kwasu jodowego ze stężo¬ 
nym kwasem siarkowym. Pozostałość po przemyciu wodą, alkoholem i eterem stanowi 
tlenek J 2 0 4 . Wydajność reakcji wynosi ok. 30%. J 2 0 4 prawie nie rozpuszcza się w zimnej 
wodzie, natomiast reaguje z gorącą — dając kwas jodowy oraz jod 

5 J 2 O 4 -f 4 H 2 O = 8 HJO 3 J 2 > , 

J 2 0 4 rozpuszcza się powoli w roztworze wodorotlenku potasowego dając mieszaninę 
jodku i jodanu potasowego 

3J 2 0 4 + 6 KOH = KJ + 5KJ0 3 -f 3H a O 

Rozpuszczaniu się J 2 0 4 w kwasie solnym towarzyszy tworzenie się wolnego chloru oraz 
chlorku jodu . 

J 2 0 4 + 8HC1 = 3C1 2 + 2JC1 + 4H 2 0 

J 2 0 4 ogrzewany z trójtlenkiem siarki lub z oleum częściowo utlenia się do pięciotlenku 
jodu, a częściowo do J 2 0 4 ,3S0 3 , który jest jasnożółtą, higroskopijną substancją trwałą 
do temp/ 135°C. 
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(J 4 0 9 )„ otrzymuje się następującymi metodami: 

1) działanie ozonizowanego tlenu w temperaturze pokojowej na jod lub na roztwór 
jodu w chloroformie, czterochlorku węgla lub w nitrobenzenie, 

2) słabe ogrzewanie sproszkowanego kwasu jodowego z kwasem ortofosforowym; 
wydziela się tlen i pozostaje J 4 0 9 

8HJ0 3 - 2 J 4 O 9 + 4H a O + 0 2 

J 4 0 9 jest bardzo higroskopijny; rozpływa się on pod wpływem działania wilgoci zmieniając 
barwę na czerwoną lub brązową, ostatecznie rozkłada się na kwas jodowy i jod. Przy¬ 
puszcza się, że J 4 0 9 ma postać J(J0 3 ) 3 i że pierwszy etap hydrolizy przebiega w myśl na¬ 
stępującego równania: 

J(JO s ) 3 + 3H a O = J(OH ) 3 ■+ 3HJ0 3 

Pięciotlenek jodu, J 2 O s , otrzymuje się następującymi metodami: 

1) utlenianie jodu kwasem azotowym lub pięciotlenkiem azotu; mieszaninę jodu 
i dymiącego kwasu azotowego utrzymuje się w temp. 70—80°C pod chłodnicą zwrotną 

J 2 + 2j0 2 = J 2 O s AH =• -48 kcal 

2) odwodnienie kwasu jodowego w temp. 195°C. W temp. 250°C i pod. ciśnieniem 
100 Atm tlen bezpośrednio utlenia jod do pięciotlenku jodu. 

Pięciotlenek jodu reaguje z wodą dając kwas jodowy 

J 2 0 5 .+ H g O ■== 2 HJ 0 3 AH = -4,2 kcal 

J 2 0 5 rozpuszcza się w kwasie azotowym, z którego, o ile stężenie kwasu jest większe 
od 50%, można go rekrystalizować bez zmian natury chemicznej. Stanowi mocny środek 
utleniający. Cżasem wybucha w zetknięciu z substancjami organicznymi. Powoduje on 
całkowitą choć zachodzącą powoli, przemianę tlenku węgla w dwutlenek węgla (reakcja 
Ditte’a). Reakcja ta zachodzi ilościowo jedynie w środowisku bezwodnym. Tlenek azotu 
redukuje powoli pięciotlenek jodu w temp. 80°C i szybko w temp. 120°C dając wolny jod 
i wyższe tlenki azotu. 

Tlenowe kwasy jodu 1 ich sole 

Wzory i przypuszczalne struktury pięciu kwasów tlenowych jodu podano w tabl. 23.11. 
Oprócz kwasów wymienionych w tej tablicy znane są także izopolikwasy: H 4 J 2 0 9 i H 8 J 2 O n , 
oraz heteropolikwasy, takie jak H 5 J0 6 ,6Mo0 3 . 

Trzy pierwsze kwasy wymienione w tabl. 23.11 zawierają atom jodu w tetraedrycznym 
stanie walencyjnym. W dwóch pozostałych atom jodu występuje w stanie walencyjnym 
bipiramidy trygonalnej albo oktaedrycznym. Kwasy te są tak ściśle spokrewnione i tak 
łatwo przechodzą jeden w drugi, że wydawało się właściwe omówienie ich razem, a nie 
w ramach poszczególnych klas związków jodu. 

Kwas podjodawy, IIJO, znany jest tylko w rozcieńczonych roztworach wodnych, 
które można przygotować przez wytrząsanie wodnej zawiesiny jodu z tlenkiem rtęci(II). 
Kwas podjodawy jest słabszym kwasem niż kwas podchlorawy lub podbromawy. Stałe 
dysocjacji 

K [H + ][OXj 
|HOX] 
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Tlenowe kwasy jodu 

Tablica 23.11 

Kwas 

Wzór 

Charakterystyka ogólna 

Budowa cząsteczki 

Podjodawy 

HJO 

znany jedynie w rozcieńczonych . 

. roztworach 

iJ. ,H 

TT 

Jodowy 

hjo 3 

najtrwalszy z tlenowych kwasów 
jodu; tworzy się w wyniku hydrolizy 
tlenków jodu lub drogą redukcji 
wyższych kwasów tlenowych; wy¬ 
stępuje w postaci bezbarwnych, bez¬ 
wodnych kryształów 

nd/ i ^\nd 

/ 1 \ 

O OH O 

. 




O 

Metanadjodowy 

HJOj 

bezbarwne kryształy, sublimujące 
w temp. 110°C 

| nd 

nd/ f \.nd 

/ 1 ' \ 

O OH O 




O . OH 

(Mezonadjodowy) 

(h 3 jo 5 > 

znana jest jedynie sól srebrowa, 
Ag 3 J0 5 

nd j / 

HO — 

nd | 

O OH 

HO O OH 

\w/ 

/\ ■ 

HO OH OH 

Paranadjodowy 

HJOa 

bezbarwne, rozpływające się kryszta¬ 
ły o tt. 122°C; rozkład w temp. 
138°C 


dla tych trzech kwasów mają następujące wartości: 

HCIO HBrO HJO 
' 3-10- 8 2- 10- 9 4,5- lO" 13 

Kwas podjodawy działa także jak słaba zasada 

_ jOIK]JJ+] _ j io_ 10 
[HOJ] 

Reakcja dysproporcjono wania kwasu podjodawego do kwasu jodowego i jodu zachodzi 
znacznie łatwiej niż odpowiadające jej reakcje dysproporcj ono wania kwasu podchlorawego 
i podbromawegó. Wolny kwas podjodawy w roztworze wodnym ulega przemianie w ciągu 
15 minut głównie na kwas jodowy, a jedna trzecia podjodanu potasowego w.roztworze 
wodnym ulega przemianie v w ciągu około 1 godziny w jodan potasowy. Półokres trwania 
podchlorynu sodowego w roztworze wodnym wynosi ok. 3 lat. 

Kwas jodowy, HJ0 3 , jest bezbarwnym ciałem stałym, otrzymywanym przez roz¬ 
puszczanie pięciotlenku jodu w możliwie najmniejszej objętości ciepłej wody. Podczas 
oziębiania wytrącają się z roztworu rombowe kryształy kwasu jodowego. W wyniku 
ogrzewania kwas jodowy rozkłada się; w temp. 110°C tworzy się HJ 3 G 8 , który w temp. 
195°C ulega dalszemu rozkładowi dając pięciotlenek jodu i parę wodną. 
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Kwas jodowy bardzo dobrze rozpuszcza się w wodzie, roztwór początkowo barwi 
lakmus na czerwono, a potem odbarwia go całkowicie. Kwas ten w stanie stałym zapala 
się podczas ogrzewania z siarką, fosforem lub z substancjami organicznymi; Roztwór 
kwasu utlenia dwutlenek siarki, siarkowodór i kwas jodowodorowy z wydzieleniem wol¬ 
nego jodu. 

Na podstawie badań rentgenograficznych stwierdzono, że cząsteczka kwasu jodowego 
ma konfigurację piramidy; długość wiązania J — O wynosi 1,85 A, a OJO 98 ± 3°. 
Piramidy trygonalne w krysztale są tak ułożone, że każdy atom jodu otoczony jest sześcio-, 
ma atomami tlenu umieszczonymi w narożach oktaedru. Ośmiościan jest w znacznym 
stopniu zniekształcony, ponieważ odległości J—O dla atomów tlenu, które nie są częścią 
piramidy, wynoszą 2,45 A, 2,70 A i 2,95 A. Każda grupa J0 3 połączona jest z dwiema innymi 
grupami J0 3 wiązaniami wodorowymi i dlatego tę sieć krystaliczną można uważać za 
strukturę łańcuchową przypominającą łańcuch anionów w wodorowęglanie potasowym 
(str. 411). 

Jodany. Jodany metali alkalicznych i jodany metali ziem alkalicznych otrzymać można 
w wyniku działania jodu na wodorotlenek metalu . . 

J 2 + 60H- = JO 3 + 5J- + 3H a O 

Jodan barowy jest trudno rozpuszczalny i można go łatwo otrzymać tą metody 

Jodan potasowy, KJ0 3 , można otrzymać następującymi metodami: 

1) działanie jodu na wodorotlenek potasowy, 

2) reakcja podwójnej wymiany między jodanem barowym i siarczanem potasowym, 

3) bezpośrednie działanie tlenu pod ciśnieniem 100 Atm na jodek potasowy, 

4) działanie jodu na chloran potasowy w słabo kwaśnym roztworze 

5 KCIO 3 + 3J 2 + 3H a O - 3(KJ0 3 ,HJ0 3 ) + 2KC1 + 3HC1 

Kwaśna sól KJ0 3 ,HJ0 3 jest trudno rozpuszczalna i krystalizuje z roztworu. 

Jodany obojętne większości metali są rozpuszczalne, jodany Ag, T1(I), Cu(II), Ba i Pb 
są trudno rozpuszczalne w wodzie. Lit tworzy tylko jodan obojętny, natomiast inne metale 
alkaliczne tworzą kwaśne jodany typu MJ0 3 ,HJ0 3 . Jodany metali alkalicznych nie wybu¬ 
chają w zetknięciu z węglem i siarką, a mieszaniny tych substancji wybuchają dopiero 
przy podgrzaniu. W roztworze wodnym są one środkami utleniającymi. Jodany metali 
ulegają rozkładowi podczas ogrzewania, przebieg rozkładu określony jest elektroujem- 
nością metalu. Jodany większości elektrododatnich metali oraz srebra w wyniku ogrze¬ 
wania do temp. 500°C dają jodek metalu i wydzielają tlen; natomiast jodany metali mniej 
elektrododatnich ulegają rozkładowi do tlenku metalu i wydzielają jod. Pośrednie własności 
wykazuje jodan sodowy; podczas ogrzewania wydziela jod, w pozostałości znajduje się 
jodek sodowy i tlenek sodowy. Podczas ogrzewania jodan amonowy ulega całkowitemu 
rozkładowi 

2NHJ0 3 = N 2 + J 2 + 0 2 + 4H 2 0 

Jon jodanowy JO<f ma strukturę piramidy. Potwierdzono doświadczalnie ten fakt wykazując, 
że w krysztale jodanu sodowego grupa J0 3 stanowi odrębny jon i nie jest częścią struktury 
perowskitu. 

Kwasy nadjodowe. Kwas metanadjodowy, HJ 0 4 , można otrzymać w wyniku ogrzewania 
kwasu paranadjodowego pod zmniejszonym ciśnieniem dó temp. 100°C Znane są jego 
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sole sodowa i srebrowa. Stwierdzono, że odległość J—O w metanadjodanie wynosi 1,79 A, 
a jon JO^ ma konfigurację tetraedryczną.' 

Kwas mezonadjodowy, H 3 J0 5 . Kwasu tego nie otrzymano, znany jest jedynie mezo- 
nadjodan srebrowy, Ag 3 J0 5 . Otrzymuje się go w postaci czarnego osadu w wyniku doda¬ 
wania paranadjodanu sodowego do wrzącego roztworu azotanu srebrowego. 

Kwas paranadjodowy, H 5 J0 6 , otrzymuje się przez działanie chloru lub bromu na mezo- 
nadjodan srebrowy w myśl równania 

4Ag 3 J0 6 + 6C1 2 + 10H 2 O = 4H 5 J0 6 + 12AgCl + 30 a 

Po odsączeniu chlorku srebrowego z przesączu wydzielają się bezbarwne kryształy kwasu. 
Rozpływa się on w powietrzu i jest bardzo dobrze rozpuszczalny w wodzie. Ogrzany do 
temp. 138°C ulega rozkładowi tworząc pięciotlenek jodu* tlen i wodę. 

Kwas paranadjodowy zachowuje się zwykle jak kwas dwuzasadowy. Wartości pierw¬ 
szych trzech stałych dysocjacji są następujące: 

K x = 2,3 • 10~ a K 2 = 10- 6 K z = 2,5 • 10~ 13 
Kwas paranadjodowy stanowi bardzo silny środek utleniający. 

Paranadjodan potasowy, K 2 H 3 J0 6 , otrzymuje się w wyniku anodowego utleniania 
jodanu potasowego rozpuszczonego w jednonormalnym roztworze wodorotlenku pota¬ 
sowego używając elektrod platynowych. Paranadjodan sodowy otrzymać można drogą 
przepuszczania chloru przez roztwór jodu we wrzącym roztworze wodorotlenku sodowego 
3NaOH -f NaJO a + Cl 2 - Na 2 H 3 JO e + 2NaCl 

Krystalizuje on z gorącej cieczy. Paranadjodany metali alkalicznych są środkami utlenia¬ 
jącymi. Pod wpływem działania siarczku sodowego redukują się one do jodanów i dalej 
do jodków metali. Reagują z jodem dając jodany metali lub jodki zależnie od pH roz¬ 
tworu. W kwaśnych, obojętnych lub zasadowych roztworach redukują się pod wpływem 
działania nadtlenku wodoru. 

Paranadjodan srebrowy otrzymuje się w postaci zielonkawożółtego osadu przez do¬ 
danie roztworu azotanu srebrowego w rozcieńczonym kwasie azotowym do roztworu 
paranadjodanu sodowego. Osad można przeprowadzić w sole srebrowe innych kwasów 
nadjodowych w wyniku operacji przedstawionych na następującym schemacie: 


Ag 5 JO e + KJ 2 0 9 
KOH/( cżarn y) 

Ag 2 H 3 JO s — S ^ y ->AgJ0 4 (pomarańczowy) 

xUN<J 3 

usunięcie \ 

H *° Ag 2 HJO r - ° gr - zewa -g ie - 


(czerwony) w roztworze kwaśnym 


^Ag 3 JO s (czarny) 


Grupa J0 6 ma budowę oktaedryczną. Trzy atomy wodoru połączone z grupą J0 6 biorą 
udział w tworzeniu wiązań wodorowych i dlatego kwas ten jest tylko kwasem dwuzasa- 
dowym. Odległość J—O wynosi 1,93 A. 


R o z d z i a i 24 

PIERWIASTKI PRZEJŚCIOWE 


Pierwiastki przejściowe są metalami o wysokiej temperaturze topnienia i wyraźnym 
połysku metalicznym. Własności ich podano w tablicach zamieszczonych na początku 
ustępów poświęconych pierwiastkom przejściowym każdej grupy układu okresowego. 
Struktury atomowe pierwiastków przejściowych charakteryzują się obecnością w przed¬ 
ostatniej powłoce elektronowej orbitalów d, które są zdolne do uczestniczenia w tworzeniu 
wiązań. Orbitale d w atomach pierwiastków grup głównych nie mają tych własności 1 ). 
Przedostatnie orbitale d pojedynczych atomów metali przejściowych nie są całkowicie 
obsadzone przez elektrony, co zgodnie z zasadą Hunda i zjawiskiem Jahna-Tellera (str. 
1087) powodowałoby, że atomy miałyby wypadkowy spin, a także wypadkowy moment 
magnetyczny; metal w stanie krystalicznym powinien więc wykazywać paramagnetyzm. 
Stanowi to ogólną zasadę, lecz w wielu przypadkach paramagnetyzm jest słabszy niż 
należałoby oczekiwać, a to wskutek wpływu pola kryształu (patrz teoremat Kramera 
str. 1087). Jedynymi metalami silnie paramagnetycznymi są Cr, Mn, Fe, Co, Ni, Y i Pd, 
a spośród nich Fe, Co i Ni mają własności ferromagnetyczne poniżej pewnej temperatury. 
Cu, Zr, Ag i Au nie wykazują paramagnetyzmu i są słabo diamagnetyczne. 

Paramagnetyzm stanowi także własność związków metalicznych, w których niesparo- 
wane spiny elektronów d nie zostały wyeliminowane w wyniku łączenia się chemicznego. 
Ferromagnetyzm, charakterystyczny dla metali grupy żelaza, wywołany jest również 
niesparowanymi spinami elektronów d. Ponieważ magnetyczne własności metali przejścio¬ 
wych należą do ich cech charakterystycznych, podstawowe zasady paramagnetyzmu i fer¬ 
romagnetyzmu omówiono poniżej. 

1 ) Ta „aktywność” przedostatnich orbitalów cl atomów metali przejściowych powoduje konieczność 
odstąpienia od używanego dotąd w tej książce systemu klasyfikacji związków, opartego na hybrydyzacji. 
Liczba „aktywnych” elektronów powłoki walencyjnej pierwiastka grupy głównej jest równa albo numerowi 
grupy, albo numerowi grupy zmniejszonemu o 2, o ile para elektronowa s powłoki walencyjnej nie jest 
„aktywna”; nie ma wówczas innej możliwości. W przedostatnich i zewnętrznych powłokach atomów 
pierwiastków przejściowych liczba elektronów, które mogą być „aktywne”, jest zmienna w większym stop¬ 
niu; liczba elektronów zmienia się przy tym kolejno o 1, a nie skokowo o 2. W przypadku rutenu (patrz 
tabl. 24.27) w tworzeniu różnych typów związków mogą być wykorzystane 2, 3, 4, 5, 6, 7 albo 8 z jego 
ośmiu elektronów walencyjnych. W atomie metalu przejściowego liczba elektronów „aktywnych” w two¬ 
rzeniu wiązania w poszczególnym związku jest określana jako stopień utlenienia metalu. W rozdziale tym 
klasyf ikacja typów związków zawierających metale przejściowe oparta jest na stopniu utlenienia metalu; 
związki zawierające metal w danym stopniu utlenienia dzieli się z kolei na związki jonowe, cząsteczki 
olbrzymy i związki kompleksowe. W grupach: VIP, VILP i X, znane są związki metalu w pierwszym stopniu 
utlenienia i klasa 1 odpowiada pierwszemu stopniowi utlenienia. W innych grupach metali przejściowych 
drugi stopień utlenienia jest najniższym stopniem, w którym metale występują w związkach. We wspom¬ 
nianych tablicach (również w tekście) klasy opatrzone są tymi samymi numerami, co stopień utlenienia 
metalu w związku; dlatego też nie ma w takich przypadkach klasy 1. - 
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PARAMAGNETYZM 


Jeśli / oznacza namagnesowanie (moment magnetyczny 
objętości), to: 




przypadający na jednostkę 


gdzie % jest podatnością magnetyczną* Wyrażenie określające I można wyprowadzić 
w ten sam sposób, jak wyrażenie na moment elektryczny, przypadający na jednostkę 
objętości substancji dielektrycznej (patrz str, 336) 


nH 


(a + 

\ 3 kT/ 


gdzie: ^— stały moment magnetyczny każdego atomu, a — moment indukowany, k — 
stała Boltzmana. Wyrażenie to zazwyczaj jest podawane w następującej postaci: 



gdzie % M — molowa podatność magnetyczna, N — stała Avogadra. Jeśli % M ma wartość 
dodatnią, substancja odznacza się własnościami paramagnetycznymi, jeśli zaś ujemną, 
substancja jest diamagnetyczna (patrz str. 114). 

Wyrażenie określające % M można wyprowadzić z praw mechaniki kwantowej w nastę¬ 
pujący sposób. 

Energia potencjalna atomu obdarzonego momentem magnetycznym, znajdującego 
się w polu o natężeniu H , wynosi —ju B MgH (por. str. 118), gdzie /bt B — magneton Bohra, 
a M —- magnetyczna liczba kwantowa. Wraz ze zmianą orientacji rozważanego atomu 
zmienia się wartość M. Jeśli przyjąć, że układ N atomów zachowuje się jak gaz, do którego 
stosuje się prawo rozkładu Maxwella-Boltzmana, wówczas liczba atomów o pewnej szczegól¬ 
nej wartości M wynosi 

MgfijjH 

‘ Ne kT 

a całkowity moment magnetyczny 9 71 układu zawierającego N cząstek wynosi 


M=J 




kT 


9 % = 


N Mgju B & 

M=—J _ ' 

M=*J M5 ^ H 

, 2 

M=—J / 

Jeśli x jest małe, e* można zastąpić wyrażeniem (!+*), dzięki czemu dla małej wartości 
Mgg B H 


kT 


M=J , 

» i m { 

M~ —J ' 


Ngv B 


9 il = 


1 + 


Mgfi B H\ 


kT 


1 


M = J L + MmbH\ 


Ponieważ 


m = j i 

2 1 

M~ — J x 


kT ) 


M=J 

2 M -0 

M= —J 


Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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więc jeśli istnieje (2/+1) wartości M, wówczas 

_ Ng*lf B H [J* + (/-1)2 + ... _|_ JS] 

' kT 2J + 1 

Wyrażenie w nawiasie w przybliżeniu można zapisać 1 ) jako 


Dlatego więc 


a 


Dla danej substancji wyrażenie — + jj ma wartość stałą; bywa ono czasami 

dK 

nazywane stałą Curie i oznaczane literą C. Otrzymuje się stąd, że 

C 

Xm = — 

T 

Wzór ten jest znany jako prawo Curie. 

Zgodnie z prawem Curie paramagnetyczny moment substancji jest odwrotnie pro¬ 
porcjonalny do temperatury wyrażonej w stopniach Kelvina. Dane doświadczalne wskazują, 
że prawo to jest w przybliżeniu spełniane przez te substancje paramagnetyczne, które 
składają się z jonów wzajemnie na siebie nie oddziałujących. Podatność magnetyczna 
gazów i cieczy nie zależy od kierunku przyłożonego pola, w związku z czym należy się 
spodziewać, że można do nich stosować prawo Curie. Natomiast dla substancji krystalicz¬ 
nych, których podatność magnetyczna jest, ogólnie biorąc, zależna od kierunku pola, 
prawo Curie nie może być zastosowane. Stwierdzono, że istnieje wyjątek od tej reguły 
w przypadku, gdy wewnętrzne płaszczyzny krystaliczne są symetryczne. Dlatego też 
badanie zależności podatności magnetycznej od temperatury dla paramagnetycznych ciał 
stałych dostarcza pożytecznych informacji, dotyczących ich symetrii. Przekonano się, 
że podatność magnetyczna niektórych substancji ferromagnetycznych (Fe, Co, Ni, nie¬ 
które stopy i tlenki metali ferromagnetycznych, Ga oraz kilka związków metali ziem 
rzadkich) poniżej pewnej, charakterystycznej dla każdej z nich temperatury ma wartość 
nieskończoną, wskazując, że w tych warunkach substancja magnesuje się spontanicznie. 
Zjawisko to zostało wyjaśnione dzięki zmodyfikowaniu prawa Curie przez Weissa; to 
zmodyfikowane prawo jest znane jako prawo Curi e-W e i s s a; można je wypro¬ 
wadzić w następujący sposób. 

Zakłada się, że paramagnetyczny atom poddawany jest działaniu zarówno wewnętrz¬ 
nego, jak i zewnętrznego pola magnetycznego 2 ). 

Jeśli X wyraża pole, całkowite to 

X — H -f- VQnm. 

x ) Patrz J. H. Van V1 e c k, Electric and Magnetic Susceptibilities, Oxford Uniyersity Press, New 
York 1932, str. 152. 

2 ) Indukowany moment magnetyczny, który ma małą wartość, został pominięty w obliczeniach. 
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(2 J + 1)ĄJ + 1) 

3 

Ng 2 iĄm{j+ i) 


9 Ii = 


3 kT 


%M : 


Ng*iĄj(J + 1) 
3 kT 


gdzie: v — wartość stała, q — gęstość substancji paramagnetycznej; n — liczba atomów 
przypadających na jednostkę objętości substancji paramagnetycznej, m — średnia wartość 
momentu magnetycznego w kierunku pola. 

Średnia wartość momentu magnetycznego w kierunku pola, przypadająca na 1 atom, 
określa wyrażenie [analogicznie do wyrażenia dla średniej wartości momentu dipolowego 
cząsteczki (por. str. 336)]: 


gdzie k jest stałą Boltzmana. 
Stąd 


Dlatego też 



m —■ 

ju 2 X 




3kT 


3 — 


juvgnm 

A* 

,kT ^ 

kT 

r— = 

iń i 

' VQn.jLl 2 \ 


3 k 

(X \ 

K 3/c J 

m 

fxH 

f 

1 \ 


3 k 

T — 

VQn/LL 2 | 




3k ) 


(24.1) 


, VQnfA 2 * . . 

Wyrażenie —— ma wymiar temperatury i zazwyczaj oznaczane jest literą d. 
3/c 


W ten sposób 


m 

}X 


fxH 
3 k 




Nfi 2 
3 k 


kh) 

(s^) 


T~S 


Jest to prawo C u r i e-W e i s s a, a # znane jest jako punkt C u r i e. Mierząc 
podatność magnetyczną w różnych temperaturach można określić wartości C i #. Rów¬ 
nanie (24.1) wskazuje, że gdy H = 0, wówczas mamy do czynienia z magnetyzmem szcząt¬ 
kowym. 

Stosowny do teorii podanej powyżej paramagnetyczny punkt Curie (tj. temperatura, 
do jakiej należy oziębić substancję, aby utraciła własności paramagnetyczne) jest taki sam 
jak ferromagnetyczny punkt Curie (tj. temperatura, do jakiej należy ogrzać substancję 
ferromagnetyczną, aby utraciła ferromagnetyzm). W praktyce stwierdzono, że tempera¬ 
tury te różnią się o 10~-15°C. Za punkt Curie zazwyczaj przyjmuje się temperaturę, w któ¬ 
rej podatność paramagnetyczna substancji staje się nieskończenie wielka. Określone 
doświadczalnie wartości punktów Curie dla żelaza, kobaltu, niklu i gadolinu wynoszą 
odpowiednio 770, 1130, 358 i 16°C. 

FERROMAGNETYZM 

W przypadku braku zewnętrznego pola magnetycznęgo moment magnetyczny kryształu 
nie magnesowanej uprzednio substancji ferromagnetycznej wynosi zero. W obecności 
pola zewnętrznego kryształ taki wykazuje duży moment magnetyczny, o wiele większy 
niż wynikałoby to z jego własności paramagnetycznych. Ze wzrostem natężenia pola, 
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moment także się zwiększa, aż do osiągnięcia wartości nasycenia, przy czym może on f 
nie zanikać nawet po usunięciu pola. ■ | 

Stosunek geomagnetyczny dla żelaza bezpośrednio określano przez pomiar momentu t 
pędu pręta żelaznego jako rezultat namagnesowania i odwrotnie. W ten sposób określony ; 
współczynnik Landego g wynosi w przybliżeniu 2, co wskazuje, że ferromagnetyzm, po- | 
dobnie jak i paramagnetyzm, jest w wysokim stopniu wywołany spinem elektronowym. 
Ferromagnetyzm różni się jednak od paramagnetyzmu tym, że do nasycenia materiału 
ferromagnetycznego wystarcza słabe pole rzędu 0,01 Oe, natomiast konieczne byłoby 
do wytworzenia nasyconego momentu magnetycznego substancji paramagnetycznej znacz- j 
nie silniejsze pole, a nawet tak otrzymany moment byłby bardzo mały. Stwierdzono 
także, że proces magnesowania materiału ferromagnetycznego następuje kolejno sko¬ 
kami makroskopowymi. Obserwacje te pozwoliły Weissowi stworzyć domenową teorię 
ferromagnetyzmu. 

Teoria ta zakłada, że każdy kryształ ferromagnetyczny zawiera szereg domen, dla 
których warunek minimalizacji energii wymaga, aby spiny elektronów były równoległe. 
Każda domena ma więc wypadkowy moment magnetyczny. W przypadku braku zewnętrz¬ 
nego pola magnetycznego momenty tych domen są tak zorientowane, aby energia kryształu 
była jak najmniejsza. W tym stanie całkowity moment magnetyczny kryształu jest równy 
zeru. Po przyłożeniu zewnętrznego pola magnetycznego momenty magnetyczne domen 
są stopniowo obracane tak, że przy osiągnięciu nasycenia wszystkie spiny są równoległe 
do kierunku pola. Stwierdzono w praktyce, że pewne kierunki w krysztale są kierunkami 
„łatwego magnesowania”, inne natomiast kierunkami „trudnego magnesowania”. Udo¬ 
skonalona ostatnio technika umożliwiła fotografowanie struktur domenowych w materia¬ 
łach ferromagnetycznych; np. na fot. 23 przedstawiono domeny magnetyczne w cienkiej 
warstwie stopu nikiel-żelazo. Dla substancji ferromagnetycznej po przyłożeniu słabego 
pola wypadkowa magnetyzacja powstaje na skutek zmian rozmiaru i kształtu granic 
domenowych (fot. 24). Po przyłożeniu silnego pola wypadkowa magnetyzacja powstaje 
wskutek obrotu całych domen w ten sposób, że ich wypadkowy moment magnetyczny 
staje się równoległy z kierunkiem pola. 

Ponieważ struktura domenowa jest trwała jedynie poniżej punktu Curie, można więc 
przypuszczać, że w punkcie Curie energia elektronu w wewnętrznym polu domeny w przy¬ 
bliżeniu równa jest energii cieplnej. Jeśli tak jest, wówczas 

t* B H= ^kT, 

gdzie: /u B — magneton Bohra, k — stała Boltzmana, T — temperatura bezwzględna. 

Jeśli podstawić odpowiednie wartości do równania, to wówczas otrzymuje się wartość 
H , która jednak jest wielokrotnie większa (rzędu 10 4 razy) od natężenia pola, jakiego 
należałoby oczekiwać w wyniku czystego oddziaływania pomiędzy dipolami. Dlatego 
wydaje się prawdopodobne, że siły wiążące domeny między sobą mają naturę raczej elektro- • 
statyczną niż magnetyczną. Zazwyczaj siły te opisuje się jako kwantowo-mechaniczne 
siły wymiany, lecz ich charakter pozostaje niezrozumiały. 

Spinowo-falowe teorie ferromagnetyzmu. Teoria ferromagnetyzmu podana przez Blocha 
dotyczy magnetyzmu wewnątrz domen. Zgodnie z tą teorią sprzężone spiny traktuje się 
jak sprzężone oscylatory harmoniczne, będące odpowiednikiem nakładania się prostych 
fal harmonicznych. Energia jest kwantowana i dlatego układ wykazuje energię punktu 
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zerowego. Stan podstawowy odpowiada stanowi w temp. 0°K, ze wszystkimi spinami 
równoległymi. W temperaturze różnej od 0°K stan energetyczny jest stanem wzbudzonym. 
Należałoby oczekiwać, że pierwszy stan wzbudzony powinien odpowiadać istnieniu jed¬ 
nego spinu o kierunku odwrotnym do kierunku pozostałych spinów równoległych. Jednak 
nie otrzymano zadowalających funkcji własnych energii, nawet rozważając kombinację 
liniową funkcji falowych, z których każda zawiera odwrócenie spinu w różnych położeniach 
sieciowych. Odpowiada to niezlokalizowanemu odwróceniu spinu. Ponieważ spiny ulegają 
działaniu wewnętrznego pola magnetycznego' wszystkie one wykonują ruch precesyjny 
dokoła kierunku tego pola i niezlokalizowane odwrócenie spinu można rozpatrywać jako 
różnicę faz między spinami wykonującymi kolejno ruch precesyjny. Tego rodzaju 
różnica faz jest równoważna prostej fali harmonicznej przechodzącej przez sieć. Możliwe 
wartości różnicy faz zależą od wartości brżegowych, a więc i od wielkości danego kryształu. 
Im większa jest różnica faz, tym większa ilość energii potrzebna jest do przezwyciężenia 
sił prowadzących do usytuowania wszystkich spinów równolegle. W temp. 0°K wszystkie 
spiny wykonują ruch precesyjny w fazie z częstotliwością Larmora i w tej temperaturze 
liczba spinów przypadająca na punkt sieciowy powinna być całkowita, czego nie obserwuje 
się w innych temperaturach. Ogólnie stwierdzono, że w przypadku materiałów ferroma¬ 
gnetycznych liczba spinów przypadająca na punkt sieciowy nie jest całkowita. 

Fala w krysztale znana jest często jako defekt spinowy lub odchylenie 
spinowe. W oparciu o swoją teorię Bloch wykazał, że jeśli liczba odchyleń spinowych 
jest mała w porównaniu z ogólną liczbą spinów, to odchylenie spontanicznego momentu 
magnetycznego domeny od momentu w T = 0°K jest proporcjonalne do T 3/2 . Doświad¬ 
czenia wskazują, że zależność ta spełniana jest w temperaturach znacznie niższych niż 
punkt Curie, chociaż stała proporcjonalności nie potwierdza przewidywań wynikających 
z teorii. Wzajemne oddziaływanie między spinami mogłoby powodować anharmoniczność, 
jednak efekt ten jest zbyt mały i nie jest brany pod uwagę. 

Heisenberg rozwinął spinowo-falową teorię ferromagnetyzmu, opartą całkowicie na 
wymiennym oddziaływaniu między spinami elektronów w sąsiadujących atomach. Pomija 
on wszystkie inne oddziaływania, z wyjątkiem oddziaływań między najbliższymi sąsia¬ 
dami. W celu uproszczenia zakłada 1 on, że elektrony są związane z poszczególnymi atomami 
i nie mogą poruszać się w krysztale. W rozważaniach swych wykorzystał on twierdzenie 
Blocha, że odchylenie spinowe jest niezlokalizowane, lecz przechodzi jako fala przez, 
kryształ. Heisenberg wyprowadził wyrażenie określające zależność między podatnością 
a przyłożonym polem, otrzymując wyniki względnie zgodne z danymi eksperymentalnymi. 

Chociaż atom o liczbie S= 1/2 nie może mieć jednocześnie dwóch odchyleń spinowych, 
bliskość ich obniża energię i pojawia się przyciąganie między nimi. Dla : 5=1/2 przyciąganie 
między odchyleniami spinowymi może doprowadzić do utworzenia „kompleksów spino¬ 
wych”. Traktując odchylenie spinowe jako pakiet falowy, Bethe wyprowadził równania 
na temperaturę Curie, odpowiednie dla wszystkich wartości spinów i dla różnych sieci; 
są one jednak bardzo nieporęczne i w prostej teorii fal spinowych pomija się wzajemne 
oddziaływanie między odchyleniami spinowymi. 

Chociaż teoria ta dopuszcza istnienie nieskończonej liczby częstości dla odchyleń 
spinowych, to jednak reguły wyboru promieniowania magnetycznego dipola pozwalają 
na występowanie tylko jednej częstości w ferromągnetycznej absorpcji rezonansowej, 
częstości symetrycznej względem spinów różnych atomów. Ta jedna fala odchylenia spino- 


1077 



wego, spełniająca ten warunek, jest falą o liczbie falowej równej zeru; dlatego też częstość 
absorbowanej fali w rezonansie ferromagnetycznym jest częstością Larmora bez odchylenia 
spinowego. Jest to oczywiście idealny warunek, który jest modyfikowany relaksacją 
spinowo-spinową (por. str. 287) wynikającą z wzajemnego dipolowego oddziaływania, 
a nie z odchylenia .spinowego. Anharmoniczne zaburzenia mogą powodować przejście 
pomiędzy stanami oscylatorów harmonicznych. JNa efekt ten silnie wpływają warunki 
brzegowe, jak np. skończone rozmiary kryształu. Przypuszcza się, że to właśnie jest przy¬ 
czyną nieregularnego rozmieszczenia jonów metalicznych w spinelach, np. rozmieszczenie 
Ni 2+ i Fe 3+ w układzie oktaedrycznym Ni^+Fejj+O*. Badania rezonansowe substancji 
ferromagnetycznych nie są łatwe do przeprowadzenia, ponieważ wewnętrzne pole kryształu 
jest bardzo duże w porównaniu z przyłożonym polem. Dlatego też eksperymenty te raczej^ 
zawodzą i zaciemniają obraz mechanizmu ferromagnetyzmu. Nie wyjaśniono dotychczas 
dostatecznie obserwowanych dużych odchyleń w* wartości czynnika Landego (g = 2) 
i anomalnych szerokości linii rezonansowych. 

Poniżej podano warunki istnienia ferromagnetyzmu. 

1) Atomy ferromagnetyczne winny zawierać odpowiednią liczbę niesparowanych 
elektronów. Zgodnie z regułą Hunda elektrony zajmują wydzielone orbitale i mają spiny 
+ 1 równoległe. Gęstość elektronowa w pobliżu jądra musi 

gp być niewielka. Dlatego , też atomy muszą mieć niecałko- 

' wicie zapełnione powłoki elektronowe / i d , co zaobser- 

I 5 X - wowano dla pierwiastków przejściowych. 

g / gl^upy 6 ^ fem 6 R 2) Pasma energetyczne muszą być wąskie, ponieważ 
g / żelaza rzadkich atomy nie mogą leżeć zbyt blisko siebie; nastąpiłoby 
I / wówczas znaczne przenikanie się chmur elektronowych, 

1 co z kolei doprowadziłoby do utworzenia wiązania ko- 

Rys. 24.1.- Całka wymiany jako walentn 

funkcja stosunku odległości mię- _ _ ® . t 

dzyatomowej w krysztale do pro- 3 > Całka wymiany musi byc dodatnia. W związku 
mienia orbitalu d z elektrostatyczną naturą sił wymiany warunek ten ozna¬ 

cza, że oddziaływanie między jądrami łącznie z oddziały¬ 
waniem pomiędzy elektronami jest większe niż oddziaływanie między elektronami 
i jądrami. Heisenberg wykazał słuszność tego*dla atomów o dużej liczbie atomowej. Tam 
gdzie, zachodzi znaczne przenikanie się chmur elektronowych, np. w wiązaniu kowalent- 
nym, przeważa oddziaływanie między elektronami a jądrami— całka wymiany jest ujemna. 

4) Atomy nie mogą być zbyt odległe od siebie, gdyż w przeciwnym przypadku całka 
wymiany sił będzie za mała, a energia wymiany nie będzie na tyle duża, aby układ był 
trwały. 

Powyższe warunki zilustrowano na rys. 24.1. Na wykresie tym przedstawiono całkę 
wymiany w funkcji R, tj. stosunku odległości między atomami, w krysztale do promienia 
orbitalu d. Jak widać, dla pewnej wartości R całka wymiany ma maksimum dodatnie; 
w obszarze tym znajduje się wartość R dla żelaza. Należałoby się spodziewać, że mangan 
powinien być bardziej ferromagnetyczny niż żelazo, ponieważ zawiera w orbitalach d 
pięć niesparowanych elektronów, podczas gdy żelazo tylko cztery. Mangan nie ma jednak 
własności ferromagnetycznych, gdyż atomy jego są położone zbyt blisko siebie, co z kolei 
powoduje zbyt duże przenikanie się chmur elektronowych. Chociaż wiele związków man¬ 
ganu ma własności antyferromagnetyczne (patrz poniżej), to jednak niektóre z nich są 


metale R 
ziem 
rzadkich 


Rys.. 24.1; Całka wymiany jako 
funkcja stosunku odległości mię- 
dzyatomowej w krysztale do pro¬ 
mienia orbitalu d 
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ferromagnetyczne, ponieważ atomy ich znajdują się w większych odległościach od siebie. 
Podobnie stopy Heuslera wykazują ferromagnetyzm, mimo że składają się z atomów nie- 
ferromagnetycznych. Jeśli wartość R jest zmniejszona na skutek kompresji, wówczas 
substancje, którym odpowiada prawa strona krzywej, wykazują zwiększony magnetyzm, 
a z lewej zmniejszony. 

Gdy elektrony zajmują tylko kilka orbitalów d, wówczas występuje duże przenikanie 
się orbitalów; ponieważ powłoka ^jest stopniowo wypełniana — wzrasta więc efektywny 
ładunek jądrowy, a promień orbitalu d maleje. Jednak chociaż atomy kobaltu i niklu 
mają efektywny ładunek jądrowy większy niż atom żelaza, leżą one zbyt daleko na krzywej 
(rys. 24.1), aby wykazywać maksymalną całkę wymiany. Prosta teoria fal spinowych nie 
bierze pod uwagę faktu, że elektrony w myśl pasmowo-energetycznej teorii metalu nie 
są zlokalizowane, lecz daje względnie dobrą zgodność z doświadczeniem, jak np. zależność 
Blocha r 3/2 . Jakkolwiek warunek dodatniej całki wymiany nie stanowi pewnej podstawy 
do wyciągania wniosków teoretycznych lub doświadczalnych, to jednak zależność taka 
jak przedstawiona na rys. 24.1 wydaje się być zgodna z faktami. 

Inna teoria, którą opracował Zener, postuluje, że całka wymiany jest zawsze ujemna 
i że pożądane obniżenie energii następuje wskutek spinowego sprzężenia elektronów 
niekompletnej powłoki d i elektronów przewodnictwa w metalu. Podstawy tej teorii nie 
są bardziej uzasadnione niż podstawy teorii Heisenberga; doprowadziła ona jednak do 
zidentyfikowania tzw. substancji antyferromagnetycznych, których kryształy 
zbudowane są z dwu nakładających się na siebie podsieci o przeciwnych spinach. Układ 
taki miałby ujemną całkę wymiany. Byłoby możliwe zidentyfikowanie tego układu w takich 
kryształach, jak MnO za pomocą dyfrakcji neutronów, lecz hipoteza'Zenera dotycząca 
ferromagnetyzmu jest bardzo trudna do sprawdzenia doświadczalnego i nie została do¬ 
tychczas potwierdzona. Teoretyczne badania antyferromagnetyzmu wskazują, że muszą 
istnieć fale antyferromagnetycznych odchyleń spinowych, lecz energia ich wzbudzenia 
jest większa niż odpowiednia energia fal ferromagnetycznych. Spowodowane to jest 
efektem odchylenia przeciwnie skierowanych spinów w ruchu precesyjnym, ponieważ 
jeden z tych spinów jest przyśpieszany, a drugi opóźniany. Substancje antyferromagne¬ 
tyczne wykazują temperaturę Curie; powyżej tej temperatury są one paramagnetyczne, 
a poniżej — absorpcja rezonansowa zanika gwałtownie. 

Substancje ferrimagnetyczne mają nierówne momenty magnetyczne w dwóch 
podsieciach, wskutek czego wypadkowy moment magnetyczny nie jest równy zeru, nawet 
gdy dwie podsieci są ustawione antyrównolegle. j 

ORBITALE WALENCYJNE PIERWIASTKÓW PRZEJŚCIOWYCH] 

Układ walencyjny pierwiastka przejściowego występującego w pierwszym szeregu 
składa się z następujących orbitalów: ' 

powłoka przedostatnia powłoka zewnętrzna 

3 d, 4s4p4d4f 

W stanie podstawowym orbital 4^ jest obsadzony przez jedną parę elektronową, £ orbi- 
tal 3 d zawiera od 1 do 10 elektronów, zależnie od liczby atomowej pierwiastka; orbitale 
4/7, 4 d, 4/pozostają nie obsadzone. Pierwiastek przejściowy o najniższej liczbie atomowej — 
skand — ma w stanie podstawowym następującą konfigurację elektronową: 
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1^ • 2s 2p 3.S 3p 3d 4s 

2 2 6 2 6 1 2 

Konfiguracja elektronowa tytanu, następnego pierwiastka w pierwszym szeregu przejś¬ 
ciowym (od Sc do Zn) powstaje przez dodanie jednego elektronu do powłoki 3 d atomu 
skandu. Konfiguracje następnych kolejnych pierwiastków otrzymuje się przez dalsze 
dodanie elektronów do tej powłoki zgodnie z zasadą rozbudowy powłok elektronowych 
(str. 77), tak że gdy dochodzimy w ten sposób do atomu cynku, wówczas powłoka 3 d 
zawiera 10 elektronów. Konfigurację elektronową każdego metalu przejściowego podano 
w nagłówku tablicy omawiającej związki każdej grupy. Atom może wejść w związek 
chemiczny bez wykorzystania jakiegokolwiek orbitalu d z przedostatniej powłoki lub 
angażując jakąkolwiek bądź ich liczbę. 

Pierwiastki szeregów przejściowych tworzą proste kationy. Maksymalne wartościo¬ 
wości kationowe pierwiastków przejściowych są następujące: 

[Sc Ti V Cr Mn Fe Co Ni Cu 
II 3 J 4 3 3, 3 3 3 ,2 2 

Wartościowości te uzyskuje atom przez utratę elektronów s z zewnętrznej powłoki, a w pew¬ 
nych przypadkach także wskutek utraty jednego albo dwu elektronów z przedostatniego 
orbitalu d. Skłonność uwalniania elektronów jest mierzona normalnym potencjałem elektro¬ 
dowym (utleniającym) metali. Wielkości normalnych potencjałów utleniających podano 
w tabl. 24.1. Im większą jest dodatnia wartość normalnego potencjału elektrodowego, tym 


Tablica 24.1 

Normalne potencjały utleniające metali przejściowych czwartego okresu, V 


Sc 

Ti 

V 

Cr/Cr 2 + 

Mn/Mn 2 + 

Fe/Fe 2+ 

Co/Co 2+ 

. Ni/Ni 2 + 

Cu/Cu 2+ 

Zn,/Zn 2+ 


’ 


0,56 

i,io 

0,44 

0,28 

0,28 

-0,34 

0,76 


Sc 

Ti 2 +/Ti 3 + 

, y2+yy3+ 

Cr 2+ /Cr 3+ 

Mn 2+ /Mn 3+ 

Fe 2+ /Fe 3+ 

Co 2+ /Co 3+ 


-0,37 

+0,2 

. +0,4 

-1,5 

-0,74 

— 1,8 


większa jest zdolność atomu do jonizacji. Stąd największą skłonność do tworzenia dwu- 
wartościowych jonów wykazuje mangan, a trójwartościowych — chrom. 

W tworzeniu kationów dwa, trzy, a w przypadku tytanu cztery elektrony mogą być 
usunięte z atomu, lecz większa ich liczba bierze udział w tworzeniu wiązań kowalentnych. 
Kowalencyjność metali przejściowych nie jest łatwa do zdefiniowania, szczególnie gdy 
metal występuje jako centralny atom akceptorowy anionu lub kationu kompleksowego. 
Bardziej właściwym sposobem opisywania połączenia atomu z innymi atomami jest sposób 
oparty o wykorzystanie pojęcia stopień utlenienia. Stopień utlenienia atomu 
zdefiniowano (por. str. 547) jako liczbę jego własnych elektronów walencyjnych, które 
uczestniczą w tworzeniu wiązań jonowych lub kowalentnych związku. Wśród pierwiastków 
grup głównych stopień utlenienia jest równy albo całkowitej liczbie elektronów walen¬ 
cyjnych, albo w przypadku występowania pary biernej liczbie tej zmniejszonej o 2. Intere¬ 
sujące są jedynie orbitale s i p , ponieważ przedostatnie orbitale d atomu pierwiastka należą¬ 
cego do grupy głównej nie są wykorzystywane do tworzenia wiązań 1 ). 

0 Są one albo całkowicie puste, albo całkowicie wypełnione elektronami (przyp . red.). 
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W atomie metalu przejściowego elektrony zajmujące orbitale dw przedostatniej powłoce 
są także elektronami walencyjnymi i pojęcie stopnia utlenienia odnosi się zarówno do tych 
elektronów, jak i do elektronów s i p powłoki zewnętrznej. Maksymalne stopnie utlenienia 
metali pierwszego szeregu przejściowego są następujące: 

Sc Ti,; V Cr Mn Fe Co Ni Cu 

3 4 5 6 7 6 4 2 2 

Struktury wielu związków metali przejściowych, szczególnie zawierających metal w jonie 
kompleksowym, można wyjaśnić w oparciu o teorię wiązań walencyjnych, przyjmując, 
że niektóre orbitale powłoki walencyjnej są zhybrydyzowane. Najczęściej występują nastę¬ 
pujące typy hybrydyzacji: sp z (tetraedryczna), d 2 sp s (oktaedryczna) i dsp 2 (płaska tetra- 
gonalna). Poza tym jeden, dwa lub trzy przedostatnie orbitale d mogą uczestniczyć w two¬ 
rzeniu wiązań nd. W pewnych strukturach niektóre spośród przedostatnich orbitalów 
d są obsadzone przez niesparowane elektrony; ńp. trzy orbitale w [Cr(H 2 0) 6 ]Cl 3 i jeden 
orbital w K 3 [Fe(CN) 6 ] ^ 

Niesparowane elektrony obdarzone są wypadkowym spinem, w wyniku czego związek 
ma własności paramagnetyczne. Jeżeli mamy n niesparowanych elektronów o spinach 
równoległych, wówczas wypadkowa spinowa liczba kwantowa S ~ n/2 i jeżeli p jest 
momentem paramagnetycznym, to : 

*'^y / [T(f +1 )]i5r ^ *■ 106 * m) 

Ponieważ wartość liczbowa g dla spinu wynosi 2, więc 

= ]/n{nĄ- 2) magnetonów Bohra 
Współzależność między p i n podano w tabl. 24.2. 

Tablica 24.2 

Zależność pomiędzy liczbą niesparowanych elektronów w cząsteczce 
a obliczonym momentem spinowym 


Liczba niesparowanych 
elektronów, n 

Obliczony moment 
spinowy, ,u 

0 

0,00 

1 

1,73' 

2 

2,83 

3 

3,87 

4 

4,90 

5 

5,92 


Pauling zestawił w tablicy momenty magnetyczne kationów utworzonych przez pierwsze 
dwa pierwiastki okresu 4 i metale przejściowe tego okresu. Stwierdził oń doskonałą zgod¬ 
ność między obserwowanymi i obliczonymi momentami spinu aż do żelaza; dla czterech 
ostatnich pierwiastków obserwowany moment magnetyczny jest większy niż przewidy¬ 
wany. ' 

Dużo pracy poświęcono badaniom własności magnetycznych kompleksów tworzonych 
przez metale przejściowe. Wyniki badań nad związkami Sc, Ti i Cr umożliwiają przed¬ 
stawienie schematów hybrydyzacji (diagram orbitalowy) w prosty sposób (str. 1082). 
Schematy te wskazują, że orbitale 3 d, 4s i 4 p biorą udział w tworzeniu wiązania, a „nie- 
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Tablica 24.3 

Momenty magnetyczne jonów metali przejściowych okresu czwartego w roztworze wodnym 


Jon 

Liczba 

elektronów 

3 d 

Liczba 

niesparowanych 

elektronów 

Obliczony moment 
spinowy, magneto- 
ny Bohra 

Obserwowany mo¬ 
ment spinowy, mag- 
netony Bohra 

K+, Ca 2 +, Sc 3+ , Ti 4+ 

0 

0 

0,00 

0,00 

y*+ 

1 

1 

1,73 

1,7 

V 3+ . 

2 

2 

2,83 

2,4 

V 2+ , Cr s+ 

3 

3 

3,88 

3,8 

. Cr 2 +, Mn 3+ 

4 

4 

4,90 

4,8 

Mn 2+ , Fe 3 + 

5 

5 

5,92 

5,9 

Fe 2 + 

6 

4 

4,90 

5,3 

Co 2+ 

7 

3 

3,88 

5,1 

Ni 2+ - 

8 

- 2 

2,83 . 

3,2 

Cu 2+ 

9 

1 

1,73 

2,0 

Cu+ Zn 2+ 

10 

0 

0,00 

0,00 


aktywne” orbitale d w kationie zawierają dokładnie tę liczbę niesparowanych elektronów, 
jaką daje obserwowany moment magnetyczny. Jednak w przypadku 1 Cr, Mn, Fe i Co 
ten bezpośredni sposób postępowania nie zawsze daje dobre wyniki; np. obserwowany 
moment magnetyczny (NH 4 ) 3 tFe(III)F 6 ] wynosi 5,9 D, wskazując na obecność 5 niesparo¬ 
wanych elektronów. Diagram orbitalowy anionu zbudowany zgodnie z przyjętym sposo¬ 
bem postępowania (rys. 24.2), sugeruje wartość momentu magnetycznego 1,73 D. Podobnie 



Rys. 24.2. Diagram. orbitalowy anionu Rys. 24.3. Diagram orbitalowy anionu 

tFe(III)F 6 ] 3 - [Mn(C 2 04 ) 3 ] 3 - 


dla anionu w K 3 [Mh(C 2 0 4 ) 3 ],3H 2 0 (zakładając, że cząsteczki wody stanowią wodę krysta- 
lizacyjną) (rys. 24.3), wartość obliczona wynosi 2,83 D, a obserwowana 4,90 D. Niektóre 
kompleksy wykazujące anomalne momenty magnetyczne wymieniono w tabl. 24.4. 

Problem ten pfóbowano rozwiązać następującymi sposobami: 

1) Huggins uważał, że układ hybrydyzacji zawiera orbitale 4 d. Jednak taki układ 
powinien być nietrwały i przypuszczenia te należy uznać za niezadowalające. 

2) Pauling przypisywał wiązaniom w kompleksach charakter jonowy; konfiguracja 
elektronowa atomu żelaza w (NH 4 ) 3 [FeF 6 ] powinna zatem być następująca: 



Hybrydyzacja nie zachodzi i orbitale 3 d są obsadzone przez 5 niesparowanych elek¬ 
tronów. 




Tablica 24.4 


Anomalne momenty magnetyczne 


Kompleks 

(Ji obserwowane 

y obliczone, przy założeniu, że 
wszystkie elektrony orbitalów walen¬ 
cyjnych atomu metalu zawarte są 
w dziewięciu orbitalach przedsta¬ 
wionych na diagramie orbitalowym 

K 3 [Mn(C 2 0 4 ) 3 ], 3H a O 

4,9 

2,83 

(NH 4 ) 3 [FeF 6 ] 

5,9 

1,73 

(NH 4 ) 2 [FeF 5 H 2 0] 

5,9 

1,73 

[Fe(II)(H 2 0) 6 ][NH 4 S0 4 ] 2 

5,3 

0,00 

K 3 [Co(III)F 6 ] 

5,3 

0,00 

[Co(II)(H 2 O) 0 ][NH 4 SO 4 ] 2 

- 5,1 

c 

!' [Mn(lI)Ci 2 ,2(CH 2 ) 6 N 4! 2H 2 0] 

5,9 

1,73 


3) Griffith i Orgel 1 ) sugerowali, że strukturę tych kompleksów można wyjaśnić na 
podstawie teorii pola ligandów. Teorię tę opracowano w celu wyjaśnienia niektórych 
własności widmowych kompleksów metali przejściowych, a opisano ją poniżej. 


TEORIA POLA LIGANDÓW 

Niektóre charakterystyczne cechy obserwowane w widmach związków kompleksowych 
metali przejściowych przypisuje się rozdzieleniu orbitalów d atomu centralnego na dwie 
grupy stanów energetycznych, w związku z rozszczepieniem uprzednio zwyrodniałej energii 
na dwie różne wartości. W mniej skomplikowanych przypadkach można zidentyfikować 
i utożsamić obserwowane w widmie pasmo z przejściem między dwoma poziomami energe¬ 
tycznymi powłoki d , lecz na ogół ten prosty obraz jest zniekształcony przez czynniki uboczne. 
Badania widmowe potwierdziły jednak przypuszczenie, że rozszczepienie poziomu energe¬ 
tycznego orbitalu d\ jest spowodowane istnieniem pola elektrycznego wolnych par elektro¬ 
nowych w ligandach. Teorię pola ligandów rozwinięto w celu ilościowego wyjaśnienia 
zmian własności orbitalów d. Okazała się ona bardzo cenna i wyjaśniła wiele poprzednio 
niezrozumiałych własności związków kompleksowych metali przejściowych. 

Teoria pola ligandów sformułowana została przez jej autorów za pomocą określeń 
zaczerpniętych z teorii orbitalów molekularnych. Z tego powodu omówiono ją najpierw 
z punktu widzenia tej teorii, a następnie przedstawiono w ujęciu teorii wiązań walencyj¬ 
nych. 

Rozpatrzmy związek kompleksowy składający się z ligandów związanych z atomem 
centralnym. Ligand jest jonem lub cząsteczką mającą przynajmniej jeden orbital obsadzony 
wolną parą elektronów. Pole elektrostatyczne wytworzone przez tę wolną parę elektronów 
, jest polem ligandu. Pola te działają w głównej mierze wzdłuż kierunków wiążących w kom¬ 
pleksie, które są znane ze stereochemii. Orbitale d atomu centralnego rozpadają sie więc 
na dwie klasy: pierwsza (oznaczona symbolem e g ), w której funkcje falowe orbitalów 
leżą głównie wzdłuż osi x, y, ż; są to orbitale d x2 _ y2 i d z2 i druga (oznaczona symbolem 

*) J.-S. G r i f f i t h i L. E. O r g e 1, Quart. Rev ., XI , 381 (1957). L. E. Orgel, Introduction to 
v; Transition Metal Chemistry, Methuen, 1960. 
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t 2g ) o funkcjach falowych orbitalów.leżących wzdłuż przekątnych między osiami; są to 
orbitale d xy , d yz , d xz . W przypadku braku pola ligandów wszystkie atomowe orbitale d są 
zdegenerowane. Efektem pola ligandów ma być zróżnicowanie energii tych dwu klas 
orbitalów. Można wykazać, że dla kompleksów tetraedrycznych orbitale 1 ) t 2g mają większą 
energię niż orbitale e g ; natomiast dla kompleksów oktaedrycznych występuje zjawisko 
odwrotne. 

Łatwo jest stwierdzić, że budowa orbitalów molekularnych sama przez się rozróżnia 
funkcje orbitalów t 2g i orbitalów e g . W kompleksie oktaedrycznym sześć orbitalów 



atom metalu kompleks 


4p Q O O 

3d(e g ) O O 
4s O 


\P ° °1 



sześć Ligandów 


0.00000 

orbitale 

symetryczne 


Rys. 24.4. Układ orbitalów kompleksu oktaedrycznego w nieobecności pola ligandów 


ligandowych (po jednym z każdego ligandu), które mają tworzyć z orbitalami 
atomu centralnego sześć orbitalów molekularnych, może być połączone razem (w myśl 
teorii orbitalów molekularnych), przez co powstanie sześć nowych orbitalów o z góry 
określonej symetrii. Jeden z nich będzie miał w tym przypadku własności orbitalu atomo¬ 
wego typu s , trzy -— własności orbitalów typu p , a dwa pozostałe — własności orbitalów 
typu d. W celu wyjaśnienia, w jaki sposób mogą tworzyć się wiążące i anty wiążące orbitale 
molekularne, gdy symetryczne orbitale ligandów przenikają się z orbitalami atomu central¬ 
nego 2 ) skonstruowano wykres przedstawiony na rys. 24.4. Poziomy, energetyczne na 
wykresie przyjęto dowolnie. 

Z wykresu wynika, żę dwa orbitale 3d typu e g atomu centralnego łącząc się z orbitalami 
ligandu tworzą dwa orbitale molekularne typu e g o energii mniejszej od wartości wyjściowej 
i dwa orbitale e g o większej energii. Trzy orbitale t 2g mają symetrię nie pozwalającą na 

*) Użyta jest tu nomenklatura autora. Można spotkać inne oznaczenia, mianowicie: orbitale e g jako 
d e lub d y , orbitale t 2g jako y 5 lub y 3 , 

2 ) Istnieją dwa poglądy na tworzenie się takich kompleksów, jak np. K 3 [Fe(CN) 6 ]: 

1) Trzy elektrony z atomów potasu przechodzą do atomu żelaza powodując zajęcie przez elektron 
każdego orbitalu wykorzystywanego do utworzenia wiązania (dwa 3d, jeden 4 s i trzy 4p). Następnie 
przez przenikanie się tych orbitalów atomu Fe z orbitalami pochodzącymi z sześciuJgrup^CN, tworzy 
się sześć wiązań kowalentnych. 

2) Trzy elektrony z atomów potasu wraz z trzema elektronami walencyjnymi atomu żelaza prze¬ 
chodzą do sześciu grup CN, tworząc sześć jonów CN _ . Z tych samych orbitalów jak poprzednio tworzą 
się pomiędzy atomem żelaza i sześcioma jonami CN“ orbitale molekularne. W tym jednak przypadku 
wiązania mają charakter lcowalentno-jonowy, ponieważ każda para elektronów zajmująca orbital mole¬ 
kularny jest dostarczona przez jon CN~. 
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połączenie się —pozostają nieaktywne; ich energia nie ulega zmianie. Na podstawie obser¬ 
wacji spektroskopowych stwierdzono jednak, że energia wszystkich czterech orbitalów mole¬ 
kularnych typu e g jest większa niż energia wyjściowych orbitalów atomowych d typu e g . 

Jak dotąd, rozumowanie dotyczy tylko efektu tworzenia się orbitalu molekularnego 
i nie bierze pod uwagę wpływu działania pola ligandów, które zwiększa energię orbitalów 
3de g . Po uwzględnieniu powyższego wpływu poziomy energetyczne na wykresie zostaną 
zmienione, jak przedstawiono to na rys. 24.5. 



Rozkład elektronów w orbitalach molekularnych. Kompleksy wysoko- i niskospimowe. 
Elektrony zajmują swoje pozycje w kompleksie w taki sposób, aby energia układu była 
jak najmniejsza; może to odbywać się w dwojaki sposób. Oba sposoby dążą do minimali¬ 
zacji energii, lecz ze względu na pewne okoliczności nie dają się ze sobą pogodzić. Tymi 
dwoma sposobami rozłożenia elektronów w orbitalach molekularnych są: 

a) sposób opierający się na regule Hunda (str. 80), w myśl której możliwie największa 
liczba elektronów powinna mieć spiny zgodne, 

b) sposób oparty na zasadzie rozbudowy powłok elektronowych (str. 81), wg której 
elektrony powinny wypełniać orbitale molekularne w kolejności wzrostu ich energii. 

„Moc” pola ligandów decyduje o tym, czy sposób a), czy b) dominuje w minimalizacji 
energii. Moc ta jest określona przez wartość A wskazującą na rozszczepienie energii 
między orbitalami atomowymi t 2g i e g centralnego atomu kompleksu. 

Czynnikami wpływającymi na wartość liczby A są: 

1) wielkość ładunku atomu centralnego, 

2) natura ligandu. Ugandy można uszeregować w następującej kolejności w oparciu 
o doświadczalnie stwierdzony wpływ na A danego metalu: 

J- < Br - < Cl~ < F~ < H 2 0 < C 2 01~ < pirydyna < NH 3 < etylenodwuamina < N0 2 < CN“ 

3) stopień wzajemnego przenikania się orbitalów atomu centralnego i ligandów. 
Energia orbitalu molekularnego e g zwiększa się w miarę wzrostu stopnia przenikania 
się orbitalów 3 d atomu centralnego. To przenikanie się jest większe dla mniejszych wartości 
efektywnego ładunku jądrowego atomu ligandu. 

Obliczając energię orbitalów molekularnych różnych kompleksów powinno się mieć 
na uwadze różnice w efektywnych ładunkach jądrowych centralnych atomów 1 i g a n- 
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d ó w. Zmiana ligandu powoduje zmianę wartości stałej przesłaniania (str. 154) atomu 
centralnego w kompleksie, ponieważ następuje wtórny rozdział ładunku otaczającego 
ten atom, co oznacza modyfikację efektywnego ładunku atomu. Obniżenie ładunku 
atomu centralnego prowadzi do rozciągnięcia się w przestrzeni funkcji falowej w kom¬ 
pleksie, a zatem do większego przenikania się orbitalów i większej energii dzielącej dwa 
poziomy orbitalów d między sobą (A). Tak więc obniżenie ładunku atomu centralnego 
kompleksu powiększa moc pola ligandów. 

Jeżeli w kompleksie orbitale typu d zawierają tylko jeden, dwa lub trzy elektrony,, 
możliwe jest jednoczesne spełnienie warunków a) i b). W przypadkach gdy w orbitalach 
tych znajduje się więcej niż trzy, lecz mniej niż osiem elektronów, niezawodną wskazówką 
są przytoczone poniżej reguły, które mogą być jednak modyfikowane przez wpływ innych 
czynników. 

1) Gdy A ma wartość dużą, elektrony zajmują orbitale o najniższej energii ; taki układ 
znany jest pod nazwą kompleksu nisko spinowego. 

2) Gdy A ma wartość małą, elektrony układają się kolejno w myśl reguły Hunda 
i gdy zabraknie już wolnych orbitalów, zajmują orbitale o najniższej energii; taki układ 
znany jest pod nazwą kompleksu wy sokospinowego. 

Jeżeli układ zawiera osiem lub dziewięć elektronów, wtedy pierwsze sześć zostaje 
umieszczone na orbitalach t 2g z arówno dla silnego, jak i słabego pola, a pozostałe zajmują 
orbitale e g , przy czym siódmy i ósmy mają spiny równoległe. 

Powyższe wnioski zilustrowano w tabl. 24.5. 

Tablica 24.5 


Wpływ „mocy” pola ligandów na konfiguracje elektronów d w kompleksach oktaedrycznych 


Liczba elektronów 
w orbitalach typu d 

Konfiguracja w słabym polu ligandów; 
kompleksy wysokospinowe*) . ' 

. 

Konfiguracja w silnym polu li¬ 
gandów; kompleksy niskospino¬ 
we**) 
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*) Znane także jako kompleksy wolnospinowe. 

**) Znane także jako kompleksy o spinach sparowanych. Diagramy orbitalowe przedstawione w tej 
książce (str. 182) nie mają zaznaczonych poziomów energetycznych orbitalów typu d. 


Kompleksy wysoko- i niskospinowe można odróżnić przez pomiar wielkości, które 
zależą od wypadkowego momentu magnetycznego badanych jonów kompleksowych. 
Ten moment może zawierać w sobie udział pochodzący z ruchu orbitalowego. Gdy orbi¬ 
tale molekularne typu d są zapełnione mniej niż w połowie, wówczas moment magnetyczny 
jest głównie typu spinowego. Również, jeżeli pole ligandów' jest bardzo silne, orbitalowy 
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moment magnetyczny może zostać zniwelowany całkowicie, a w tym przypadku, podob¬ 
nie jak i w poprzednim, pomiar podatności magnetycznej jonu wskaże poprawną liczbę 
niesparowanych elektronów. Jednak w takich jonach, jak: Fe 2+ , Ni 2+ , Cu 2+ , istnieje 
znaczny orbitalowy moment magnetyczny, który, ogólnie biorąc, musi być wzięty pod 
uwagę; szczególnie wyraźnie zaznacza się to w kompleksach oktaedrycznych. W wielu 
kompleksach tetraedrycznych moment magnetyczny jest prawie całkowicie momentem 
spinowym, lecz gdy efektywny ładunek jądrowy centralnego atomu w kompleksie jest 
duży, wówczas występuje także znaczne sprzężenie spinowo-orbitalowe, i wypadkowy 
moment magnetyczny jest znacznie większy niż wynikałoby to z występowania jedynie 
spinu. Sprzężenie spinowo-orbitalowe jest zwykle opisywane przez czynnik ż, który ma 
wartości dodatnie dla jonów z powłoką d zapełnioną mniej niż w połowie, a wartości 
ujemne, gdy powłoka ta jest bardziej zapełniona. W pierwszym przypadku momenty 
orbitalowy i spinowy wzmacniają się, w drugim są sobie przeciwstawne. 

Czy spiny elektronów w centralnym atomie jonu kompleksowego są zgodne, czy prze¬ 
ciwne, można przewidzieć za pomocą teorematu Kramera. Teoremat ten 
stwierdza, że w przypadku gdy atom zawierający nieparzystą liczbę elektronów poddany 
jest działaniu pola elektrycznego, zwyrodnienie (multipletowość) jest zawsze parzyste. 
Drugie dalej idące wskazanie kryje się w efekcie J a h n a - T e 11 e r a, Regułę tę można 
wyrazić stwierdzeniem, że każdy układ mający zwyrodniały stan podstawowy deformuje 
\się w taki sposób, aby możliwie najbardziej zmniejszyć zwyrodnienie. Jest to zasada 
bardziej ogólna niż reguła Hunda. Zjawisko opisywane przez teoremat Kramera nie 
obejmuje jednak efektu Jahna-Tellera w przypadku silnego pola. 

Jeżeli liczba elektronów w centralnym atomie jonu kompleksowego jest parzysta, 
to pole ligandów powoduje sparowanie wszystkich elektronów o odpowiednich spinach. 
Wszystkie elektrony mają więc sparowane spiny i całkowite orbitalowo-śpinowe zwyrod¬ 
nienie w stanie podstawowym jest singuletowe. Jon bez spinowego momentu magnetycznego 
nie wykazuje rezonansu paramagnetycznego. Jeżeli liczba elektronów w atomie cen¬ 
tralnym jest nieparzysta, to jeden z nich musi pozostać niesparowany i musi wykazywać 
moment magnetyczny. W polu magnetycznym energia niesparowanego elektronu różni 
się od energii pary elektronowej; mogą więc zachodzić przejścia pomiędzy poziomami 
energetycznymi sparowanego i niesparowanego elektronu, skutkiem czego jon wykazuję 
rezonans paramagnetyczny. 

Wypadkowy spin można określić z obserwacji multipletowości. Jeżeli multipletowość 
wynosi 2, tak jak w przypadku jednego nieparzystego elektronu (przy wszystkich innych 
elektronach sparowanych) i ponieważ 


multipletowość == 2S 4- 1, 


wówczas S ~ —. 

2 

Jeżeli multipletowość wynosi 4, wówczas S = 3/2. 

Tam gdzie występuje sprzężenie orbitalowo-spinowe, wartość g w prostym równaniu 
rezonansu paramagnetycznego: 

%,'■■■ . hv = g($H (str. 285) 

ąg jest nieco zmieniona. Gdyż = 0, g ma wartość tylko spinową w przybliżeniu równą 2. Wy- 
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prowadzono wiele wzorów empirycznych mających na celu wyjaśnienie i opisanie obser¬ 
wowanych wartości g . Prostą zależnością o dostatecznej dokładności jest wyrażenie 

s , 2,002,;-(f) 

gdzie 1 jest sprzężeniem orbitalowo-spinowym, a A — wielkością rozszczepienia energii 
pomiędzy klasy t 2g i e g orbitalów d . 

Wielkość A wyznacza się z przesunięcia pasm absorpcyjnych, a g można wyliczyć 
ze znanych wartości v, H, hi /u,. Konieczne jest, aby ^ było wyznaczane niezależnie. Można 
więc obliczyć wartość A, a stosunek wielkości A dla kompleksu do wielkości A dla metalu 
nie znajdującego się w kompleksie wskazuje na rolę, jaką odgrywa centralny atom kom¬ 
pleksu w orbitalu molekularnym. 

Teoria pola ligandów a teoria wiązań walencyjnych. Włączenie pojęcia pola ligandów 
do teorii wiązań walencyjnych nie nastręcza trudności, o ile pamięta się podstawową 
zasadę teorii, że liniowa kombinacja dwóch orbitalów atomowych (po jednym z każdego 
atomu) prowadzi do powstawania dwóch orbitalów między atomowych, jednego o więk¬ 
szej, a drugiego o mniejszej energii niż energia pierwotnego orbitalu atomowego. Orbitale 
międzyatomowe o mniejszej energii są normalnie orbitalami wiążącymi, orbitale o energii 
większej są normalnie antywiążące. Teoria wiązań walencyjnych uważa, że orbitale anty- 
wiążące nie są zajmowane przez elektrony w niewzbudzonych stanach cząsteczki. Pole 
ligandów przez powiększenie energii orbitalu międzyatomowego wprowadza go w stan 
wzbudzony i orbital ten w ujęciu teorii wiązań walencyjnych można uważać za zajęty, 
nawet jeśli jest on orbitalem antywiążącym. Jeżeli orbitale antywiążące uważa się za 
część struktury orbitalów międzyatomowych kompleksu, to dla kompleksu oktaedrycz- 
nego następujące orbitale, związane z centralnym atomem mogłyby być obsadzone elek¬ 
tronami: 

dddddspppAAAAAA 

Obramowane orbitale są orbitalami wiążącymi należącymi do układu hybrydyzacji, 
a orbitale A reprezentują odpowiadające im orbitale antywiążące. Jeżeli dwa z orbitalów 
anty wiążących mają własności orbitalów d i jeżeli omawiane wyżej przesunięcie pasm 
widmowych odnosi się do przejść elektronowych pomiędzy orbitalami t 2g i orbitalami 
antywiążącymi, to całe.rozumowanie, przedstawione w ujęciu teorii orbitalów molekular¬ 
nych, można tu zastosować. 

Metoda oparta na teorii pola ligandów w ujęciu teorii wiązań walencyjnych zastoso¬ 
wana będzie przy omawianiu kompleksów poszczególnych metali. 

Promienie jonowe i atomowe pierwiastków przejściowych. Dla kolejno następujących 
po sobie metali w szeregu przejściowym rzeczywisty ładunek jądrowy wzrastano całkowitą 
liczbę jednostek, natomiast stała przesłaniania wzrasta tylko o wartość odpowiednią 
dla elektronu w przedostatniej powłoce; wartość ta jest mniejsza od jedności. W ten 
sposób efektywny ładunek jądrowy pierwiastków w szeregu przejściowym wzrasta, czego 
konsekwencją jest zmniejszanie się w tym szeregu promieni jonów o jednakowej war¬ 
tościowości. Zdolność przesłaniania przez elektron <f jest większa dla atomu niż dla odpo¬ 
wiadającego mu jonu i stąd zmniejszenie się promienia atomowego ze wzrostem liczby 
atomowej jest mniej zauważalne niż zmniejszanie się promienia jonowego. 
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Jeżeli wartości (Z ef ) jon obliczone 1 ) dla kationów M 3+ pierwszego szeregu metali przej¬ 
ściowych wykreślić (rys. 24.6) w funkcji doświadczalnie zmierzonych promieni tych 
jonów, to otrzymuje się zależność prostoliniową 2 ). 



przejściowych 


szeregu pierwiastków 


GRUPA OKRESOWA IUP: 
SKAND, ITR I LANTAN 


Grupa okresowa IIIP obejmuje następujące metale: skand, itr i lantan. Niektóre 
własności tych metali podano w tabl. 24.6, natomiast przykłady typów ich związków — 


Własności metali grupy IIIP 


Tablica 24.6 



Sc 

Y 

La 

Liczba atomowa 

21 

39 

57 

Temp. topnienia, °C 

1400 

1500 

920 

Temp. wrzenia, °C 

2500 

3000 

4200 

Ciężar właściwy 

3,0 

4,6 

6,15 

Promień jonu M 3+ , A 

0,81 

0,93 

1,06 

Promień atomowy (dla liczby koor¬ 

. 

■ 


dynacyjnej 12), A 

1,66 

00 

N> 

1,87 


w tabl. 24.7. Lantan jest przedstawicielem rodziny lantanowców, którą omówiono na 
str. 1285. Własności chemiczne itru są tak podobne do własności chemicznych skandu, 
że nie ma potrzeby ich omawiać. Zasadowość wodorotlenków metali zmniejsza się ze 

x ) (Zef)jon jest efektywnym ładunkiem jądrowym działającym na elektron pozostający na najbardziej 
zewnętrznym orbitalu w jonie. Wartość tę można wyliczyć w oparciu o regułę Slatera (str. 154). 

2 ) V. M. G o 1 d s c h m i d t, Geschemische Yerteilungsgesetze der Elemente, Skrifter det Norske 
Videnskaps-Akad. Oslo, I Matem-Naturvid Klasse, 1926, oraz Trans. Faraday Soc ., 25, 253 (1929). 

69 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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Tablica 24.7 

Przykłady związków tworzonych przez pierwiastki grupy IIIP 

Układ walencyjny atomu _T* ” 

Wartości n: Sc 4, Y 5, La 6 . dd ddd sppp 

n —1 n 


Normalna, prehybrydyzacyjna konfiguracja elektronowa ddd dd sp pp 

t t T 


Stopień 

utlenienia 

Typy powstają¬ 
cych tworów 

Hybrydyzacja 

Sc 

Y 

La 


związki wewnętrz- 
nosieciowe 


ScN 


LaN 


związki jonowe 

. 

Sc(N0 3 ) 3 , 

Sc a (S0 4 ) 3 


La(C104 ) 3 

III 

cząsteczki olbrzymy 

, 

Sc 2 0 3 , ScOOH 

ScF 3 


La 2 0 3 

LaO-OH 


kompleksy obojętne 
aniony komplekso¬ 
we 

oktaedryczna 
tetraedryczna 
bipiramida trygo- 
nalna ' 

oktaedryczna 

Sc A 3 

K[ScF 4 ] 

K 2 [ScF 5 ] 

K 3 [ScF 6 ] 




wzrostem liczby atomowej metalu. Budowę krystaliczną omówiono na przykładzie fluor¬ 
ków: fluorek skandu ma strukturę typu Re0 3 , fluorek itru zniekształconą strukturę 
typu fluorytu, a fluorek lantanu — strukturę typu tysonitu. 


SKAND 

Powłoka walencyjna atomu skandu w stanie podstawowym ma następującą konfi¬ 
gurację elektronową: , 

3 d 4 s 
t U 

Atom skandu ,może łatwo pozbyć się, trzech elektronów; we wszystkich jego związkach, 
z wyjątkiem obojętnego kompleksu ScA 3 (A — grupa acetyloacetonianowa) i komplekso¬ 
wych anionów [ScF~], [ScFg - ] i [ScFg~] przejawia się wpływ wiązań jonowych łub wiązań 
o nieco jonowym charakterze. 

Metaliczny skand otrzymuje się w wyniku elektrolizy stopionego trójchlorku, skandu. 
Skand jest pierwiastkiem krystalicznym występującym w dwóch odmianach: o gęsto 
upakowanej strukturze heksagonalnej albo o gęsto upakowanej, zewnętrznie centrowanej 
sieci regularnej. Skand jest metalem aktywnym chemicznie, łatwo utleniającym się. W pod¬ 
wyższonej temperaturze łączy się on z azotem dając wewnętrznosieciowy azotek, ScN. 
Pod wpływem działania wody azotek skandu rozkłada się wydzielając amoniak. 

Tlenek skandu, Sc 2 0 3 , jest białym proszkiem o strukturze typu Mn 2 0 3 (str. 895). 
Wykazuje on bardziej zasadowy charakter niż tlenek glinowy, lecz mniej zasadowy niż 
tlenek wapniowy. Jedną z cech charakterystycznych tlenku skandu jest zdolność absorpcji 
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dwutlenku węgla z powietrza. Pod wpływem działania mocnych zasad z roztworu trój¬ 
chlorku skandu wydziela się galaretowaty wodorotlenek skandu, którego struktura krysta¬ 
liczna jest podobna do struktury y-AlOOH. 

Fluorek skandu o strukturze krystalicznej typu ReO s jest nierozpuszczalny w wodzie. 
Pozostałe halogenki są rozpuszczalne, a chlorek skandu rozpuszczą się także w alkoholu. 
W wodzie rozpuszczają się również siarczan i azotan, w przeciwieństwie do węglanu, 
szczawianu i fosforanu. W podwyższonej temperaturze azotan i węglan rozkładają się 
dając tlenek skandu. Również i siarczan w podwyższonej temperaturze rozkłada się do 
tlenku, lecz proces ten zachodzi trudno. 

Skand , podobnie jak cyrkon i tor tworzy tiosiarczany, które łatwo hydrolizują dając 
nierozpuszczalne sole zasadowe Sc(0H)S a 0 3 . Natomiast tiosiarczany itru i lantanu są 
rozpuszczalne i trudno hydrolizują; dlatego też pierwiastki te należy omówić oddzielnie. 

Atom skandu przez przyłączenie dodatkowych elektronów do powłoki walencyjnej 
może osiągnąć stan walencyjny oktaedryczny lub bipir amidy trygonalnej. Poniżej podano • 
diagramy orbitalowe niektórych związków kompleksowych skandu (rys. 24.7, 24.8, 
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Rys. 24.7. Wzór strukturalny i diagram orbita- Rys. 24.8. Diagram orbitalowy oktaedrycznego 
Iowy acetyloacetonianu skandu(III) anionu [ScF 6 ] 3 ~ 
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24.9). Diagramy te, jak wszystkie inne w tej książce, nie uwzględniają dalszego podziału 
elektronów orbitalów d na poszczególne poziomy energetyczne, wynikające z teorii pola 
ligandów (str. 1083). 
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GRUPA OKRESOWA I YP: 
TYTAN, CYRKON I HAFN 


Własności chemiczne tych trzech pierwiastków są tak zbliżone do siebie, że omówiono 
jedynie własności chemiczne tytanu, a następnie porównano je z własnościami chemicz¬ 
nymi pozostałych pierwiastków. Niektóre własności chemiczne metali tej grupy podano 
w tabl. 24.8, a przykłady typów ich związków — w tabl. 24.9. 

Tablica 24.8 


Własności metali grupy IVP 



Ti 

Zr 

Hf 

Liczba atomowa 

22 

40 

72 . 

Temp. topnienia, °C . 

1680 

1850 

2000 

Temp. wrzenia, °C 

3300 

4400 

5100 

Ciężar właściwy 

4,5 

6,5 

13,1 

Promień jonu M 4+ , A 

0,68 

0,80 


Promień atomowy (dla liczby koor¬ 



V 

dynacyjnej 12), A 

1,47 

1,60 

1,59 

Struktura krystaliczna 

heksagonalna; po¬ 

heksagonalna; po¬ 



wyżej temp. 880 °C 

wyżej temp. 865 °C 


• 

— regularna 

— regularna 

l 


TYTAN 


Tytan jest metalem plastycznym, dającym się dobrze obrabiać mechanicznie. Włas¬ 
ność ta uwarunkowana jest jego czystością; w przypadku zanieczyszczenia tlenem — 
maleje. W temperaturze pokojowej tytan ma gęsto upakowaną strukturę heksagonalną, 
która powyżej temp. 880°C ulęga przemianie w sieć regularną wewnętrznie centrowaną. 

W wyniku prażenia tytanu w atmosferze fluoru otrzymuje się TiF 4 , w tlenie — Ti 2 0 3 , 
a w azocie — wewnętrznosieciowy azotek, TiN (str. 744). Tytan rozpuszcza się w kwasie 
solnym i siarkowym, natomiast kwas azotowy powoduje powstanie nierozpuszczalnego 
„kwasu metatytanowego”, H 2 Ti0 3 , «H 2 0. W wysokich temperaturach tytan łączy się 
z węglem tworząc wewnętrznosieciowy węglik, TiC (str. 681), który oziębiony w atmosferze 
wodoru daje wodorek o przybliżonym składzie TiH 2 . 


Klasa 2. Związki tytanu zawierające atom tytanu 
w drugim stopniu utlenienia 

Wszystkie związki zawierające atom tytanu w drugim stopniu utleniania są ciałami 
stałymi, łatwo utleniającymi się pod wpływem działania powietrza. 

Tlenek tytanu(II), TiO, występuje w postaci żółtych kryształów (kolor ten może być 
spowodowany domieszkami żelaza). Można go otrzymać w wyniku ogrzewania tlenku 
tytanu(XV) lub metalicznego tytanu do temp. 1550°C. Rozpuszcza się on w kwasie solnym 
i siarkowym z wydzieleniem wodoru. 

Dwudilorek tytanu, TiCl 2 , otrzymuje się drogą ogrzewania trójchlorku tytanu, TiCl 3 , 
do temperatury czerwonego żaru; następuje wówczas reakcja dysproporcjonowania 
i oddestylowuje lotny czterochlorek tytanu, TiCl 4 . Dwuchlorek tytanu jest czarnyiń 
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proszkiem, który w temp. 475°C rozkłada się dając tytan i czterochlorek tytanu. Dwuchlorek 
tytanu pod wpływem działania powietrza utlenia się gwałtownie. W kwasach rozpuszcza 
się wydzielając wodór. Dwujodek tytanu o czarnym zabarwieniu otrzymuje się w wyniku 
redukcji czterojodku tytanu drogą prażenia w obecności srebra lub rtęci. Jest on dwupo- 
staciowy, a jedna z jego odmian ma strukturę typu CdJ 2 . 

Klasa 3. Związki zawierające atom tytanu 
w trzecim stopniu utlenienia 

Atom tytanu w trzecim stopniu utlenienia występuje w związkach, w których wiązanie 
ma prawdopodobnie charakter jonowy. Do takich związków należą: tlenek Ti 2 0 3 , siarczek 
Ti 2 S 3 , trójchlorek TiCl 3 i niektóre anionowe i kationowe kompleksy oktaedryczne. Wszyst¬ 
kie związki Ti(III) są barwne. 

Związki tytanu o charakterze jonowym v 

Tlenek tytanu(HI), Ti 2 0 3 , ma strukturę typu korundu. Powstaje on w wyniku ogrzewa¬ 
nia tlenku tytanu(IY) z węglem do temp. 870°C. Jest on bardzo odporny na działanie 
reagentów z wyjątkiem kwasu siarkowego, w którym rozpuszcza się. Znany jest także 
odpowiadający mu wodorotlenek Ti(OH) 3 . . $ 

Trójchlorek tytanu, TiCl 3 , jest fioletowo zabarwionym proszkiem, który sublimuje 
w temp. 430°C. Otrzymuje się go drogą redukcji bezwodnego TiCl 4 za pomocą wodoru, 
srebra lub rtęci w temp. 650°C. W temp. 600°C zachodzi reakcja dysproporcjonowania 
do TiCl 2 i TiCl 4 . 

Wodny roztwór TiCl 3 redukuje nadchlorany do chlorków, jony żelazowe do żelaza¬ 
wych, miedziowe do miedziawych; znajduje on zastosowanie w analizie objętościowej, 
lecz należy gó chronić przed dostępem CO a i H 2 z powietrza. W obecności platyny TiCl 3 
powoduje wydzielanie się wodoru z wody. 


Jony kompleksowe zawierające Ti(III) 


Trójchlorek tytanu tworzy hydrat TiCl 3 ,6H a O, który zmienia swą barwę w zależności 
od rodzaju rozpuszczalnika podobnie jak CrCl 3 ,6H a O; związek [Ti,6H a O]Cl 3 w wodnym 
roztworze jest fioletowy, a związek [Ti,5H 2 0,Cl]Cl 2 w roztworze alkoholowym ma 
zabarwienie zielone. Znany jest chlorek sześcioamminotytanu(III), [Ti,6NH 3 ]Cl 3 , którego 
diagram orbitalowy przedstawiono na rys. 24.10 i dwuakwodwuszczawianotytanian(III) 
potasowy K[ri(C 2 04 ) a (H 8 0 ) 8 ], którego diagram orbitalowy przedstawiono na rys. 24.11. 


3<f 


4 s 




U U 11- 11 11 11 
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Rys. 24.10. Diagram orbitalowy kationu 
[Ti,6NH 3 ] i >+ 


3 d 


4p 


f A — 

O o | 

t i t * 


i iii im 


0 0 0 0-0 0 

l. I' I I H 2 Hj 

c—c c—c 
II . 


o o o o 

Rys. 24.11. Diagram orbitalowy anionu 
[Ti(C 2 0 1 ) 2 (H 2 0) 2 ]- 
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Przykłady typów związków tworzonych 
n — 1 n 

Układ walencyjny atomu: ddddd sppp 
Wartości n: Ti 4, Zr 5, Hf 6, Th 7*) 



Ti 

Związki wewnętrznosieciowe 

TiC, TiN 

Klasa 

Stopień 

utlenienia 

metalu 

Typy powsta¬ 
jących tworów 

. Hybrydyzacja 


2 

II 

związki o cha¬ 
rakterze/ jono¬ 
wym 


TiO, TiCl 2 , TiJ 2 , TiS0 4 

3 

III 

związki o cha¬ 
rakterze jono¬ 
wym 


Ti 2 0 3 , Ti (O H) ; , 

TiX 3 (X = F, Cl, Br, J) 



aniony komple¬ 
ksowe 

oktaedryczna 

(NHJ 3 [TiF 6 ], Cs 2 [TiCl 3 ,H 2 0] 

K[Ti(C 2 0 1 ) 2 ,2H 2 0] 



kationy kom¬ 
pleksowe 

oktaedryczna 

[Ti,6H 2 0]Cl 3 

[Ti,6NH 3 ]Cl 3 

[Ti,5H 2 0,Cl]Cl 2 

... 

4 

IV 

związki kowa- 
lentne 

tetraedryczna 

Ti0 2 , Ti(ÓQH 3 ) 4 

TiX 4 (X =•-F, Cl, Br, J) 



aniony komple¬ 
ksowe 

oktaedryczna 

K 2 [TiF 6 ], K 2 [TiCl 6 ] 

(NH 4 ) 2 [TiBr 6 ],2H 2 0 

K 2 [Ti(S0 4 ) 3 ],(NH 4 ) 3 [Ti0(S0 4 ) 2 ,H 2 0] 



kationy komple¬ 
ksowe 

oktaedryczna 

[TiA 3 ][FeCl 4 ] 



aniony komple¬ 
ksowe 

liczba wiązań 
kowalentnych 7 

(NH 4 ) 3 [TiF 7 ]**) 



kompleksy obo¬ 
jętne 

liczba wiązań 
kowalentnych 8 




aniony komple¬ 
ksowe 

liczba wiązań 
kowalentnych 8 




aniony komple¬ 
ksowe 

liczba wiązań 
kowalentnych 10 




związki nadtle¬ 
nowe 


Ti0 3 ,2H 3 0 

Na 2 [Ti0 5 ,3H 3 0] 

(NHA [Ti0 2 F 6 ]* *) 

K 4 [Ti0 8 ,H 2 0],5H 2 0 

K 3 [Ti0 3 (S0 4 ) 2 ,H 2 0],2H 2 0 


/*) Tor, przedstawiciel aktynowców (str. 1292) włączony został dla porównania. 
**) Związki izomorficzne. 
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przez pierwiastki grupy okresowej IV P 

n —1 n 

Normalna, prehybrydyzacyjna dddddsppp 
konfiguracja elektronowa: t t t t 


Tablica 24.9 


Zr 

Hf 

Th*) 

ZrC, ZrN 

HfC, HfN 

ThC 2 , Tb 3 N 4 




ZrCl 2 , ZrBr 2 , ZrJ 2 

HfBr 2 

. 

Zr(OH)j 

ZrCl 2 , ZrBr 3 

HfBr 3 








ZrO a , (Zr0) 4 0(0C0C 6 H 5 ) 6 

ZrF 4 

Hf0 2 

HfF 4 

ThO a 

Th(OC 2 H 5 ) 4 

ThF 4 

K 2 [ZrF 6 ] 

[pyH] 2 [ZrBr 6 ] 

(NH 4 ) 2 [HfF 8 ] 

K 2 [ThF 6 L K 2 [Th(N0 3 ) 6 ] 
K 2 [ThCl 6 ], (pyH) 2 [ThBr 6 ] 
Na 2 [Th(S0 4 ) 3 ] 

(NH 4 ) 2 [Th (C0 3 ) 3 ],6H 2 0 




(NH 4 ) 3 [ZrF 7 ] 

(NH 4 ) 3 [HfF,] 


ZrA 4 

HfA 4 ,10H 2 O 

ThA 4 

Zn 2 [ZrF 8 ] 

K 4 [Zr(C 2 0 4 ) 4 ],4H 2 0 


K 4 [Th(S0 4 ) 4 ] 

’ K 4 [Th(C 2 0 4 ) 4 ],4H 2 0 



Na 6 [Th(C0 3 ) 5 l,12H 2 0 

Na 4 [Zr 2 0 44 ],9H 2 0 
K 4 [Zr0 8 ,H 2 0],5H 2 0 

Hf0 3 ,2H 2 0 

Thj0 7 ,4H 2 0 
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(NH 4 ) 3 TiF 6 jest związkiem izomorficznym z odpowiednimi związkami o anionach 
kompleksowych, jakie tworzą Cr(III), V(III) i Fe(III) z fluorem. 

Klasa 4. Związki zawierające atom tytanu 
w czwartym stopniu utlenienia 

Do prostych związków tytanu omówionych w tej klasie należą: Ti0 2 i halogenki 
typu TiX 4 . Kompleksowe związki Ti(IV) to szczawiany, azotany, siarczany oraz kom¬ 
pleksy anionowe typu K a [TiF 6 ] lub kationowe typu [TiA 3 ][FeCy. Znane są również 
niektóre związki nadtlenowe. 


Związki kowalentne Ti(TV) 

Tlenek tytanu(IV)/TiO a . W wyniku dodania zasady do soli tytanu(IV) powstaje 
galaretowaty osad TiO a ,2H a O, z którego po ogrzaniu otrzymuje się tlenek tytanu(IV). 
Jest on bezbarwny, występuje ,w trzech odmianach izomorficznych z kwarcem: 

860°C, 1040°C 

anataz ^ brukit ^ rutyl 


Tablica 24.10. 

Czterohalogenki tytanu i cyrkonu 



TiF 4 

TiCLi 

TiBr 4 

TiJ 4 

'Charakterystyka 

ogólna 

Temp. topnienia, 

białe, rozpływające 
się ciało stałe 

bezbarwna ciecz 

pomarańczowo- 
żółte ciało stałe 

ciało stałe 

°C 


‘ -23 

39 

150 

Temp. wrzenia, °C 

284- 

136 

230 

360 

Kompleksy 

TiF 4 ,2H 2 0 

TiCl 4 ,C 2 H 5 OH 




TiF 4 ,4NH 3 

TiCl 4 ,2C 2 H 5 OH 
i inne kompleksy 
ze związkami orga¬ 
nicznymi z tlenem 


i 

Metody otrzymy- 

1) synteza z pier- 

1) synteza z pier- 

synteza z pier- 

synteza z pier- 

wania 

wiastków 

2) działanie nad¬ 
miaru HF na 

wiastków 

2) przepuszczanie 
Cl 2 nad ogrza¬ 

wiastków 

wiastków 


TiCl 4 

nymi Ti0 2 H-C 




i 

ZrF 4 

ZrCl 4 

ZrBr 4 

ZrJ 4 

Charakterystyka 

ogólna 

Temp. sublimacji 
(1 Atm), °C 

bezbarwne krysz¬ 
tały 

białe kryształy 

białe kryształy | 

białe kryształy 

Temp. topnienia, °C 


331 

357 

431 

Metody otrzymy¬ 

1) działanie HF na 

437(25 Atm) 

450(15 Atm) 

499(63 Atm) 

wania 

_ZrCl 4 

2) prażenie 
(NHi) 2 ZrF 6 



działanie HJ na 
ZrC w temp. 
340°C 
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Uwodniony tlenek bezpośrednio po strąceniu jest dobrze rozpuszczalny w kwasach, 
lecz po odstaniu jego rozpuszczalność maleje. Po wyprażeniu przestaje on być rozpuszczal¬ 
ny w kwasie solnym, i rozcieńczonym kwasie siarkowym, a rozpuszcza się jedynie w stę¬ 
żonym kwasie siarkowym i rozcieńczonym kwasie fluorowodorowym. 

Do związków zawierających tetraedrycznie zhybrydyzowany atom tytanu należą 
czteroetoksytytan i czterohalogenki. 

Sposób otrzymania i niektóre własności czterohalogenków tytanu i cyrkonu przed¬ 
stawiono w tabl. 24.10. 


Jony kompleksowe zawierające Ti(IV) 

Tytan(IV) tworzy sole o kompleksowych anionach i kationach. Przykładami soli 
o kompleksowych anionach są: K 2 [TiX 6 ] (trwałość anionów maleje w kierunku F > 
> Cl > Br > J), K 2 [Ti(S0 4 ) 3 ] i (NH 4 ) 2 [(QTi)(S0 4 ) 2 ,H 2 0], zaś do kompleksów katio- 



Rys. 24.12. Diagram orbitalowy anionu [Ti0(S0 4 ) 2 (H 2 0)] 2 ~ 


nowych zalicza się [TiA 3 ]Cl, gdzie A oznacza rodnik acetyloacetonianowy. Wszystkie 
te związki, jak wspomniano, mają budowę oktaedryczną. Prawdopodobny diagram orbi¬ 
talowy siarczanu tytanu(IV) przedstawiono na rys. 24.12. 

W atomie tytanu dwa orbitale d nie są wykorzystane, a jedno wiązanie tworzone 
przez atom tlenu jest wiązaniem nd. 


Nadtlenowe związki tytanu 

Nadtlenek wodoru powoduje zabarwienie się roztworu zawierającego czterochlorek 
tytanu na kolor pomarańczowy. Zabarwienie to jest spowodowane obecnością uwodnio- 



Rys. 24.13. Diagram orbitalowy anionu Rys. 24.14. Diagram orbitalowy anionu 

[TiO a F 6 ] 3 ' [TiOJ 2 - 

nego związku nadtlenowego o wzorze Ti0 3 ,2H 2 0. Nadtlenotytaniany, np. (NH4) 3 [Ti0 2 F 6 ] 
i Na 2 [Ti0 5 ],3H 2 0 można otrzymać w wyniku działania nadtlenku wodoru na sole tytanu. 
K 2 Ti0 2 (S0 4 ) 2 jest związkiem o barwie pomarańczowej, który otrzymuje się działając 
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nadtlenkiem wodoru na zasadowy roztwór siarczanu tytanu(IV) wydzielający jod w bu¬ 
forowanej próbie Riesenfelda. W wyniku dodawania nadtlenku wodoru do oziębionego, 
silnie zasadowego roztworu tytanianu potasowego powstaje sól bezbarwna. W buforo¬ 
wanej próbie Riesenfelda uwalnia ona tlen, a nadtlenek wodoru można wyekstrahować 
z roztworu wodnego za pomocą eteru. Sól ta prawdopodobnie ma wzór (K0) 4 Ti,4H 2 0 2 , 
2H s O lub K 4 Ti0 8 ,6H 2 0. 

Przypuszczalne diagramy orbitalowe związków nadtlenowych przedstawiono na 
rys. 24.13 i 24.14. 


CYRKON I HAFN 

Cyrkon jest metalem o małej aktywności chemicznej, jednak podczas silnego ogrze¬ 
wania łączy się on z węglem, azotem, tlenem i halogenami. Ulega działaniu kwasu fluoro¬ 
wodorowego i wody królewskiej. Własności metalicznego hafnu poznano w mniejszym 
stopniu. 

Własności związków metali grupy okresowej IVP zmieniają się wraz ze zmianami 
liczby atomowej pierwiastka. Przechodząc kolejno od tytanu do hafnu wzrasta jonowy 
charakter związków, a zmniejsza się elektroujemność metali i kwasowość tlenków. Roz¬ 
puszczalność wodorotlenków tych metali w roztworze wodorotlenku potasowego zmniej¬ 
sza się w porządku: tytan, cyrkon, hafn. 

Typy związków tworzonych przez tytan, cyrkon i hafn są bardzo do siebie podobne. 
Wszystkie te pierwiastki tworzą wewnętrznosieciowe wodorki — MH 2 , węgliki — MC 
i azotki — MN, tlenki o ogólnym wzorze M0 2 (podobne do krzemionki), wodorotlenki — 
M(OH) 4 (chociaż są nikłe dowody istnienia formy M0 2 ,2H 2 0) oraz sole — Na 2 M0 3 . 
Wszystkie pierwiastki tworzą ciemno zabarwione halogenki MX 4 , łatwo rozkładające się 
halogenki MX 2 i także o ciemnym zabarwieniu MX 3 . Istnieją związki acetyloacetonianowe 
tytanu typu TiA 3 Cl, zaś cyrkonu i hafnu — typu ZrA 4 i HfA 4 . Cyrkon tworzy zasadowy 
benzoesan, (ZrO) 4 Ó(OCOC 6 H 5 ) 6 . Działając na amoniakalny roztwór siarczanu hafnu 
nadtenkiem wodoru otrzymuje się galaretowany osad kwasu nadtlenohafnowego. Po- 
dobeństwo własności cyrkonu i hafnu jest największym podobieństwem między dwoma 
sąsiadującymi pierwiastkami tej samej grupy; powstaje ono na skutek występowania 
zjawiska kontrakcji lantanowcowej (str. 1286). 


GRUPA OKRESOWA VP: 

WANAD, NIOB I TANTAL 

Niektóre własności pierwiastków tej grupy przedstawiono w tabl. 24.11. 

Wanad jest białym metalem, odpornym na działanie powietrza. Ulega on działaniu 
kwasu fluorowodorowego i azotowego. Podczas ogrzewania łatwo reaguje z węglem, 
azotem i tlenem. 

Niob jest metalem o barwie szarej. Łatwo tworzy związki z halogenami, nieco trudniej 
z tlenem. Niob jest rozpuszczalny w kwasie fluorowodorowym, a w kwasie azotowym 
i wodzie królewskiej ulega pasywacji. 
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Tantal jest twardym, szarym metalem. Podczas ogrzewania reaguje on z fluorem, 
chlorem, tlenem, azotem i węglem, a ogrzewany do temperatury czerwonego żaru 
absorbuje wodór. Podobnie jak niob ulega on działaniu kwasu fluorowodorowego, 
ecz nie rozpuszcza się w kwasie azotowym i wodzie królewskiej. 

Przykłady typów związków, tworzonych przez te pierwiastki podano w tabl. 24.12. 
Wszystkie pierwiastki grupy VP tworzą połączenia trzech głównych typów: 1) wewnętrzno- 
sieciowe związki z węglem i azotem, 2) z elektroujemnymi pierwiastkami: fluorem, chlo¬ 
rem i tlenem związki wielkocząsteczkowe, 3) sole, gdzie w anionach kompleksowych 
zajmują położenie centralne. Z tabl. 24.12 wyraźnie wynika, że wanad tworzy szeroki 


Własności metali grupy VP 


Tablica 24.11 


• 

V 

Nb 

! 

Ta 

Liczba atomowa 

23 

41 

73 

| Temp. topnienia, °C 

1920 

2420 

3000 

Temp. wrzenia, °C 

3400 

5100 

6000 

Ciężar właściwy 

6,1 

8,6 

16,6 

Promień jonu M 5f , A 

0,59 

0,70 

— 

j’ Promień atomowy, A 

1,35 

1,47 

1,47 


wachlarz związków, w których, reprezentowany jest on we wszystkich stopniach utle¬ 
nienia. Liczba koordynacyjna atomu wanadu rzadko jest większa od 6. Związki zawie¬ 
rające niob i tantal w niższych stopniach utlenienia są zazwyczaj rzadsze niż odpowiednie 
związki wanadu. Zwraca uwagę brak związków niobu i tantalu w trzecim i czwartym 
stopniu utlenienia. Zarówno niob, jak i tantal tworzą wiele anionów kompleksowych 
występując w piątym stopniu utlenienia; w wielu z nich liczba koordynacyjna atomu 
metalu wynosi 7, zaś w K 2 [NbOF 7 ] nawet 8. 

Ligandy w anionach kompleksowych wszystkich trzech metali stanowią pojedyncze, 
bardzo elektroujemne atomy fluoru, lub jeden atom tlenu i kilka innych grup anionowych, 
takich jak F~, Cl~, Br~, (C 2 C> 4 ) a ~ lub pirokatechiną. Trwałość anionów* zawierających 
tlen jako ligand związana jest z utworzeniem wiązań nd między atomem tlenu i central¬ 
nym atomem'anionu (por. diagram orbitalowy K 2 [yOF 4 ], str. 1108). Orbital p atomu 
tlenu wytwarza z jednym z orbitalów t 2g centralnego atomu orbital molekularny o niższej 
energii niż orbital i dlatego kompleks jest trwały (rys. 24.15, str. 1108). 

WANAD 

Klasa 2. Związki zawierające atom wanadu 
w drugim stopniu utlenienia 

Związki omawiane w tej klasie są podobne do związków Fe(II) z wyjątkiem związków 
V(II), które stanowią mocne środki redukujące. Klasa 2 obejmuje tlenek VO, siarczek 
VS, dwuhalogenki — VX 2 , aniony kompleksowe [V(CN) 6 ] 4 ~ i kationy kompleksowe 
[V,6H 2 0] 2+ . Związki wanadu w drugim stopniu utlenienia zwane są niekiedy związkami 
1 wanadawymi. 




Przykłady typów związków tworzonych przez pierwiastki grupy okresowej V P 
n Normalna, prehybrydyzacyjna n—1 



cząsteczki V 2 0 3 /V 2 S 3 ,V(OH) 3 , V(OCOCH 3 ) 3 NbCl 3 , NbBr 3 TaCl 3 , TaBr, 

olbrzymy VF 3 , VC1 3 , VBr 3j VJ 3 

YOC1, YOBr 
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Związki wielkocząsteczkowe 

Tlenek wanadu(IT), VO, jest twardym, ciemnoszarym ciałem stałym o dużej gęstości 
i strukturze typu NaCl 1 ). Powstaje on podczas utrzymywania dokładnie rozdrobnionej 
mieszaniny wanadu i V 2 0 3 lub V 2 0 5 w temp. 1750°C w ciągu jednej godziny. Tlenek wa- 
nadu(II) podczas ogrzewania w próżni ulega rozkładowi dając wanad i tlenek wana- 
du(III). Rozpuszcza się on w rozcieńczonym kwasie solnym, fluorowodorowym i azo¬ 
towym zabarwiając roztwór na kolor fioletowy. 

Siarczek wanadu (II), VS, jest brązowo zabarwionym ciałem stałym o strukturze typu 
arsenku niklu 2 ). Otrzymuje się go w wyniku przepuszczania siarkowodoru nad rozgrzanym 
do temperatury czerwonego żaru tlenkiem wanadu(II). 

Dwudilorek wanadu, VC1 2 , występuje jako bladozielone kryształy o postaci blaszek; 
jest on nielotny. ' 

Otrzymuje się go następującymi metodami: 

1) przepuszczanie strumienia suchego azotu nad trójchlorkiem wanadu w temp. 800°C 

2VC1 3 - VC1 4 + VC1 2 

i oddestylowanie lotnego czterochlorku wanadu, 

2) ogrzewanie czterochlorku wanadu do temp. 280°C, 

3) ogrzewanie wanadu (lecz nie ferrowanadu, który daje VC1 3 ) z chlorowodorem. 
Dwuchlorek wanadu jest silnym środkiem redukującym, silniejszym niż dwuchlorek 

chromu; redukuje on roztwór trójfenylokarbinolu w kwasie solnym do trójfenylometylu. 
W czasie ogrzewania do temperatury jasnoczerwonego żaru redukuje on dwutlenek węgla 
w myśl równania 

3VC1 2 + 2CO, = 2YOC1 + VC1 4 + 2CO 

W powietrzu dwuchlorek wanadu powoli rozpływa się ulegając jednocześnie utlenieniu. 
Rozpuszcza się on powoli w wodzie dając fioletowo zabarwiony roztwór, który powoli 
zmienia kolor na zielony wydzielając wodór. Z wodnych roztworów soli Sn, Cu, Ag 
wydziela wolne metale. Dwuchlorek wanadu reaguje z fluorowodorem dając trójfluorek 
wanadu. 

Jasne, czerwonawobrązowe kryształy dwubromku wanadu, VBr 2 , otrzymuje się w wyniku 
redukcji trójbromku wanadu, a występujący w postaci różowych płytek dwujodek wanadu 
drogą redukcji trójjodku. 

t 

Aniony i kationy kompleksowe Ą 

Związek o wzorze [V,6H 2 0]S0 4 ,H 2 0 występuje w postaci fioletowych kryształów. 
Otrzymuje się go przez elektrolityczną redukcję roztworu tlenku wanadu(Y) w kwasie 
siarkowym za pomocą amalgamatu sodu lub cynku, a następnie przez odparowanie 
roztworu w powietrzu w obecności zimnego P 2 0 5 . Siarczan wanadu(II) tworzy dwu- 
postaciowe roztwory stałe z siarczanem chromu(II) i siarczanem żelaza(II) oraz bierze 
udział w tworzeniu takich siarczanów jak YS0 4 (NH 4 ) 2 S0 4 ,6H 2 0 3 ). Związek ten jest 
silnym środkiem redukującym podobnie jak dwuchlorek wanadu. 

1 ) Odpowiedni związek Fe(II) ma taką samą strukturę. 

2 ) Odpowiedni związek Fe(II) ma taką samą strukturę. 

3 ) Odpowiedni związek żalaza(II) ma taką samą budowę. 
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Trójwodny sześciocyjanowanadan(II) potasowy, K 4 [V(CN) 6 ],3H 2 0 ma postać brą- 
zowożółtawych kryształów, które łatwo utleniają się; należy je przechowywać bez dostępu 
powietrza. 

Związek ten otrzymuje się przez dodanie nadmiaru roztworu cyjanku potasowego 
do roztworu otrzymanego przez redukcję octanu wanadu(III) amalgamatem potaso¬ 
wym; kryształy wydzielają się po dodaniu alkoholu do roztworu. 


Klasa 3. Związki zawierające atom wanadu 
w trzecim stopniu utlenienia 

Związki wielkocząsteczkowe 

Tlenek wanadu(III), V 2 Ó 3 , jest czarnym, prawie niętopliwym proszkiem o strukturze 
typu korundu. Otrzymuje się go następującymi metodami: 

1) redukcja tlenku wanadu(V) wodorem lub tlenkiem węgla w wysokiej tempera¬ 
turze, - 

2) elektroliza słabo alkalicznego stopu tlenku wanadu(V) z fosforanami rozcieńczo¬ 
nego chlorkiem sodowym. 

Otrzymywany tą metodą produkt jest czysty. Tlenek wanadu (III) powoli utlenia się 
w normalnej temperaturze w powietrzu do niebieskiego tlenku wanadu(IV), a podczas 
ogrzewania zapala się dając tlenek wanadu(V). Tlenek wanadu(III) rozpuszcza się w kwa- 
sach azotowym i solnym dając odpowiednie sole. Ma on charakter zasadowy. 

Siarczek wanadu(III), V 2 S 3 , powstaje w wyniku działania siarkowodoru na tlenek 
wanadu(III). Jest to najbardziej trwały z siarczków wanadu. W temp. 400°C tworzy on 
z siarką V 2 S 5 . 

Wodorotlenek wanadu(HI), V(OH) 3 , otrzymuje się w postaci zielonego, kłaczkowatego 
osadu przez dodanie amoniaku lub innej zasady do roztworu trójchlorku wanadu. Gwał¬ 
townie absorbuje on tlen z powietrza. Bez dostępu powietrza rozpuszcza się w kwasach 
dając sole wanadu (III). Ma on charakter zasadowy. 

Trójhalogenki wanadu. Metody otrzymywania i niektóre własności halogenków wanadu 
podano w tabl. 24.13. Trójfluorek wanadu nie rozpuszcza się w wodzie i w rozpuszczal¬ 
nikach organicznych, zaś pozostałe trójhalogenki są barwnymi higroskopijnymi, dobrze 
rozpuszczalnymi ciałami stałymi; wszystkie dają hydraty typu [V,6H 2 0]C1 3 . 

Halogenki wanadylu. Nie stwierdzono istnienia związku fluoru, VOF. 

VOCl ma postać brązowych kryształów, które sublimują dopiero w wysokiej tempe¬ 
raturze. Otrzymuje się go w wyniku hydrolizy trójchlorku wanadu pod wpływem działania 
wody, przez ogrzewanie VC1 3 strumieniem dwutlenku węgla o temp. 700°C albo przez 
ogrzewanie VOCl 2 (str. 1106) w atmosferze wodoru do temperatury czerwonego żaru. 
VOCl z trudem rozpuszcza się w wodzie, a łatwo w kwasie azotowym. Fioletowe, okta- 
edryczne kryształy VOBr otrzymuje się w wyniku ogrzewania VOBr 2 do temp. 360°C 
pod zmniejszonym ciśnieniem. Rozkłada się on w temp. 480°C dając VBr 3 i V 2 0 3 . Bromek 
wanadylu jest słabo rozpuszczalny w wodzie i, ogólnie biorąc, nie rozpuszcza się w roz¬ 
puszczalnikach organicznych. 
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Otrzymywanie i własności trójhalogenków wanadu 
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*) Strukturę krystaliczną badano rentgenograficznie; liczba koordynacyjna atomu wanadu względem atomu fluoru wynosi 6. 

**) Rozpuszczalny w rozpuszczalnikach organicznych zawierających atomy tlenu, które mają działanie donorowe, lecz nierozpuszczalny w benzenie, 
CS 2 itp. 



Kompleksy obojętne, anionowe i kationowe 

Wśród związków tego typu istnieją przykłady pełnych szeregów takich związków 
kompleksowych jak [V,6H 2 0]C1 3 , w których atom wanadu(III) występuje jako kation, 
poprzez kompleksy obojętne typu [V;3H 2 0,FJ, dó kompleksów typu K 3 [VF 6 ], w których 
atom wanadu(III) występuje w anionie. Na podstawie badań rentgenograficznych stwier¬ 
dzono, że anion w K 2 [V,H 2 0,F 5 ] ma budowę oktaedryczną. Nie stwierdzono tego dla 
innych anionów, lecz przypuszcza się, że mają taką samą strukturę. 

Kompleksy obojętne. Do tych związków zalicza się kompleksy typu [V,3H 2 0 5 F 3 ] 
oraz kompleksy,z ^S-dwuketonami, VA 3 . A 

Pochodna acetyloacetonu — występuje w postaci ciemnozielonych słupów trygonal- 
nych o tt. 185—190°C. Otrzymuje się ją w wyniku działania trójchlorku wanadu na ace- 
tyloąceton (dwuketon) w obecności węglanu sodowego. Powstały związek jest nieroz¬ 
puszczalny w wodzie, natomiast rozpuszcza się w chloroformie i benzenie. Destyluje on 
bez rozkładu. W wilgotnym powietrzu przechodzi w VOA 2 (str. 1107). 

[V,3H 2 Ó,F 3 ]° stanowi ciało stałe o zielonym zabarwieniu. Otrzymuje się go w wyniku 
rozpuszczania V 2 0 3 w wodnym roztworze kwasu fluorowodorowego albo przez elektro¬ 
lityczną redukcję V 2 0 5 w tym roztworze. W wodzie rozpuszcza się w nieznacznym stopniu. 

Kompleksy anionowe. Fluorki. Metale alkaliczne tworzą trzy typy związków 
kompleksowych zawierających fluor: K 3 [VF 6 ], K 2 [VF 5 ,H 2 0] i K[VF 4 ,2H 2 0]. Badania 
rentgenograficzne wskazują, że anion [VF 5 ,H 2 0] 2 ~ ma budowę oktaedryczną. Kobalt, 
nikiel, cynk i kadm tworzą sole typu Co [VF 5 ,H 2 0],6H 2 0. Sole amonu, potasu, rubidu 
i cezu typu M[VF 4 ,2H 2 0] krystalizują z rozcieńczonego roztworu kwasu fluorowodoro¬ 
wego. W wodnym roztworze jon fluorkowy jest niewykrywalny. Wszystkie te sole są 
związkami trwałymi. Rozpuszczalność ich zwiększa się w kierunku od potasu do cezu 
co wskazuje, że wyjściowy kwas jest kwasem słabym. 

Cyj anki, [K 3 V(CN) 6 ], wytrąca się przy dodawaniu-alkoholu do mieszaniny roz¬ 
tworów trójchlorku wanadu i cyjanku potasowego. Związek ten jest łatwo rozpuszczalny 
w wodzie, lecz nie rozpuszcza się w alkoholu. Jest to najmniej trwały w klasie od 
wanadu do kobaltu kompleks cyjankowy. Z roztworu wodnego wydziela się V(CN) 3 , na¬ 
tomiast pod wpływem działania wrzących roztworów mocnych zasad — V(OH) 3 . W roz¬ 
tworze wodnym daje on reakcje charakterystyczne dla CN. 

Kompleksy kationowe. Powinowactwo chemiczne wanadu do atomów azotu lub tlenu, 
które mogą być donorami elektronów w tych związkach, jest jednakowe. Podobne włas¬ 
ności mają żelazo i glin. 

Kation [V,6H 2 0] 3+ otrzymuje się przez krystalizację trójchlorku lub azotanu wana- 
du(III) z roztworu wodnego. Zachodzi ona prawdopodobnie wtedy, gdy obecne są po¬ 
jedyncze jony V 3+ . 

[V(NH 3 ) 6 ]C1 3 i [V(NH 3 ) 6 ]Br 3 można otrzymać w wyniku działania nadmiaru ciekłego 
amoniaku na bezwodny trójchlorek lub trójbromek wanadu, a następnie odparowania 
go. Trójchlorek jest brązowoczerwonym ciałem stałym, utleniającym się w wilgotnym 
powietrzu 

[V(NH 3 ) 6 ]C1 3 + O + 2H a O - NH 4 V0 3 + 3NH 4 C1 + 2NH 3 

Nie rozpuszcza się on w zimnej wodzie, alkoholu i eterze. W rozcieńczonym kwasie 
solnym ma kolor zielony, który podczas utlenienia zmienia się na niebieski. Trójchlorek 
wanadu tworzy także kompleksy z alkiloaminami i mocznikiem. 
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Klasa 4. Związki zawierające atom wanadu 
w czwartym stopniu utlenienia 

Klasa ta obejmuje następujące związki: tlenek V0 2 , czterohalogenki typu VC1 4 , dwu- 
halogenki wanadylu typu VOCl 2 , aniony kompleksowe typu [VX] 2 “ i kationy komplekso¬ 
we, takie jak [V(H 2 0) 6 ] 4+ . ‘ 

Związki wielkocząsteczkowe 

Tlenek wanadu(IV), VO a . Związek ten występuje w postaci ciemnoniebieskich kryszta¬ 
łów. Otrzymuje się go przez ogrzewanie V 2 0 5 z V 2 0 3 (lub z kwasem szczawiowym albo 
dwutlenkiem siarki). Łatwo rozpuszcza się on w roztworach kwasów i zasad dając od¬ 
powiednio związki typu VOCl 2 i pochodne kwasu H 2 V 4 0 9 . Tlenek wanadu(IV) utlenia 
się do Y 2 0 3 przy ogrzewaniu w powietrzu lub w Wyniku działania kwasu azotowego. 
Z kwasem fosforowym daje on związki o barwie niebieskiej: V0 2 ,P 2 0 5 ,3H 2 0i2V0 2 ,3P 2 0 5 , 
10H 2 O. Kryształy tlenku wanadu(IV) mają strukturę typu rutylu, a liczba koordynacyjna 
atomu wanadu wynosi 6. 

Czterofluorek wanadu, VF 4 , stanowi higroskopijny brązowy proszek, który otrzymuje 
się przez dodanie bezwodnego fluorowodoru do czterochlorku wanadu w niskiej tem¬ 
peraturze. W temp. 325°C w atmosferze azotu zachodzi reakcja dysproporcjonowania 
prowadząca do powstania VF 3 i VF 5 . Z fluorkami metali alkalicznych w roztworze zasa¬ 
dowym czterofluorek wanadu tworzy sole typu [K 2 VOF 4 ]. 

Czterochlorek wanadu 1 ), VC1 4 , jest ciemnoczerwoną cieczą o dużej gęstości i o tt. —28°C ? 
tw. 154°C. Otrzymuje się go w wyniku przepuszczania czystego chloru (oczyszczonego 
od powietrza) nad ferrowanadem ogrzanym do temperatury czerwonego żaru. Następnie 
oddestylowuje się VC1 4 , a pozostaje mniej lotny FeCl 3 . Czterochlorek wanadu rozpuszcza 
się w wodzie; pod wpływem jej działania hydrolizuje dając niebieski roztwór VOCl 2 

VC1 4 + H a O = VOCl 2 + 2HC1 

Czterochlorek wanadu jest również rozpuszczalny w dwusiarczku węgla, czterochlorku 
węgla i innych rozpuszczalnikach organicznych. Trwały jest powyżej temp. 600°C. W tem¬ 
peraturze pokojowej, a gwałtowniej w temp. 150°C ulega reakcji dysproporcjonowania 

2VC1 4 = 2VC1 3 + Cl 2 

W wysokich temperaturach rozpadowi ulega także trójchlorek wanadu 

2VC1 3 = VC1 4 + VC1 2 ^ 

Gęstość pary odpowiada wzorowi VC1 4 , a pomiary dyfrakcji elektronów wskazują, 
że cząsteczka ma budowę tetraedryczną. W roztworze CC1 4 w temp. 20°C jest on di- 
meryczny. 

Dwuhalogenki wanadylu* VOF 2 stanowi żółto zabarwiony proszek, który nie sublimuje 
i jest nierozpuszczalny w żadnym rozpuszczalniku. Otrzymuje się go przez ogrzewanie 
VOBr a w obecności fluorowodoru do temperatury czerwonego żaru. VOCl 2 jest prosz¬ 
kiem o zielonej barwie, który rozkłada się pod wpływem działania wody. Otrzymuje 
się go następującymi metodami: 

x ) VBr 4 i VJ 4 nie są znane. 
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1) przepuszczanie gazowej mieszaniny VOCl 3 i wodoru przez ogrzaną do czerwo¬ 
ności rurę, 

2) hydroliza VC1 4 , . 

3) działanie stężonego kwasu solnego na V 2 0 5 

V 2 O s + 6HC1 = 2V0C1 2 + 3H 2 0 + Cl 2 

VOBr 2 jest bladożółtym, łatwo sublimującym proszkiem, rozkładającym się w temp. 
330°C. Znany jest również VO(CN) 2 . 

Obojętne kompleksy wanadu(IV) 

Acetyloącetonian wanadylu, VOA 2 , ma następującą budowę: 

h 3 c ch 3 
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Występuje on w postaci niebieskozielonych kryształów. Otrzymuje się go następują¬ 
cymi metodami: 

1) reakcja VOS0 4 z acetyloacetonem, 

2) atmosferyczne utlenianie VA 3 . 

Związek ten jest nierozpuszczalny w wodzie, lecz łatwo rozpuszcza się w alkoholu, 
eterze, benzenie i chloroformie. Krystalizuje on z tych rozpuszczalników nie wydzielając 
wody, tracąc ją jedynie przy topnieniu, któremu towarzyszy całkowity rozkład. Wodę 
można wymienić na amoniak lub aminę, jeśli hydrat podda się działaniu wrzącego ete¬ 
rowego roztworu amoniaku lub aminy. Cztery atomy tlenu grup karbonylowych leżą 
w jednej płaszczyźnie, a grupa wanadylowa tworzy z tą płaszczyzną kąt prosty, zaś atom 
wanadu jest nieznacznie wysunięty ponad nią. 

Aniony kompleksowe zawierające V(TV) 

Związki kompleksowe tworzone przez atomy wanadu(IV) są najmniej trwałe. Więk¬ 
szość tych kompleksów zawarto w tabl. 24.12, klasa 4, ą wszystkie aiiiony kompleksowe 
przedstawiono w tabl. 24.14. Kompleksy te zawierają grupę YO, która zdaje się wywierać 
wpływ stabilizujący. Tylko trzy związki tego typu otrzymano w warunkach bezwodnych. 
Dwoma spośród tych bezwodnych związków są: fluorowanadan K 2 [VOF 4 ] i malono- 
wanadan (NH 4 ) 2 [V0(C 3 H 2 0 4 ) 2 ]. K 2 [VOF 4 ] otrzymuje się w wyniku działania cztero- 
fluorku wanadu na wodny roztwór fluorku potasowego. (NH 4 ) 2 [VO(C 3 H 2 0 4 ) 2 ] otrzymuje 
się przez odwodnienie niebiesko zabarwionego czterohydratu, który krystalizuje po do¬ 
daniu węglanu amonowego do roztworu uzyskanego przez ogrzewanie kwasu malonowego 
z wanadanem amonowym. Atom wanadu w jonach [YOFJ 2 ^ i [V0(C 3 H 2 0 4 )] 2 ~ może 
mieć strukturę orbitalową o układzie piramidy trygonalnej, co zgodne jest z diagramem 
przedstawionym na rys. 24.15. 


70* 
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Podobny diagram orbitalowy mogą mieć inne sole uwodnione, pod warunkiem że 
cząsteczki wody krystalizacyjnej nie są związane z atomem wanadu. Szereg takich związ¬ 
ków podano w tabl. 24.14, kolumna 1. . 
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Rys. 24.15. Diagram orbitalowy anionu [VOF 4 ] 2 “ 


W kolumnie 2 tablicy 24.14 przedstawiono niektóre sole powstające równie łatwo 
jak zawarte w kolumnie 1; są one jednak za mało poznane, aby móc wyznaczyć ich struk¬ 
tury orbitalowe. 

Tablica 24.14 

Sole uwodnione zawierające grupę VO w anionie kompleksowym 


Kolumna 1 

Kolumna 2 

Na 2 [VOF 4 ],2H 2 0 niebieski 

(pyH) 2 [VOCl 4 ], aq niebieski 

(NH 4 ) 2 [VO(SCN)d, 5H 2 0 niebieski 

K 2 [V0(SCN) 4 L5H 2 0 niebieski 

K 2 [V0(S0 3 ) 2 ], aq zielony 

K 2 [V0(S0 4 ) 2 ] ciemnoniebieski 

(NH 4 ) 2 [V0(C 2 0 4 ) 2 ], 2H 2 0 niebieski 

(NH 4 ) 2 [V0(C 3 H 2 0 4 ) 2 ],4H 2 0 ' niebieski 

3H a O fioletowy 

H 2 0 różowy 

bezwodny bladofioletowy 

K 2 [V0(C 7 H 4 0 3 ) 2 ], 3H 2 0 , bladożółte cia¬ 

ło stałe, zielony 
roztwór 

(NH 4 ) 2 [VO(C 7 H 4 0 3 ) 2 ], 3H 2 0 bladożółte cia¬ 

ło stałe; zielony 
roztwór 

Mg 2 [Y0(C 6 H 4 0 2 ) 2 ], (C 6 H 4 0 2 ), aq 

K 2 [V 2 0 2 (S0 3 ) 3 ],aq niebieski 

K 2 [V 2 0 2 (S0 4 ) 3 ] bladonie- 

bieski 

(NH 4 ) 2 [V 2 0 2 (C 2 0 4 ) 3 ], 8JH 2 0 niebieski 

K 2 [V 2 0 2 (C 2 0 4 ) 3 ], 4H 2 0 niebieski 


Klasa 5. Związki zawierające atom wanadu 
w piątym stopniu utlenienia 

Związki tej klasy obejmują: pięciofluorek wanadu, który jest prawdopodobnie związ¬ 
kiem wielkocząsteczkowym, tlenek wanadu(V), trójhalogenki wanadylu VOX 3 , prawdo¬ 
podobnie o konfiguracji tetraedrycznej, i wiele anionów kompleksowych wanadu o kon¬ 
figuracjach oktaedrycznych lub bipiramidy trygonalnej. 

Pięciofluorek wanadu, VF 5 , jest ciałem stałym o barwie białej; temperatura topnienia 
pod zwiększonym ciśnieniem wynosi ponad 200°C, pod ciśnieniem 1 Atm sublimuje 
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w temp. 111°C. Otrzymuje się go w wyniku ogrzewania czterofluorku przez szereg godzin 
w atmosferze azotu w temp. 600°C; następnie oddestylowuje się pięciofluorek, a pozostaje 
VF 3 . Pięciofluorek wanadu rozpuszcza się łatwo w wodzie, alkoholu, acetonie, CHC1 3 
i ligroinie, tworząc żółto zabarwione roztwory. Nie rozpuszcza się on w CS 2 . W powietrzu 
zmienia barwę na żółtą, tworząc VOF 3 . Pięciofluorek wanadu działa na szkło. Nie stwier¬ 
dzono istnienia VC1 5 i VBr 5 , co zgodne jest z zanikiem wysokiej kowalencyjności pier¬ 
wiastków okresu 4. 

Tlenek wanadu(V), V 2 O s , jest żółtym lub czerwonym bezpostaciowym proszkiem 
o tt. ok. 660°Ć. Bezwodny tlenek otrzymuje się drogą ogrzewania metawanadanu amo¬ 
nowego, NH 4 V0 3 . Chcąc uzyskać bardziej aktywną odmianę tego tlenku należy surowy 
produkt rozpuścić w wodnym roztworze nadtlenku wodoru, odsączyć i ogrzewać prze¬ 
sącz z kwasem azotowym i alkoholem. Wypada wówczas brązowy, kłaczkowaty osad, 
który należy przechowywać pod acetonem. 

Stopiony tlenek wanadu(V) krzepnie tworząc kryształy o barwie czerwonej. Jest on 
prawie nielotny, a sublimować może jedynie w piecu elektrycznym. Przy ogrzewaniu 
do temp. 1800°C nie odszczepia tlenu. Rozpuszczalność V 2 Ó 5 w wodzie wynosi 50 mg/l. 
Reaguje on z chlorem, w temp. 650°C dając VOCl 3 , który można otrzymać także w reakcji 
V 2 0 5 z SOCl 2 w temp. 75°C w zatopionej rurze. Ze stężonym kwasem solnym tworzy 
on VOCl 2 , chlor i wodę. Tlenek wanadu(V) jest amfoteryczny dając z kwasami takie 
sole jak VC1 5 i VOCl 3 , a z zasadami wanadany. Łatwo ulega on redukcji w wyniku ogrze¬ 
wania w atmosferze wodoru, tlenku węgla lub pod wpływem działania telluru. Podcżas 
ogrzewania V 2 0 5 z tellurem do temperatury czerwonego żaru otrzymuje się V 2 0 3 i TeO a ; 
tellurek nie powstaje nawet przy jednoczesnym przepuszczaniu wodoru. Wodny roztwór 
tlenku wanadu(V) utlenia się pod wpływem działania nadtlenku wodoru do kwasów 
nadtlenowanadowych, natomiast redukowany jest przez halogenowodory (najłatwiej 
przez jodowodór) oraz przez związki arsenu(III). Można przeprowadzić redukcję elektro¬ 
lityczną stopów V 2 0 5 z fosforanami. W wyniku redukcji kwaśnych stopów z fosforanami 
powstaje V 2 0 3 , słabo alkalicznych — VP, lecz może również powstać V 2 0 3 przy rozcień¬ 
czeniu stopu chlorkiem sodowym;, przy redukcji stopów silnie alkalicznych powstaje 
VO. Tlenek wanadu(V) stosuje się jako katalizator w wielu reakcjach utleniania. 

Krystaliczny tlenek. wanadu(Y) zbudowany jest z nieskończonego szeregu tetraedrów 
V0 4 , z których każdy ma trzy atomy tlenu wspólne z innymi tetraedrami. 

Trójhalogenki wanadylu. Trójfleorek wanadylo, V0F 3 , jest ciałem stałym koloru żółtego 
o tt. 300°C i tw. 480°C. Otrzymuje się go w wyniku działania zimnego stężonego kwasu 
fluorowodorowego na VOCl 3 albo przez ogrzewanie trójfluorku wanadu do temperatury 
czerwonego żaru w atmosferze tlenu. Jest on bardzo higroskopijny, łatwo rozpuszcza 
się w wodzie i rozpuszczalnikach organicznych. Trójfluorek wanadylu działa na szkło. 

Trójdilorek wanadylu, VOCl 3 , jest żółtą cieczą o tt. —79,5°C, i tw. 127°C. Otrzymuje 
się go następującymi metodami: 

1) ogrzewanie tlenku wanadu(Y) w atmosferze chloru do temp. 650°C, 

2) ogrzewanie trójchlorku wanadu w atmosferze tlenu, 

3) ogrzewanie tlenku wanadu(V) z chlorkiem tionylu w zatopionej rurze w temp. 75°C. 

W stosunku do metali VOCl 3 jest tak bierny, że np. można go utrzymywać z sodem 

w stanie wrzenia przez 12 godzin i nie zajdzie żadna reakcja. W temperaturze czerwo¬ 
nego żaru wodór redukuje VOCl 3 początkowo do VOCl 2 , a następnie do VOCl. 
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Większość niemetali rozpuszcza się w V0C1 3 ; miesza się on z większością rozpuszczal¬ 
ników organicznych. Pod wpływem działania wody trójchlorek wanadylu ulega gwałtownej 
hydrolizie do tlenku wanadu(V). 

VOBr 3 jest ciemnoczerwoną cieczą o tw. 130°C (100 mm Hg). Otrzymuje sięgowwyniku 
przepuszczania gazowego bromu nad ogrzanym do temperatury czerwonego żaru V 2 0 3 
albo nad mieszaniną V 2 0 5 i węgla. Łatwo traci on brom i rozkłada się gwałtownie 
w temp. 180°C. ’ 


Kompleksowe aniony zawierające V(V) 

Związki kompleksowe, które tworzy wanad(V), mają charakter anionowy. Mają one 
konfigurację orbitalową bipiramidy trygonalnej, jak w K[VOF 4 ], albo oktaedryczną, 
jak w K[VF 6 ] (patrz tabl. 24.12). 

K[VOF 4 ] otrzymuje się w reakcji między fluorkiem potasowym i trójfluorkiem wa¬ 
nadylu. Sól sodowa powstaje podczas działania trójfluorku bromu na wanadan sodowy, 
NaY0 3 . 

K[VF 6 ] otrzymuje się w wyniku działania fluorku potasowego na pięciofluorek wanadu 
albo w reakcji trójfluorku bromu z mieszaniną fluorku potasowego (albo chlorku pota¬ 
sowego) i trójchlorku wanadu. K[VF 6 ] jest trwały podczas ogrzewania pod zmniejszonym 
ciśnieniem do temp. 300°C; w temp. 330°C dysocjuje on na fluorek potasowy i pięcio¬ 
fluorek wanadu. W wodzie rozpuszcza się i hydrolizuje. Dymi w zetknięciu z wilgotnym 
powietrzem. Pod wpływem działania 50%-owego kwasu siarkowego rozkłada się on 
z wydzieleniem osadu tlenku wanadu(V). 

K 3 [V0 2 (C 2 0 4 ) 2 ] powstaje w reakcji między kwasem szczawiowym i roztworem wana- 
danu potasowego. Jest to substancja wybitnie trwała. Diagram orbitalowy tego związku 
przedstawiano na rys. 24.16. 



Rys. 24.16. Diagram orbitalowy anionu [V0 2 (C 2 0 4 )2] 3 


K w a s wanadowy i wanadany 

Uwodnione odmiany tlenku wanadu(V) otrzymać można drogą strącenia wanadanów 
w słabo kwaśnym roztworze. Kwas wanadowy nie został dotychczas wyodrębniony. 

W wyniku krystalizacji ortowanadanu sodowego, Na 3 V0 4 , z silnie alkalicznego roz¬ 
tworu powstają kryształy Na 3 V0 4 ,12H 2 0. Zarówno roztwór, jak i kryształy są bezbarwne. 
Jeśli do roztworu dodaje się powoli kwas, tak że zasadowość zmniejsza się stopniowo, 
aniony obecne w. roztworze zespalają się i ostatecznie powstaje osad V 2 0 5 ,aq. Przy dal¬ 
szym dodawaniu kwasu można, zaobserwować przejście atomu wanadu do kationu. Z da- 
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Tablica 24.15 

Zależności między pH roztworu wanadanu(V) sodowego i budową występujących w roztworze jonów 

wanadowych 


pH 

14 

12-^10,6 

8—9 

7—6,8 

,6,8—2,2 

2,2—1 

Liczba atomów wanadu 
w jonie 

1 

2 

4 

' 

5 


1 

Budowa jonu 

[VOJ 3 - 

[V a O,] 4 - 

[H 2 v 4 o 13 ] 4 - 



[VO]3+, 

Wzór soli sodowej otrzy¬ 
manej w wyniku kry¬ 
stalizacji 

Na 3 V0 4 

Na 4 V 2 0 7 

Na 4 [H 2 V 2 0 12 l 

Na^^O^] 



Osad 





(V a 0 5 )n,aq 


Barwa 

bezbarw¬ 

ny 

bezbarw¬ 

ny 

bezbarwny 

brązowy lub 
czerwony 


bladożół- 
ty - 

Szybkość przemiany 

reakcja szybka 
<—--—>. 

w obu kierunkach 

reakcja 

/ - 

reakcja 

sźybka 

wolna 




nych zawartych w tabl. 24.15 wynika, że wraz ze zmniejszeniem się wartości pH zmienia 
się natura anionu w roztworze, jego kolor i charakter soli sodowej, która może wykry¬ 
stalizować. Krystaliczny ortowanadan sodowy, Na 3 V0 4 ,12H 2 0, jest izomorficzny z orto- 
fosforanem sodowym. Jest to dowodem, że ortowanadany i ortofosforany mają taką 
samą budowę. Na str. 830 podano ogólny wzór dla kwasów polifosforanowych o nie- 


T a b 1 i c a 24.16 

Wanadany(Y) sodowe o ogólnym wzorze H 4+n V 2+ „0 7+3n 


Liczba atomów 
wanadu w anionie 

n 

i 

Wzór wanadanu(V) 
sodowego 

• ,1 

-1 

Na 3 V0 4 

2 

0 

Na 4 V 2 0 7 

4 

2 

Na 4 H 2 V 4 O i3 

5 

3 

Na 3 H 4 V 5 O 10 


rozgałęzionych łańcuchach: H 4 +w P 2+k 0 7+3w . Z tabl. 24.16 wynika, że struktury wanada- 
nów sodowych obliczane z takiego ogólnego wzoru są identyczne z podanymi w tabl. 24.15. 

Stwierdzono (str. 823), że jedna grupa OH przypadająca na każdy atom fosforu 
w kwasie fosforowym ma własności mocnego kwasu, a pozostałe grupy OH — słabego 
kwasu. Wzór soli sodowej Na 4 [H 2 V 4 0 13 ] wskazuje, że kwas wanadowy, z którego jest 
ona otrzymywana, ma tę samą własność. Ze wzoru soli Na 3 [H 4 Y 5 0 16 ] należy wywniosko- 
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wać, że tylko trzy z grup OH mają własności mocnego kwasu; biorąc pod uwagę symetrię 
należy wnioskować, że cztery skrajne grupy OH kwasu o budowie 

HO OH OH OH OH 

\ I I i / - 

V—O—V—O—V—O—Y—O—V 

/li I I l\ 

HO O O O O O OH 
mają mniejszą stałą dysocjacji. 

Wszystkie te stwierdzenia bardzo dokładnie odpowiadają żałożeniu, że kwasy wana¬ 
dowe w roztworze składają się z nierozgałęzionych łańcuchów. Wzrost kwasowości roz¬ 
tworu powoduje wydłużenie łańcucha tetraedrów V0 4 . Wartości szybkości przemiany 
jednego kwasu w drugi mogą potwierdzić powyższe założenia. Według Jandera i Jahra 
asocjacja lub dysocjacja dwóch lub czterech tetraedrów zachodzi szybko. Przyłączenie 
piątego tetraedru do łańcucha składającego się z czterech jest szybkie, a oderwanie go 
zachodzi bardzo wolno, nawet w obecności nadmiaru zasady. Mała szybkość tych prze¬ 
mian może być związana z trudnością zdysocjowania skrajnych grup OH. 

Wanadan amonowy, zwany „metawanadanem” amonowym o wzorze NH 4 V0 3 , jest 
związkiem słabo rozpuszczalnym. Budowa jego pozostaje nieznana; może mieć postać 
(NH 4 ) 4 H 2 V 4 0 13 albo przez ąnalogię do związku fosforowego (NH 4 V0 3 ) n , gdzie n wynosi 
3 lub 4. Odpowiednią sól srebrową można otrzymać przez dodanie do roztworu wanadami 
amonowego wrzącego roztworu azotanu srebrowego. Roztwór „metawanadanu” srebro¬ 
wego oczyszcza się za pomocą wodnego roztworu amoniaku, powtórnie strąca kwasem 
octowym i utrzymuje w ciągu dziesięciu minut w stanie wrzenia. 

Podczas konduktometrycznego miareczkowania kwaśnego roztworu NH 4 V0 3 w kwasie 
azotowym (1:1) za pomocą roztworu azotanu srebrowego obserwuje się dwa punkty 
przegięcia, przy Ag 2 H 2 V 6 0 17 i przy Ag 4 V 6 0 17 . Tę drugą sól o barwie ceglastóczerwonej 
otrzymuje się w postaci koloidalnego osadu w reakcji stechmiometrycznych ilości AgNO s 
i (NH 4 ) 4 V 6 0 17 w roztworze wodnym.. Jeśli macierzystym kwasem jest H 4 V 6 0 17 ,2H 2 0 
lub H 8 V 6 0 19 , można go zaliczyć do szeregu przedstawionego w tabl. 24.16; liczba atomów 
wanadu przypadająca na jon tego kwasu wynosi 6, a n = 4. Tu znowu liczba grup OH 
o własnościach silnie kwasowych w cząsteczce jest mniejsza o 2 od liczby atomów wa¬ 
nadu, co wskazuje, że skrajne grupy OH mogą mieć bardzo nikłe własności kwasowe. 

Powyższe argumenty wskazują na słuszność wniosku, żę kwasy wanadowe mają bu¬ 
dowę odpowiadającą strukturze kwasów fosforowych (str. 823), co sugeruje, że aniony 
składają się z łańcuchów tetraedrów V0 4 o wspólnych atomach tlenu. 

Kwasy nadtlenowanadowe. Wolne kwasy nadtlenowanadowe nie są znane. Nadtlenek 
wodoru reaguje natychmiast z V 2 O s dając bladożółty roztwór o dużym przewodnictwie 
elektrycznym, lecz nietrwały; bardzo szybko wydziela on tlen. Jest on bardzo aktywnym 
katalizatorem reakcji utleniania węglowodorów nienasyconych za pomocą H 2 0 2 . 

Budowa kwasów nadtlenowych nie została dokładnie poznana. Powstają one praw¬ 
dopodobnie wskutek dołączenia się atomu tlenu do wolnych atomów tlenu występują¬ 
cych w tetraedrze V0 4 kwasu wanadowego. Najprostszy nadtlenowy kwas wanadowy 
powinien mieć następującą strukturę: 


[H+] 3 


r ° 

I 

o—V—0-0 

I. 

! 

L o 
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Nadtlenowe kwasy wanadu (podobnie jak niobu) występują najczęściej w postaci 
dwukwasów 

H—O—O o—O—H 

\ y 

O—V—O—V—o 

/■ V 

H—0-0 o—O—H 

Kwasy poliwanadowe o długich łańcuchach nie reagują tak łatwo z nadtlenkiem, wodoru 
jak kwasy o mniejszej liczbie tetraedrów V0 4 . 

NIOB 

Klasa 2. Związki zawierające atom niobu 
w drugim stopniu utlenienia 

Niob tworzy związki odpowiadające VC i VN, które omawiano na str. 681 i 744. 
Otrzymano także siarczek i tlenek niobu(II), które zidentyfikowano za pomocą badań 
rentgenografićzńych. Istnienia dwuhalogenków niobu nie stwierdzono. 

Klasa 3. Związki zawierające atom niobu 
w trzecim stopniu utlenienia 

Związki zaliczane do tej klasy ograniczone są do trójhalogenków NbCl 3 i NbBr 3 . 

Trójchlorek niobu, NbCl 3 , stanowi nielotne ciało stałe o czarnym zabarwieniu. Otrzy¬ 
muje się go w wyniku przepuszczania par pięciochlorku niobu i wodoru przez rurę ogrzaną 
do temp. 400—450°C. W wodzie i innych rozpuszczalnikach nie rozpuszcza się. Trój¬ 
chlorek niobu pod wpływem działania kwasu azotowego utlenia się do tlenku niobu(V), 
a ogrzewany w atmosferze powietrza lub dwutlenku węgla do tlenotrójchlorku NbOCi 3 . 
W temp. ok. 1000°G zachodzi reakcja dysproporcjonowania 

5NbCl 3 — 3NbCl 5 + 2Nb 

Trójbromek niobu, NbBr 3 , otrzymuje się podobnie jak NbCl 3 . Reakcja dysproporcjo- 
nowania zachodzi w temp. 925°C. 

Klasa 4. Związki zawierające atom niobu 
w czwartym stopniu utlenienia 

Tlenek niobu(IV), Nb0 2 , jest czarnoniebieskim proszkiem powstającym w wyniku 
redukcji tlenku niobu(V) wodorem w wysokich temperaturach (lecz poniżej 1300°C). 
Nie rozpuszcza się on w kwasach (V0 2 jest rozpuszczalny), roztworach zasad i w sub¬ 
stancjach utleniających. W wyniku działania wodorotlenku sodowego lub soli sodowej 
o własnościach utleniających powstaje nioban sodowy. Tlenek niobu(IV) w temperatu¬ 
rach poniżej 1000°C redukuje gazowe tlenki, a powyżej temp. 1300°C redukuje się pod 
wpływem działania wodoru, 

Niob(IV) nie tworzy związków kompleksowych, nieznane są również czterohalogenki 
typu NbF 4 i tlenodwuhalogenki, takie jak NbOF 2 . 
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Klasa. 5. Związki zawierające atom niobu 
w piątym stopniu utlenienia 

Niob(V) tworzy takie związki, jak tlenek, pięciohalogenki, tlenotrójhalogenki oraz 
aniony kompleksowe o strukturze bipiramidy trygonalnej lub strukturze oktaedrycznej. 

Tlenek niobu(V), Nb 2 O s , jest białym nietopliwym proszkiem. Otrzymuje się go nastę¬ 
pującymi metodami: ' " 

1) odwodnienie koloidalnego osadu otrzymanego w wyniku reakcji rozcieńczonego 
kwasu z roztworem niobami, 

2) spalanie siarczku, azotku lub węglika niobu w powietrzu. 

Występuje on w trzech odmianach, z których jedna jest izomorficzna z Ta 2 O s . Jest 
on nierozpuszczalny w wodzie, a rozpuszcza się jedynie w stopionym KHS0 4 lub w roz¬ 
tworze KOH. 

Tlenek niobu(V) reaguje z rozżarzonym BrF 3 dając [BrF^][NbF“]. Ogrzewany w atmo¬ 
sferze wodoru redukuje się do tlenku o niższej wartościowości, prawdopodobnie do Nb 2 O s . 
Roztwór tlenku niobu(V) w wyniku redukcji elektrolitycznej daje szereg roztworów 
różniących się barwą. 

Pięciofluorek niobu, NbF 5 , stanowi bezbarwne, krystaliczne ciało stałe o tt. 75,5°C 
i tw. 217—220°C. Otrzymuje się go następującymi metodami: 

1) przepuszczanie fluoru nad pięciochlorkiem niobu; reakcja jest egzotermiczna 
i inicjuje się ją przez ogrzewanie, 

2) reakcja pięciochlorku niobu z wrzącym wodnym roztworem kwasu fluorowodo¬ 
rowego, 

3) ogrzewanie sproszkowanego niobu z bezwodnym fluorowodorem do temp. 250°C. 

Pięciofluorek niobu można oczyścić drogą sublimacji pod zmniejszonym ciśnieniem 

w temp. ok. 100°C. Jest on higroskopijny i rozpuszcza się w wodzie dając klarowny roz¬ 
twór. Wodorotlenek sodowy lub amoniak wytrąca z roztworu tlenek niobu(V), który 
rozpuszcza się w nadmiarze wodorotlenku sodowego dając nioban sodowy. 

Pięciochloręk niobu, NbCl 5 , jest ciałem stałym o tt. 194°C i tw. 241°C. Otrzymuje 
się go następującymi metodami: 

1) reakcja między chlorem i rozgrzanym metalem, 

2) ogrzewanie pięciotlenku niobu w parach CC1 4 do temp. 220°C. 

3) przepuszczanie mieszaniny par NbOCl 3 i chlorku nad węglem w temp. 700°C. 

4) ogrzewanie tlenku niobu(V) z chlorkiem siarki. 

Stały pięciochloręk niobu ma barwę bladożółtą, ciekły — malinową, a jego pary — 
żółtą. Rozpuszcza się on w takich rozpuszczalnikach organicznych, jak: alkohol, eter, 
chloroform i czterochlorek węgła oraz w dwuchlorku dwusiarki. W wodzie ulega hydro¬ 
lizie dając Nb 2 O s . Pięciochloręk niobu rozpuszcza się w stężonych kwasach, prawdo¬ 
podobnie tworząc związki kompleksowe, lecz inaczej niż pięciofluorek niobu, gdyż nie 
tworzy soli podwójnych. 

Para ŃbCl 5 jest monomeryczna w temp. 275—300°C. Pomiary dyfrakcji elektronów 
wskazują, że cząsteczka ma budowę bipiramidy trygonalnej; odległość Nb^Cl wynosi 
2,29 A. ’ 

Pięciobromek niobu, NbBr 5 , występuje w postaci granatowoczerwonych kryształów 
(słup trygonalny) o tt. 150°C. Otrzymuje się go w wyniku przepuszczania par bromu 
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nad metalicznym niobem. Można go destylować bez rozkładu w strumieniu C0 2 w temp. 
270°C. W zetknięciu z powietrzem dymi i jest higroskopijny. Pod wpływem działania 
wody początkowo powstaje NbOBr 3 , a następnie Ńb 2 0 5 . 

Pomiary dyfrakcji elektronów wskazują, że cząsteczki w fazie gazowej mają strukturę 
bipiramidy trygonalnej, a długość wiązania Nb—Br wynosi 2,46 A. 

Tlenotrójhalogenki niobu, NbOX 3 . Tlenotrójfluorki, -chlorki i -bromki są nielotnymi 
ciałami stałymi, trudno rozkładającymi się pod wpływem ogrzewania. Związek fluoru 
jest bezbarwny, chloru — biały, a bromu — żółty. Tlenotrójchlorek i tlenotrójbromek 
otrzymuje się w wyniku przepuszczania gazowego halogenu nad ogrzaną mieszaniną 
tlenku niobu(V) i węgla; tlenotrójchlorek można otrzymać także przez przepuszczanie 
par czterochlorku węgla nad ogrzanym tlenkiem niobu(Y). Tlenotrójfluorek otrzymuje 
się w wyniku działania fluorowodoru na stopioną mieszaninę tlenku niobu(V) i fluorku 
wapniowego ogrzanych do temperatury czerwonego żaru. Tlenotrójchlorek i tlenotrój¬ 
bromek w wysokich temperaturach, ulegają reakcji dysproporcjonowania 

5NbOCl 3 — Nb 2 0 5 4~ 3NbCl 5 

a w temp. 500°C utleniają się w obecności powietrza do tlenku niobu(V). 

Związki kompleksowe typu NbCl 2 (OC 2 H 5 ) 2 A, gdzie A jest cząsteczką acetyloacetonu 
lub benzyloacetonu, zawierają niob(V). Są to związki prawdopodobnie obojętne. Otrzymu¬ 
je się je przez dodanie odpowiedniego dwuketonu do pięciochlorku niobu rozpuszczonego 
w alkoholu. Występują one w postaci żółto zabarwionych kryształów o tt. 110—130°C. . 

Aniony kompleksowe zawierające Nb(V) 

Aniony o strukturze bipiramidy trygonalnej. Sól o wzorze K[NbOCl 4 ] występuje 
w postaci bezbarwnych lub bladozielonkawożółtych kryształów. Otrzymuje się ją w wyniku 
działania Nb 2 0 5 , tleno trój chlorku lub pięciochlorku niobu ną roztwór chlorku potasowego 
w stężonym kwasie solnym. Pod wpływem działania wody lub wilgoci z powietrza związek 
ten hydrolizuje dając kwas solny i.tlenek niobu(V). Odpowiedni związek bromu ma podobne 
własności, lecz jest mniej trwały. Istnienia odpowiedniego związku fluoru, nie stwier¬ 
dzono. 

Aniony o budowie oktaedrycznej. K 2 [NbOF 5 ] jest najpospolitszym spośród oksopię- 
ciofluoroniobanów(Y). Podczas krystalizacji z roztworu wodnego K 3 [NbOF 6 ] i K 4 [NbOF 7 ] 
przechodzą w K 2 [NbOF 5 ], Sól potasowa zawiera jedną cząsteczkę wody krystalizacyjnej, 
zaś sole Rb + , Cs+ i Tl + są bezwodne. K 2 [Nb0F 5 ],H 2 0 ulega rozkładowi w roztworach 
mocnych zasad. Wodę krystalizacyjną traci on w temp. 100°C, lecz nie rozkłada się przy 
dalszym ogrzewaniu. Analiza rentgenograficzna wskazuje, że anion ma budową oktae- 
dryczną. K 2 [NbOCl 5 ] i K 2 [NbOBr 5 ] bardzo łatwo rozkładają się w wodzie do Nb 2 O s , 
halogenków potasu i halogenowodorów. 

Aniony kompleksowe zawierające atom niobu o liczbie koordynacyjnej większej od 6. 
Sól K 2 [ŃbF 7 ] występuje w postaci bezbarwnych kryształów. Związek ten otrzymuje się 
następującymi metodami: . 

1) krystalizacja K 2 [NbOF 5 ] z kwasu fluorowodorowego, 

2) stapianie KHF 2 (lecz nie KF) z pięciofluorkiem niobu. 

Sucha sól jest trwała do temp. 100°C, natomiast pod wpływem działania gorącej wody 
otrzymuje się K 2 [NbOF 5 ]. Struktura anionu jest zniekształconym słupem trygonalnym. 
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Szczawianokompleksy. Sole typu M 3 [NbO(C 204 ) 3 L gdzie M jest jonem amonowym 
lub kationem metalu alkalicznego, występują w postaci bezbarwnych kryształów. Są one 
uwodnione i tak sól Na zawiera 4H 2 0,.K— 2H 2 0, Rb —2H 2 Q, NH 4 — 1,5H 2 0. Roz¬ 
twory tych soli można otrzymać w wyniku reakcji niobanu z kwasem szczawiowym; 
wytrącają się one po dodaniu acetonu lub alkoholu. W wódzie ulegają hydrolizie z wydzie¬ 
leniem Nb 2 0 5 . 

Związki kompleksowe z pirokatecMną. Sole typu M 3 [NbO(C 0 H 4 O 2 ) 3 ],aq występują 
w postaci czerwonawych lub żółtych kryształów. Powstają one podczas rozpuszcżania 
świeżo strąconego tlenku niobu(V) we wrzącym, alkalicznym roztworze pirokatechiny. 
Reakcję tę należy prowadzić w atmosferze azotu. Roztwór ma intensywne żółte zabarwie¬ 
nie. Sole różnych metali alkalicznych różnią się liczbą podstawionych atomów wodoru 
w kwasie macierzystym, liczbą cząstek krystalizacyjnej pirokatechiny i liczbą cząste¬ 
czek wody krystalizacyjnej. Przykładami są: K 2 H[Nb0(C 6 H 4 0 2 ) 3 ],2(C 6 H 4 0 2 ),3H 2 0, 

(NH 4 ) 2 H[Nb0(C 6 H 4 0 s )3],Y.(e6H 4 0 2 ),3H 2 0 i (NH 4 ) 3 [Nb0(C 6 H 4 0 2 ) 3 ],9H 2 0. 

: TANTAL 

Klasa 2. Związki zawierające atom tantalu 
w drugim stopniu utlenienia 

Tantal tworzy związki analogiczne do VC i VN (str. 681 i 744). Związki o wzorach 
TaO i TaS nie istnieją. TaCl 2 i TaBr 2 są twardymi ciałami stałymi o ciemnym zabarwieniu. 
Pod wpływem działania wody wydzielają one wodór, a tantal przechodzi. do roztworu 
w postaci trójhalogenku. Nie istnieją związki kompleksowe tantalu(II). 

Klasa 3. Związki zawierające atom tantalu 
w trzecim stopniu utlenienia 

Ta klasa związków obejmuje trójchlorek i trójbromek tantalu. Są to ciała stałe o zabar¬ 
wieniu zielonym; otrzymuje się je drogą redukcji pięciohalogenków w wysokich tempera¬ 
turach. Trójhalogenki są środkami redukującymi. Trójchlorek tantalu rozpuszcza się 
w wodzie, lecz roztwór przy ogrzewaniu utlenia się 

TaCl 3 + 5H 2 0 = Ta(OH) 5 + 3HC1 + H 2 

Trójbromek tantalu także reaguje z wodą dając Wodór i Ta0 2 ,2H 2 0. Trójhalogenki 
tantalu utleniają się łatwiej niż odpowiednie związki wanadu. 

Klasa 4. Związki zawierające atom tantalu 
w czwartym stopniu utlenienia 

Tlenek tantalu(IV) stanowi brązowy proszek. Powstaje on podczas ogrzewania Ta 2 0 5 
w tyglu węglowym. Przez ogrzewanie w powietrzu otrzymuje się znowu Ta 2 Os. Tlenek 
tantalu(IV) nie reaguje z kwasami, natomiast rozpuszcza się w roztworach mocnych zasad 
dając tantalany(IY). ' 
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Klasa 5. Związki zawierające atom tantalu 
w piątym stopniu utlenienia 

Tantal(V) występuje w następujących związkach: Ta 2 0 5 , pięciohalogenki, aniony 
kompleksowe zawierające atom tantalu w oktaedrycznym stanie walencyjnym. Nie tworzy 
on natomiast związków tlenotrójhalogenowych. 

Tlenek tantalu(Y), Ta 2 0 5 , nietopliwy biały proszek powstaje podczas ogrzewania 
metalu w atmosferze tlenu. 

Jest on nierozpuszczalny we Wszystkich kwasach z wyjątkiem fluorowodorowego, 
w którym rozpuszcza się tworząc H [TaF 6 ],6H 2 0. Rozpuszcza się on także w mieszaninie 
stężonego kwasu siarkowego i nadtlenku wodoru dając kwas nadtlenowy. Ta 2 0 5 jest 
odporny na prażenie w atmosferze powietrza, chloru, wodoru, siarkowodoru lub siarki. 
Ulega on działaniu par czterochlorku węgla, lecz w znacznie mniejszym stopniu niż Nb 2 0 5 . 
Ogrzewanie w atmosferze wodoru do temp. 1250°C nie powoduje przemian. 

Tlenek tantalu(V) reaguje z trójfluorkiem bromu dając [BrF 2 ][TaF 6 ]. W wyniku prażenia 
z węglem ulega on redukcji do tlenku tantalu(IV). Podczas ogrzewania tlenku tantalu(V) 
z chlorkiem siarki lub z parami CC1 4 nasyconymi chlorem powstaje pięciochlorek tantalu. 
W wyniku ogrzewania mieszaniny tlenku tantalu(V) i węgla z bromem powstaje pięcio- 
bromek tantalu, a podczas ogrzewania z azotem do temp. 1200°C — azotek, TaN. 

Piędofluorek tantalu, TaF 5 , jest bezbarwną substancją stałą o tt. 9ó^8°C, tw. 229,4°C. 
Związek ten otrzymuje się następującymi metodami: 

1) działanie wrzącego bezwodnego kwasu fluorowodorowego na pięciochlorek tantalu, 

2) ogrzewanie Ba 3 [TaF 8 ] 2 do temp. 1000°C (w naczyniu platynowym). 

Piędofluorek tantalu jest słabo rozpuszczalny w dwusiarczku węgla, nieco lepiej 

w CC1 4 i CHC1 3 , a zupełnie nie rozpuszcza się w węglowodorach. Rozpuszczaniu się 
w wodzie towarzyszy syczenie (podobnie jak w przypadku A1C1 3 ); powstaje wówczas 
klarowny roztwór, lecz w temperaturze wrzenia cały fluor wydziela się w postaci fluoro¬ 
wodoru. Pod wpływem działania wrzących roztworów mocnych zasad piędofluorek 
tantalu tworzy fluorokompleksy. Reaguje on gwałtownie ze stopionym wodorofluorkiem 
potasowym dając K 2 [TaF 7 ], który można również otrzymać w reakcji z fluorkiem pota¬ 
sowym w wyniku długotrwałego ogrzewania w temp. 220—230°C. Pięciofluorek tantalu 
nie reaguje natomiast z chlorkiem potasowym. 

Pięciochlorek tantalu, TaCl 5 jest, żółtym, krystalicznym ciałem stałym o tt. 211°C, 
tw. 241,6°C. Otrzymuje się go następującymi metodami: 

1) ogrzewanie metalicznego tantalu, jego węglika, azotku lub siarczku w atmosferze 
chloru, 

* 2) ogrzewanie tlenku' tantalu(V) w parach CC1 4 nasyconych chlorem, 

3) ogrzewanie tlenku tantalu (V) z chlorkiem siarki. 

Związek ten jest rozpuszczalny w dwusiarczku węgla; lepiej rozpuszcza się w bromku 
etylu, CC1 4 lub CHC1 3 . W rozcieńczonym kwasie solnym hydrolizuje on, w stężonym 
jest bardziej trwały. W wyniku prażenia pięciochlorku tantalu w powietrzu powstaje 
tlenek Ta 2 0 5 . 

Pięciochlorek tantalu można redukować do niższych chlorków. Ogrzewając TaCl 5 
z glinem i chlorkiem glinowym, a następnie oddestylowując AlCl 3 pod ciśnieniem 2 lub 
3 mm Hg (temp. wrzenia 180°C) otrzymuje się pozostałość, która w temp. 250°C ma 



w przybliżeniu skład TaCl 4 , w temp. 350—400°C —skład TaCl 3 , a w temp. 600°C —- 
TaCl 2 . 

Tlenotrój chlorku tantalu nie można otrzymać z pięcioclilorku tantalu ani drogą 
hydrolizy, ani przez utlenianie., 

Pięciobromek tantalu, TaBr 5 , jest bladożółtym, krystalicznym ciałem stałym. Otrzymuje 
się go następującymi metodami: 

1) prażenie mieszaniny tlenku tantalu(Y) i węgla w parach bromu, 

2) przepuszczanie mieszaniny bromu i argonu nad metalicznym tantalem w temp. 
300°C. 

Pod wpływem działania wody pięciobromek tantalu ulega rozkładowi. 

Pięciojodek tantalu, TaJ 5 , jest brązowoczarnym proszkiem o tt. 365°C. Powstaje 
on W wyniku działania par jodu na metal. W wilgotnym powietrzu ulega on hydrolizie, 
a pod wpływem działania tlenu w temp. 100°C intensywnie utlenia się. Pięciojodek tantalu 
jest nierozpuszczalny w rozpuszczalnikach organicznych. 

Aniony kompleksowe zawierające Ta(V) 

Aniony kompleksowe o budowie oktaedrycznej. Kwas sześciofluorotantalowy, H[TaF 6 ], 
6H 2 0, występuje w postaci bezbarwnych kryształów o tt. 15°C. Otrzymuje się go w wy¬ 
niku rozpuszczania tlenku tantalu(V) w kwasie fluorowodorowym. Znane są jego sole: 
K[TaF 6 ] i [BrF 2 ][TaF 6 ]. 

Aniony kompleksowe zawierające atom tantalu o liczbie koordynacyjnej 7. Sól K 2 [TaF 7 ] 

powstaje podczas stapiania pięciofluorku tantalu z wodorofluorkiem potasowym. W nie¬ 
znacznym stopniu rozpuszcza się w zimnej wodzie, lepiej w gorącej. Związek ten topi 
się bez rozkładu, lecz w wysokich temperaturach wydziela się TaF 5 . Pod wpływem dzia¬ 
łania wody ulega on hydrolizie, lecz można go rekrystalizować z rozcieńczonego kwasu 
fluorowodorowego. Budowa anionu jest podobna do budowy [NbF 7 ] 2 ~.' 

Próby otrzymania chlorotantalanów nie dały pozytywnych wyników. 

Oksosześciofluorotantalan(Y) potasowy, K 3 [TaOF 6 ], jest typowym przedstawicielem 
związków kompleksowych tworzonych przez tantal z fluorem. Zazwyczaj otrzymuje się 
go w wyniku działania obojętnego fluorku na tlenek tantalu(Y). W reakcji z kwasem 
fluorowodorowym powstaje sześciofluorotantalan(Y) potasowy. K 3 [TaOF 6 ] jest związkiem 
bardzo nietrwałym i jego roztwór pod wpływem słabego ogrzewania rozkłada się do 
sześciofluorotantalanu i tlenku tantalu (V). Przemiana , ta zachodzi bardziej gwałtownie 
w przypadku bardzo zdysocjowanych soli niż w przypadku wolnego kwasu. Sól amonowa 
jest izomorficzna z siedmiofluorocyrkonianem(lV) amonowym, (NH 4 ) 3 ZrF 7 . 

GRUPA OKRESOWA YLP: 

CHROM, MOLIBDEN I WOLFRAM 

Niektóre własności pierwiastków tej grupy podano w tabl. 24.17. 

Chrom Jest białym, błyszczącym i twardym metalem. W temperaturze pokojowej 
jest on bierny chemicznie, lecz przy ogrzaniu reaguje z halogenami, siarką, węglem i azo¬ 
tem. Rozpuszcza się on w rozcieńczonym kwasie solnym i. azotowym, natomiast w stężo¬ 
nym kwasie azotowym pasywuje się. 
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Tablica 24.17 


Własności metali grupy V1P 



Cr ■'i 

' Mo 

W 

liczba atomowa 

24 

42 

74 

Temp. topnienia, °C 

1900 

2620 

3380 

Temp. wrzenia, °C 

2600 i 

4600 

5700 

Ciężar właściwy 

• 7,1 

10,2 

19,3 

Promień jonu M 6+ , A 

Promień atomowy (dla liczby koor¬ 

0,52 

0,62 


dynacyjnej 12), A 

Struktura krystaliczna 

1,29 

heksagonalna; po- 1 
wyżej temp. 

800 °C — regularna 

1,40 

1,41 

- 


Molibden jest metalem o barwie białej. W podwyższonej temperaturze reaguje z halo¬ 
genami z wyjątkiem jodu. Jest on odporny na działanie rozcieńczonych kwasów z wyjąt¬ 
kiem azotowego, a w stężonym kwasie azotowym pasywuje się. 

Wolfram jest białym metalem, trwałym w powietrzu w temperaturze pokojowej, 
lecz ogrzany utlenia się do W0 3 . Powyżej temp. 1500°C reaguje on z fluorem, chlorem 
i azotem. Wolfram jest odporny na działanie kwasów, natomiast rozpuszcza się w sto¬ 
pionym azotanie potasowym. Substancje utleniające działają pasy wuj ąęo na wolfram. 

Przykłady typów związków tworzonych przez pierwiastki grupy VLP przedstawiono 
w tabl. 24.18. Pierwiastki te mogą wykorzystywać wszystkie swoje elektrony walencyjne 
do budowy wiązań, lecz tworzą także wiele związków, w których niektóre elektrony 
walencyjne są bierne. Większość związków ma intensywne zabarwienie; są one nietopliwe 
i nielotne. Spośród wymienionych w tabl. 24.19 tylko niektóre mają obserwowalne punkty 
topnienia. Są to: MoF 5 , MoC1 5 ; WCI 5 , WBr 5 ; Cr0 3 , Mo0 3 , W0 3 ; Cr0 2 F 2 , Cr0 2 Cl 2 , 
MoOF 4 , W0 2 C1 2 , WOCl 4 ; MoF 6 , WF 6 , WC1 6 . W związkach tych pierwiastki grupy VI? 
występują w piątym i szóstym stopniu utlenienia. 

Żaden z tych pierwiastków nie tworzy związków, w których wykazywałby on war¬ 
tościowość zerową 1 ), lecz znany jest jeden związek kompleksowy chromu w pierwszym 
stopniu utlenienia, gdzie wszystkie elektrony walencyjne z wyjątkiem jednego są bierne 
(klasa 1 ). 

Wszystkie trzy pierwiastki w drugim stopniu utlenienia tworzą związki na ogół spoli- 
meryzowane i nielotne. Wydaje się, że związki chromu(II) i wolframu(II) mają wzór 
typu CrCl 2 , lecz budowa ich nie została dotychczas poznana. Jedynie molibden tworzy 
związek tego typu o wzorze Mo 6 C1 12 . Wzór ten został wyznaczony na podstawie pokre¬ 
wieństwa ze związkami kompleksowymi o znanej budowie, np. [Mo 6 ęi 8 (OH) 4 (H 2 0) 2 ]> 
12H 2 0. Chrom i wolfram nie tworzą kompleksów tego typu. Godny uwagi jest fakt, 
że związki zawierające chrom i wolfram w drugim stopniu utlenienia mają własności 
redukujące, a odpowiednie związki molibdenu nie wykazują tych własności. 


*) W takich związkach wszystkie elektrony walencyjne atomu są bierne i w tworzeniu wiązania biorą 
uaział orbitale, kióre w stanie podstawowym atomu nie są obsadzone. Elektrony w takich orbitalach 
pochodzą z innych atomów, które tworzą jonowe i semipolame wiązania z danym atomem. 
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Przykłady typów związków tworzonych 


n — 1 n 

Układ walencyjny atomu: ddddd sppp 

Wartości n: Cr 4, Mo 5, W 6 



Cr c 

Związki wewnętrznosieciowe i niesklasyfikowane 

CrH 3) Cr 3 C 2 , Cr 7 C 3 , Cr 4 C, CrN, Cr(NH 2 ) 3 , 
Cr 3 P, CrP, CrB 

Klasa 

Stopień 

utlenienia 

metalu 

Typy 

powstających 

tworów 

• 

1 

I 

kationy kompleksowe 

[(CioH(,N 3 ) 3 Cr] [C10 4 ]* *) 

2 

II 

cząsteczki olbrzymy 

CrO, Cr(OH) a , CrF 2 , CrCl 2 , CrBr 2 , 

CrJ 2 , CrS0 4 , Cr(OCOCH 3 ) 2 , Cr(C 2 0 4 ),H 2 0 

kompleksy obojętne 


aniony kompleksowe 


3 

III 

cząsteczki olbrzymy 

Cr 3 0 3) Cr(OH) 3 , CrO. OH, Cr 2 S 3 

CrF 3 , CrCl 3 , CrBr 3 , CrJ 3 , Cr 3 (S0 4 ) 3 

kompleksy obojętne 

[CrA s ], [Cr 3 (C 3 0 4 ) 3 ], [Cr(SCN) 8 (H 2 0) 3 ] 

aniony kompleksowe 

K 3 [Cr(CN) 8 ], K 2 [Cr(SCN) 3 (H 2 0)] 

kationy kompleksowe 

[Cr(NH 3 ) a ]Cl 3 , [Cren 2 Cl 2 ]Cl 

4 

IV 

cząsteczki olbrzymy 

(CrF 4 , CrCl 4 , CrO a ) 

aniony kompleksowe 


5 ■ 

V 

cząsteczki olbrzymy 

CrF 5 

aniony kompleksowe 

K[CrOF 4 ], Ag[CrOF 4 ], pyH[CrOCl 4 ] 
K 2 [CrOCl 3 ] 

związki kowalentne 


kompleksy obojętne 
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Tablica 24.18 


przez pierwiastki grupy okresowej VI P 

Normalna, prehybrydyzacyjna 
konfiguracja elektronowa: Cr i 


n-1 


Mo d d d d d sppp 


w n ~^ n 

d d d d d sppp 

T T t T f T 


Mo 

W 

u*) 

MoC, MoN 


uh 3 , uc, uc 2 , un, uo 







Mo 6 C1 12 

WC1 2 , WBr 2 , WJ 2 


[Mq 6 C1 8 ,2H 2 0,(0H) 4 ],12H 2 0 
[Mo 8 C1 8 ,2H 2 0,C1 4 ],6H 2 0 
(także Br, J) 



(H 3 O) 2 [Mo 6 C1 8 ,C1 6 ],6H 2 0 

K a [Mo 8 C1 8 ,C1(j],4H 2 0 

(H 3 0) 2 [W 3 C1 8 ,C1 6 ],6H 2 0 


]V1o 2 0 3 , Mo 2 S 3 , Mo 2 Se 3 
MoF 3 ,MoCl 3 ,MoBr 3 


U 2 N 3 , U 2 S 3 , U(BH4) 3 

UF 3j UC1 3 , UBr 3 

[MoC1 s ,3H 2 0], [MoOC1,3H 2 0],H 2 0 



K 4 [Mo(CN) r ],H 2 0,K 3 [MoCl 6 ] 

Ka^Clo] 


' 



Mo0 2 , MoS 2 , MoC1 4 

‘ 

wo 2 , WS 2 , WC1 4 

uo 2 , uof 2 , uoci 2 

U(BH 4 ) 4 , ux 4 

K 4 [Mo(CN) 8 ],2H 2 0/ 

K 3 [Mo(OH) 3 (CN) 4 ,H 2 0] 

K 4 [W(CN) s ], 

K 2 [W(OH)Cl 5 ] 

K[UF 5 ], NH 4 [UOF 3 ], 

K 2 [UC1 6 ], K 1 [U(C 2 0 4 ) 4 ],5H 2 0 

Mo 2 S 5 ,Mo 2 >Se 5 

MoF 5 , MoO(OH) 3 ,MoOC1 3 


u 2 o 5 ,uf 5 

UC1 5 , UBr 5 

K 2 [MoOC1 5 ] 

K 2 [WOBr 6 ], pyH[WOBr 4 ], 
K 2 [WOCl 5 ], K[WOCl 4 ], 
K 3 [W(CN) s ] 


MoC1 5 

WF S , WC1 6 


[MoC1 5 ,2(C 2 H s ) 2 0] 

- 
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Cr 

6 

VI 

cząsteczki olbrzymy 

Cr0 3 



związki kowalentne 

CrQ 2 F 2 , Cr0 2 Cl 2 



aniony kompleksowe 

K [Cr0 3 Cl], K [CrO 3 F] 

K 2 Cr0 4 , K 2 Cr 2 0 7 , K 2 Cr 3 0^o? K 2 Cr 4 Ói 3 



polikwasy 

. 



■ ■ 

związki nadtlenowe 

CrO s , (NH 3 ) 3 CrO ł , K 3 [(CN) 3 CrO,], 

K 3 CrO s , K 2 Cr 2 0 12 



związki zawierające grupę 

xo 2 



*) Związki uranu, należącego do szeregu aktynowców (str. 1298), włączono do tablicy dla porównania. 
**) Pochodna dwupirydylu. 


Chrom(III) tworzy wiele dobrze poznanych związków, nie mających własności utle¬ 
niających ani redukujących, natomiast odpowiednie związki molibdenu są środkami 
redukującymi. Wolfram również tworzy kilka takich związków, lecz nie zostały one 
dotychczas bliżej poznane. Trwałość związków tych pierwiastków w trzecim stopniu 
utlenienia zmniejsza się ze wzrostem liczby atomowej; w przypadku pierwiastków cztero- 
wartościowych kierunek zmian jest przeciwny (por. tabl. 24.18, klasa 4) i tak związki 
molibdenu(IV) i wolframu(IV) są lepiej poznane niż związki chromu(IV). 

Wszystkie te trzy metale wykazują największą trwałość w szóstym stopniu utlenienia. 
Tendencję wzrostu liczby koordynacyjnej wraz ze zwiększaniem się liczby atomowej 
obserwuje się na przykładzie halogenków. Chrom nie tworzy związków typu CrX 6 , molibden 
tworzy taki związek jedynie z fluorem, zaś wolfram z fluorem, chlorem i bromem. Molibden 
i wolfram tworzą polikwasy; budowa tych związków molibdenu została dokładnie wyjaś¬ 
niona. Stwierdzono, że w związkach tych występują połączone oktaedry MoO e , podobnie 
jak w krzemianach, zbudowanych z połączonych tetraedrów Si0 4 . Spośród związków 
nadtlenowych najlepiej scharakteryzowane są związki chromu, gorzej molibdenu i wol¬ 
framu. Budowa kwasów nadtlenochromowych nie jest podobna do budowy kwasów 
nadtlenosiarkowych. Wszystkie trzy omawiane metale tworzą karbonylki i podobne 
związki, które omówiono w rozdziale 25. 

Związki kompleksowe tworzą molibden i wolfram w stopniach utlenienia III, IV, V* 
zaś chrom w III, V, VI. Związki kompleksowe chromu(III) są szczególnie liczne i trwałe. 
Kompleksy metali w wyższych stopniach utlenienia są anionami kompleksowymi; nato¬ 
miast nie stwierdzono istnienia kompleksów obojętnych i kationowych. Diagramy orbi- 
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c. d. tablicy 24.18 


Mo 

W 

U*) 

Mo0 3 , MoS 3 

wo 3 , WS 3 

us 3 

MoF 6 , MoOF 4 , MoO a Fg, 

MoQ 2 C1 2 

WF 6 , WC1„ WBr„ 

WOClj, wo 2 ci 2 

uf 6 , UC1 6 

K 3 [Mo0 3 F 3 ] 

K 2 Mo0 4 , K 2 Mo 2 0 7 

H 2 Mo0 4 

Na 2 W0 4 , Na 2 W 2 0 7 

h 2 wo 4 

Na 2 U0 4 

Na 2 U 2 0 7 

K 6 [Te,Mo 6 0 24 ], K 8 [PMo 12 O 40 ] 

K-6 [Mo,Mo 6 0 24 ] 

Na 5 [HW 6 0 21 ],13~H a O 

K 6 [H 2 W i2 0 4 |] , 18 H 2 0 


K 2 Mo0 8 , K 2 Mo 2 Oi 2 

K[HW0 6 ], K 2 [WOs1 

K 4 [UO 8 ],10H 2 O 



uo 2 f 2 , U0 2 (N0 3 ) 2 , 

UO3, u 3 o Ł , 

UO^^O, K[U0 2 F 3 ], 
[U0 2 (NH 3 ) 2 1C1, 


talowe tych związków podano tam, gdzie jest to konieczne; nie wymagają one ogólnych 
wyjaśnień. 

Na planszy 24.1 schematycznie przedstawiono reakcje chemiczne związków chromu 
w różnych stopniach utlenienia. Plansze 24.2 i 24.3 zawierają podobne informacje odno¬ 
szące się do związków molibdenu i wolframu. 

CHROM 

Klasa 1. Związki zawierające atom chromu 
w pierwszym stopniu utlenienia 

Chrom w pierwszym stopniu utlenienia występuje w kationie kompleksowym z niko- 
tyryną(nik) soli [trój(2,2 / -nik)Cr][ClG 4 ]. Sól tę otrzymuje się w wyniku reakcji magnezu 
z [Cr nik 3 ] [C10 4 ] 2 prowadzonej bez dostępu powietrza. Sól ta ma zabarwienie ciemno¬ 
niebieskie, jest nierozpuszczalna w wodzie, natomiast rozpuszcza się w rozpuszczalnikach 
organicznych o charakterze donorowym. Moment magnetyczny cząsteczki wynosi 2,0—2,1 
magnetonów Bohra, co wskazuje, że cztery spośród elektronów 3 d są sparowane. 

Klasa 2. Związki zawierające atom chromu 
w drugim stopniu utlenienia 

Tlenek chromu(II), CrO, powstaje podczas utlenienia amalgamatu chromu za pomocą 
powietrza. Otrzymuje się go także przez przepuszczenie mieszaniny 2 objętości azotu 
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peu + "OH 



Plansza 24.1 


stapianie z Na 2 0 ; 









i 1 objętości wodoru nad 1%-owym roztworem tlenku chromu(III) w stopionym fluorku 
sodowym. Podczas oziębiania stopu wydzielają się ceglastoczerwone płatki. Wyniki 
badań rentgenograficznych tego proszku wskazują, że różni się on od chromu i tlenku chro¬ 
mu®!). 

Tlenek chromu(II) podczas ogrzewania w powietrzu spala się do tlenku chromu(III), 
a podczas ogrzewania w atmosferze wodoru redukuje się do chromu. Dodanie zasady do 
roztworu dwuchlorku chromu powoduje wytrącanie się żółtego osadu, prawdopodobnie 
Cr(OH) 2 , który reaguje z wodą wydzielając wodór. 

Dwuhalógenki chromu. Dwufluorek chromu (fluorek chromawy), CrF a , otrzymuje się 
w wyniku reakcji między fluorowodorem i rozgrzanym do czerwoności chromem, lub 
dwuchlorkiem chromu w normalnej temperaturze. Stanowi on nielotne ciało stałe o zabar¬ 
wieniu zielonym lub białym i tt. 1100°C, nieznacznie rozpuszczalne w wodzie i nie roz¬ 
puszczalne w alkoholu. Krystaliczny CrF 2 ma zniekształconą strukturę typu rutylu. 

Dwuchlorek chromu (chlorek chromawy), CrCl 2 , w warunkach bezwodnych występuje 
w postaci białych, łatwo rozpływających się kryształów. Otrzymuje się go w wyniku dzia¬ 
łania chlorowodoru na ogrzany do temperatury białego żaru chrom lub przez redukcję 
trójchlorku chromu za pomocą wodoru w temperaturze czerwonego żaru. Dwuchlorek 
chromu jest solą dobrze rozpuszczalną w wodzie i tworzy szereg hydratów 

I 50°(3 II 

CrCl a ,6H a O ^ CrCl a ,4H a O ^ CrCl 3j 4H a O ^ CrCl a ,3H a O ^ CrCl aj 2H a O 

niebieski niebieski ciemno- blado- blado¬ 
zielony niebieski - zielony 

Hydrat CrCl 2 ,4H 2 G otrzymuje się łatwo w postaci osadu podczas przepuszczania 
chlorowodoru przez roztwór octanu chromu(II) w stężonym kwasie solnym, oziębionym 
do temp. 0 d C. Reakcję prowadzi się w atmosferze wodoru, 

Dwuchlorek chromu jest silnym środkiem redukującym. Przechowywanie jego roz¬ 
tworu jest bardzo kłopotliwe, gdyż gwałtownie absorbuje tlen z powietrza. Stanowi 
bardziej efektywny absorbent tlenu stosowany w analizie gazowej niż podsiarczyn ben¬ 
zochinonu lub pirogalol sodowy. W rozcieńczonym kwasie solnym dwuchlorek chromu 
powoduje wydzielanie się wodoru 

2HC1 + 2CrCl a = 2CrCl 3 + H a 

Redukuje on wodne roztwory manganianu(VII) potasowego, płyn Fehlinga, amoniakalny 
roztwór tlenku srebrowego, jod i indygo. Pod wpływem jego działania również sole rtęci(II) 
ulegają redukcji do soli rtęci®, a roztwory soli złota, platyny i cyny(IV) do odpowiednich 
metali. Dwuchlorek chromi! reaguje z tlenkiem azotu tworząc w obojętnym roztworze 
amoniak, a w kwaśnym —- hydroksyloaminę. Z eterem daje on etoksydwuchlorochrom(III), 
CrCl 2 OC 2 H 5 , który nie jest substancją redukującą oraz tworzy obojętny kompleks chro¬ 
mu®!) — [(NH 3 j 3 CrCl 2 OC 2 H 5 ]°. 

Gęstość par dwuchlorku chromu w temp. ok. 1500°C odpowiada wzorowi Cr 2 Cl 4 . 

Dwubromek chromu, CrBr 2 , ma własności podobne jak dwuchlorek chromu. 

Dwujodek chromu, CrJ 2 , ciemnoczerwone ciało stałe o tt. 790—5 °C. 

Siarczan chromu®), CrS0 4 . Związek ten jest znany tylko w postaci uwodnionej. 
W wyniku dodania bardzo rozdrobnionego cynku do kwaśnego roztworu siarczanu 
chromu(III) powstaje niebiesko zabarwiony roztwór siarczanu chromu(II), którego barwa 
zanika po zakończeniu reakcji. Zazwyczaj roztwór siarczanu chromu(II) otrzymuje się 





drogą redukcji elektrolitycznej roztworu siarczanu chromu (III) przy użyciu katody pla¬ 
tynowej. Dodanie alkoholu do roztworu powoduje wytrącenie się osadu soli pięciowodnej, 
CrS0 4 ,5H 2 0, która jest trwała w suchym powietrzu. .Można również otrzymać niebieski 
siedmiohydrat, CrS0 4 ,7H 2 0, izomorficzny z siedmiowodnym siarczanem żelaza(II). Znane 
są podwójne sole typu (NH 4 ) 2 S0 4 ,CrS0 4 ,6H 2 0. Amoniakalny roztwór siarczanu chro¬ 
muj) absorbuje acetylen, a jego roztwór wodny — tlen i tlenek azotu/ 

Octan chromu(II), Cr(CH 3 COO) 2 , otrzymuje się w wyniku redukcji dwuchromianu 
potasowego cynkiem i stężonym kwasem solnym oraz możliwie szybkie odsączenie 
roztworu do nasyconego roztworu octanu sodowego. Z roztworu wypada czerwony 
osad octanu chromu(II). Następnie osad ten przemywa się w szczelnie zamkniętej kolbie 
wodą nasyconą dwutlenkiem węgla. Octan chromu(II) jest dostatecznie trwały w powie¬ 
trzu. W zimnej wodzie rozpuszcza się on słabo, lepiej w gorącej. Podatność magnetyczna 
stałego octanu chromu(II) i jego monohydratu wskazuje, że wszystkie elektrony atomu 
chromu w kryształach tych związków są sparowane. 

Klasa 3. Związki zawierające atom chromu 
w trzecim stopniu utlenienia 

Tlenek chromu(HI) (tlenek chromowy), Cr 2 G 3 , stanowi zielony, nierozpuszczalny 
proszek o wysokiej temperaturze topnienia. Otrzymuje się go przez ogrzewanie wodoro¬ 
tlenku chromu(II) lub dwuchromianu amonowego; w* tym drugim przypadku 
zachodzi następująca reakcja: 

(NH 4 ) 2 Cr 2 0 7 - Cr 2 0 3 + N 2 + 4H 2 0 

Powstaje on również w wyniku przepuszczania par chlorku chromylu przez gorącą rurę 

2Cr0 2 Cl 2 = Cr 2 0 3 + O -f 2C1 2 

lub w wyniku ostrożnego ogrzewania chromianu rtęci(I) 

2Hg 2 (Cr0 4 ) - 4Hg + Cr 2 0 3 + 50 

lub też przez redukcję dwuchromianu sodowego drogą stapiania z siarką 

Na 2 Cr 2 0 7 + S = Na 2 S0 4 + Cr 2 0 3 

Tlenek chromu (III) jest nierozpuszczalny w wodzie i w kwasach. Reaguję on ze stopionym 
kwaśnym siarczanem potasowym w myśl równania 

6KHS0 4 + Cr 2 0 3 = Cr 2 (S0 4 ) 3 + 3K 2 S0 4 -f 3H 2 0 

ze stopionym nadtlenkiem sodowym 

3Na- 2 0 2 + Cr 2 0 3 = 2Na 2 CrO' 4 + Na 2 0 
i z alkalicznym roztworem nadmanganianu potasowego 

2KOH + 2KMn0 4 + Cr 2 0 3 - 2MnO a + 2K 2 Cr0 4 + H 2 0 
Kwas nadchlorowy o stężeniu 70% utlenia tlenek chromu (III) do tlenku chromu (VI), 
Cr0 3 . Glin redukuje go w procesie termitowym do metalicznego chromu, a w pewnych 
warunkach również i wodór ma działanie redukujące, redukując Cr 2 0 3 do CrO (str. 1123). 

Tlenek chromu (III) ma strukturę typu korundu (str.386), w której nie występują odrębne 
cząsteczki Cr 2 0 3 . 

Wodorotlenek chromn(III), Cr(OH) 3 , wypada w postaci zielonoszarego, kłaczkowatego 
osadu podczas reakcji między wodnym roztworem amoniaku i wrzącym roztworem soli 
chromu(III). Jeśli strącanie prowadzi się w normalnej temperaturze albo przy użyciu 
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wodorotlenku sodowego lub potasowego, wówczas w osadzie występuje jon amonowy 
lub jon metalu alkalicznego. Wodorotlenek chromu (III) jest substancją amfoteryczną. 
Rozpuszcza się on w kwasach dając sole chromu (III), a w stopionych lub wodnych roz¬ 
tworach zasad powstają chromiany(III). 

Siarczek chromu(HI), Cr 2 S 3 , stanowi zielono lub czerwono zabarwione ciało stałe 
o własnościach paramagnetycznych. Otrzymuje się go w wyniku ogrzewania chromu 
[albo tlenku lub chlorku chromu(III)] z siarką lub wodorotlenku albo chlorku chro- 
mu(III) z siarkowodorem. Nie można go otrzymać przez strącanie soli chromu(III) za 
pomocą siarczków w roztworze wodnym, ponieważ tak łatwo hydrolizuje, że powstaje 
tylko wodorotlenek, zgodnie z reakcją 

2CrCl 3 + 6H 2 0 + 3(NH4) 2 S — 2Cr(OHT) 3 + 6NH 4 C1 + 3H 2 S 

W powietrzu siarczek chromu(III) spala się do tlenku lub zasadowego siarczanu chro- 
mu(III). Jest on odporny na działanie wody i kwasów z wyjątkiem kwasu azotowego 
i wody królewskiej. 

Trójhalogenki chromu, CrX 3 . Trójhalogenki chromu śą ciałami stałymi o wysokiej 
temperaturze sublimacjk Występują one raczej w postaci cząsteczek olbrzymów, niż 
jako pojedyncze cząsteczki kowalentne. 

Trójfluorek chromu (fluorek chromowy), CrF 3 , stanowi zielone krystaliczne ciało stałe 
o wysokiej temperaturze topnienia; sublimuje w temp. 1200°C. Powstaje on w wyniku 
reakcji kwasu fluorowodorowego z tlenkiem chromu(III) lub przez działanie chlorowo¬ 
doru na mieszaninę fluorku wapniowego i tlenku chromu (III) w temperaturze czerwonego 
żaru. Tworzy on szereg hydratów. Struktura jego jest izomorficzna ze strukturą A1F 3 
(por. str. 606). 

Trójchlorek chromu, CrCl 3 , w stanie bezwodnym występuje w postaci jasnoróżowych 
kryształów. Powstaje on podczas przepuszczania chloru nad metalicznym chromem lub 
nad mieszaniną tlenku chromu(III) z węglem w wysokiej temperaturze. Podczas ogrze¬ 
wania następuje jedynie częściowa dysocjacja, lecz przy ogrzewaniu w atmosferze chloru 
do temperatury czerwonego żaru może sublimować. Chemicznie czysty trójchlorek 
chromu nie rozpuszcza się w •zimnej wodzie, acetonie, eterze i alkoholu, jednak w przy¬ 
padku zanieczyszczenia śladami soli chromu(II) rozpuszcza się łatwo w tych rozpusz¬ 
czalnikach. Krystaliczny trójchlorek chromu ma budowę warstwową. Atomy chromu 
znajdują się w jednej trzeciej oktaedrycznych luk między płaszczyznami gęsto upakowa¬ 
nych atomów chloru. Znane są również związki Cr(III) z bromem i jodem. 

Siarczan chromu(ID), Cr 2 (SG 4 ) 3 . Bezwodny siarczan chromu(III) otrzymuje się przez 
pozostawienie na przeciąg kilku tygodni mieszaniny suchego wodorotlenku chromu(III) 
i stężonego kwasu siarkowego w stosunku 1 : 1. Związek ten stanowi krystaliczne ciało 
stałe o barwie niebieskawofioletowej rozpuszczalne w wodzie jedynie w obecności zanie¬ 
czyszczeń'solami Cr(II). Tworzy on szereg hydratów, jak: Cr 2 (S0 4 ) 3 ,18H 2 0 —fioletowy), 
Cr 2 (S0 4 )3,9H 2 0 i Cr 2 (S0 4 ) 3 ,3H 2 0 — fioletowe, Cr 2 (S0 4 ) 3 ,6H 2 0 — zielony. 

Związki kompleksowe zawierające Cr(III) 

Chrom w trzecim stopniu utlenienia tworzy cały szereg związków kompleksowych — 
więcej niż jakikolwiek inny metal. Mogą to być kompleksy obojętne, anionowe lub katio¬ 
nowe. Przykładem kompleksu obojętnego jest acetyloacetonian chromu(III) [CrĄ 3 ], 
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o barwie czerwonawofioletowej; tt. 214°C i tw. 340°C. W stanie pary ma on zabarwienie 
zielone. Otrzymuje się go w wyniku ogrzewania wodorotlenku chromu(III) z acetylo- 
acetonem. Związek ten jest odporny nardziałanie wysokich temperatur i bierny chemicznie. 
Anionowe kompleksy to szczawianokompleks K 3 [Cr(C 2 04 ) 3 ] i sól kompleksowa; z 
pirokatechiną K 8 [Cr(ę e H 4 02 )a]. ■ * 

Przeważającą liczbę anionowych, kationowych i obojętnych związków komplekso¬ 
wych chromu(III) można otrzymać przez zmianę stechiometrycznych ilości dwóch ligan- 
dów (jeden anion, a drugi obojętny) występujących w kompleksie; np. jon tiocyjanianowy 
i cząsteczki wody dają szereg 

K 3 [Cr(SCN)eL K 2 [Cr(SCN) 6 (H 2 0)], K[Cr(SCN) 4 (H 2 0) 2 ] 

[Cr(SCN) 3 (H 2 0)3]«, [Cr(SCN) 2 (H 2 0)JCl, [Cr(SCN)(H 2 0) 5 ]Cl 2 
[Cr(H 2 0) 6 ]Cl 3 

Każdą z tych soli kompleksowych otrzymuje się w wyniku działania roztworu tiocyjanianu 
potasowego o odpowiednim stężeniu na roztwór soli Cr(III) w temp. 50°C przez okres 
kilku dni. Kompleksy obojętne oraz sole kationów kompleksowych (ale nie sole anionów) 
można ekstrahować z wodnych roztworów eterem. Sole te mają zabarwienie czerwone; 
dają one reakcje charakterystyczne dla jonu Cr(III) i jonu tiocyjanianowego dopiero 
po kilkudniowym utrzymywaniu w postaci roztworu wodnego. Do innych związków 
kompleksowych, w których ligandy są anionami, zalicza się kompleksowy anion sześcio- 
cyjanochromianowy(III) w soli o wzorze K 3 [Cr(CN) 6 ]. Sól ta jest ciałem stałym o żółtym 
zabarwieniu. Związek ten jest mniej trwały niż żelazocyjanek potasowy oraz takie kom¬ 
pleksy halogenków, jak K 3 [ĆrF 6 ] i częściej spotykany K 2 [CrX 3 ,H 2 0]. 

W wyżej wymienionych kompleksach woda może być zastąpiona aminami lub amonia¬ 
kiem (z wyjątkiem nieznanych związków kompleksowych typu K 2 [Cr(NH 3 )X 5 ]). Zamiana 
atomów wodoru w amoniaku grupami alkilowymi lub arylowymi powoduje osłabienie 
wiązań chromu z ligandami; silniejszy wpływ wykazują grupy alkilowe. Tworzenie pierś¬ 
cieni przez dwu- lub trójaminy zwiększa trwałość kompleksu. Mocną zasadę 
[Cr (NH 3 ) 6 ](OH) 3 otrzymuje się w wyniku działania tlenku srebrowego na wodny roztwór 
chlorku sześcioamminochromu(III). Dodanie eteru lub alkoholu do tego roztworu powo¬ 
duje wytrącanie się' żółtego osadu wodorotlenku. 

W związku kompleksowym chromu(III) dwa (lub więcej) różne rodzaje cząstek ligan- 
dów łączą się z jednym atomem chromu. Tego rodzaju układ wywołuje izomerię. Kom¬ 
pleksy typu [Cr(NH 3 ) 4 C1 2 ]C1 wykazują izomerię geometryczną, a [Cren 2 Cl 2 ]Cl izomerię 
optyczną 1 ). " _ 

Klasa 4. Związki zawierające atom chromu 
w czwartym stopniu utlenienia 

Ze względu na małą trwałość chromu w czwartym stopniu utlenienia istnieje jedynie 
kilka związków należących do tej klasy. 

Ł ) Szczupłość miejsca uniemożliwia właściwe omówienie związków kompleksowych chromu, po¬ 
dobnie jak i innych pierwiastków przejściowych. Związki kompleksowe mają skomplikowany chemizm; 
przy odpowiedniej budowie wykazują wiele typów izomerii. Szczegółowe omówienie w zwięzłej i uogól¬ 
nionej postaci podają N. V. Sidgwick w,,Chemical Elements and Their Compounds” oraz H. J. E m e- 
1 e u s i J. S. Anderson w „Modem Aspects of Inorganic Chemistry” (Routledge and Kegan Paul 
Ltd). 
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Czterofluorek chromu, CrF 4 , stanowi brązowe, bezpostaciowe ciało stale, tworzące 
niebiesko zabarwioną parę. Pod wpływem działania wody ulega on hydrolizie do Cr(III) 
i Cr(VI). 

Czterochlorek chromu, CrCl 4 , jest gazem powstającym w wyniku ogrzewania mie¬ 
szaniny trójchlorku chromu i chloru do temp. 600—700°C. Gwałtownie oziębiony za 
pomocą stałego C0 2 czterochlorek chroimrkondensuje, a w temp. —80°C odszczepia chlor. 

Tlenek chromu (IV) (dwutlenek chromu), CrO a , jest czarnym proszkiem, który powstaje 
podczas ogrzewania Cr(OH) 3 w tlenie w temp. 350°C. Budowa tego związku nie została 
dokładnie poznana. 

Klasa 5. Związki zawierające atom chromu 
w piątym stopniu utlenienia 

Spośród kilku przedstawicieli związków chromu(V), żaden nie jest dobrze scharak¬ 
teryzowany. 

Pięciofhiorek chromu, CrF 5 , stanowi dość lotne ciało stałe o czerwonej barwie. W wodzie 
hydrolizuje .on do Cr(III) i Cr(VI). 

KCrOF 4 jest bladopurpurowym proszkiem. Otrzymuje się go w wyniku działania 
trójfluorku bromu na dwuchromian potasowy. Początkowo powstaje purpurowy zwią¬ 
zek o wzorze KCrOF 4 , —- BrF 3 , który ogrzany do temp. 130—150°C odszczepia BrF 3 . 

Równomolowa mieszanina Cr0 3 i KC1 w reakcji z BrF 3 daje ten sam produkt. 

AgCrOF 4 powstaje podczas działania BrF 3 na dwuchromian srebrowy. Związek ten, 
mający postać purpurowego proszku, pod wpływem działania wilgotnego powietrza 
tworzy chromian srebrowy 

AgCrOF 4 + 2H a O + O - AgCrD 4 + 4HF 

Diagram orbitalowy anionu [CrOF 4 ]~ przedstawiono na rys. 24.17. Znane są żółto zabar¬ 
wione sole pirydyny i chinoliny jonu [CrOCl 4 ]~. Granatowoczerwone sole o wzorze 
3 d 4 p 3 d 4 p 
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Rys. 24.17. Diagram orbitalowy anionu Rys. 24.18. Diagram orbitalowy anionu 

[CrOFJ- .[CrOCl 5 ] 2 - 

M 2 (CrOCl 5 ), gdzie M stanowi: K, Rb, Cs lub NH 4 , można otrzymać na drodze redukcji 
tlenku chromu(VI) za pomocą stężonego kwasu solnego w temp. 0°C. Diagram orbitalowy 
tego anionu kompleksowego przedstawiono na rys. 24.18. ’ . 

Klasa 6. Związki zawierające atom chromu 
w szóstym stopniu utlenienia 

Tlenek chromu(VI) (trójtlenek chromu), CrG 3 , występuje w postaci czerwonych krysz¬ 
tałów o tt. 197°C. Otrzymuje się go w wyniku dodawania stężonego kwasu siarkowego 
do stężonego roztworu dwuchromianu potasowego. Wytrącone czerwone kryształy od- 
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mywa się stężonym kwasem azotowym od tlenków azotu. Kwas azotowy usuwa się przez 
podgrzanie osadu do temp. 70°C. 

Tlenek chromu(VI) powyżej temperatury topnienia ulatnia się w postaci czerwono 
zabarwionej pary. Wyjątkowo dobrze rozpuszcza się on w wodzie, dając roztwory rów¬ 
nież o, czerwonym zabarwieniu. Punkt eutektyczny przypada w temp. —155°C przy zawar¬ 
tości Cr0 3 60,5%. * * 

Tlenek chromu(VI) ogrzany do temp. 300°C zaczyna wydzielać tlen. Związek ten 
wykazuje silne własności utleniające; powoduje zapalenie się alkoholu. Stężony roztwór 
tlenku chromu(VI) redukuje się pod wpływem działania większości substancji organicznych. 

Krystaliczny tlenek chromu(VI) ma strukturę typu A1F 3 ; każdy atom chromu oto¬ 
czony jest sześcioma atomami tlenu. * 

Kwas chromowy(yi). Wodny roztwór tlenku chromu(VI) zawiera następujące kwasy: 
H 2 Cr0 4 , H 2 Cr 2 0 7 , H 2 Cr 3 O 10 i H 2 Cr 4 0 13 , powstałe przez połączenie jednej lub więcej 
cząsteczek tlenku chromu(II) z cząsteczką wody. Nie wyodrębniono dotychczas żadnego 
z tych kwasów, lecz sole jonów [CrO l~] i [Cr 2 0 7 ~] są dobrze poznane i trwałe.- 

Kwas chromowy(VI) jest często używany jako środek utleniający. Utlenia on dwu¬ 
tlenek siarki, siarkowodór, chlorek cynawy, tlenek arsenawy, siarczan żelaza(II) i jodo- 
wodór do zwykłych produktów utlenienia. W tych reakcjach kwas chromowy redukuje 
się do związków Cr (III). Bardzo stężony kwas solny nie redukuje kwasu chromowego (VI). 

Chromiany(VI) są związkami barwnymi. Chromian sodowy, Na 2 Cr0 4 , występuje 
w postaci żółtych rozpływających się kryształów. Jego rozpuszczalność w temp. 20°C 
wynosi 76,6 g w 100 g wody. Tworzy on hydraty o różnej liczbie cząsteczek wody 

20° C 26° C 63 °C 

10H a Q 6H a O ^ 4H a O ^ sól bezwodna 

Sól bezwodną wydzielić można z nasyconego roztworu, jeżeli stężenie kwasu siarko¬ 
wego jest większe niż 80%. Sól bezwodna oraz hydraty dziesięcio- i sześciowodne z odpo¬ 
wiednimi związkami siarczanu sodowego tworzą roztwory stałe. Chromian(VI) potasowy 
otrzymuje się w wyniku odparowania roztworu zawierającego mieszaninę wodorotlenku 
potasowego i tlenku chromu(VI) w odpowiednim stosunku. Tworzy on nie rozpływające 
się kryształy pozbawione wody krystalizacyjnej, tt. 968°C. Ma on mniejszą rozpuszczal¬ 
ność niż sól sodowa. Żółty chrpmian barowy, czerwony chromian srebrowy, chromian 
ołowiawy (żółcień chromowa) są nierozpuszczalne w wodzie, lecz rozpuszczają się w roz¬ 
tworach alkalicznych i kwaśnych. 

Dwuchromiany są solami skondensowanego kwasu, H 2 Cr 2 0 7 , o budowie podobnej 
do budowy kwasu dwusiarkowego (por. str. 962). Dwuwodny dwuchromian potasowy 
ma postać czerwonych kryształów. Jest on bardzo dobrze rozpuszczalny w wodzie; 
w temp. 20°C 180 g rozpuszcza się w 100 g wody. Granatowoczerwone kryształy bez¬ 
wodnego dwuchromianu potasowego otrzymuje się przez dodanie określonej ilości kwasu 
siarkowego do roztworu chromianu i krystalizację. Jego kryształy nie rozpływają się; 
12,7 g rozpuszcza się w 100 g wody w temp. 20°C, rozpuszczalność w gorącej wodzie 
jest większa. Dwuchromian amonowy otrzymuje się przez zmieszanie właściwej ilości 
tlenku chromu(VI) z roztworem amoniaku i krystalizację. Związek ten stanowi często 
Stosowany w laboratorium surowiec do otrzymywania tlenku chromu(III) (str. 1126). 

Fluorek chromylu, Cr0 2 F 2 , występuje w postaci fioletowoczerwonych kryształów subli- 
mujących w temp. 29,6°C; tt. 31,6°C. W stanie ciekłym ma on pomarańczo woczerwone 
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zabarwienie. Otrzymuje się go w wyniku reakcji między tlenkiem chromu(VI) i fluoro¬ 
wodorem prowadzonej w miedzianym naczyniu w temperaturze pokojowej. Jest on wy¬ 
jątkowo aktywny chemicznie, szczególnie energicznie reaguje ze związkami organiczny¬ 
mi, mającymi własności utleniające. 

Chlorek chromylu, Cr0 2 Cl 2 , jest intensywnie czerwoną cieczą, o tt. —95,5°C i tw. 
116,7°C Otrzymuje się go przez ogrzewanie mieszaniny chromianu i chlorku ze stężo¬ 
nym kwasem siarkowym lub przez dodanie stężonego kwasu siarkowego do zimnego 
roztworu tlenku chromu(VI) w stężonym kwasie solnym; zachodzi wówczas reakcja 

Cr0 3 4- 2HC1 = Cr0 2 Cl 2 + H a O 

Chlorek chromylu miesza się z CC1 4 , CS 2 i CHC1 3 . Stanowi on silny środek utleniający ; 
zapala on fosfor, siarkę, amoniak i alkohol. Przy zastosowaniu odpowiedniego rozpusz¬ 
czalnika reakcje utlenienia przebiegają łagodniej. Np. roztwór chlorku chromylu w CS 2 
utlenia toluen do benzaldehydu 1 ). 

Podczas dodawania chlorku chromylu do nasyconego roztworu chlorku potasowego 
powstają czerwone kryształy chlorochromianu potasowego (sól Peligota) 

Cr0 2 Cl 2 + KC1 + H 2 0 •= KCr0 3 Cl + 2HC1 

W reakcji trójtlenku siarki w roztworze chlorku sulfurylu z chlorkiem chromylu powstaje 
siarczan chromylu, Cr0(S0 4 ) 2 . Jest to bezbarwny związek, bardzo wrażliwy na działanie 
wody. Rozkłada się przy ogrzewaniu do temp. 100—200°C. Bromku chromylu nie otrzy¬ 
mano dotychczas w stanie czystym. 

Związki nad c h r o m o w e 

Ogólnej budowy związków nadchromowych dotychczas nie poznano. Można jednak 
określić zgodną dla wszystkich tych związków strukturę orbitalową, przy założeniu, że 

3d 4 p 
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H 3 H, H, 

Rys. 24.20. Diagram orbitalowy (NH 3 ) 3 Cr0 4 . 
Moment paramagnetyczny jest równoważny ist¬ 
nieniu dwóch niesparowanych elektronów. Dia¬ 
gram K 3 [(CN 3 ) 3 CrOJ jest podobny 

każda g rupa nadtlenowa jest związana z atomem chromu tworząc strukturę pierścieniową 
Hipotetyczne diagramy orbitalowe, zgodne z danymi doświadczalnymi, przedstawiono na 
ryś. 24.19—24.22. 

Nadtlenek chromu, CrO s . Związku tego nie wyodrębniono, mimo że występuje on 
w niebieskim roztworze otrzymywanym w wyniku dodania nadtlenku wodoru do za- 

x ) Jest to tzw. reakcja Etarda. Godny uwagi jest fakt, że reakcja nie zachodzi dalej, chociaż benz¬ 
aldehyd ma własności redukujące. 
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Rys. 24.19. Diagram orbitalowy CrO s . Związek 
ten jest diamagnetykiem; dwie grupy nadtlenowe 
przypadają na jeden atom chromu 
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kwaszonego roztworu dwuchromianu potasowego. W roztworze wodnym jest on nie¬ 
trwały, rozkłada się w ciągu kilku minut. Rozpuszcza się on w eterze dając niebieski 
roztwór, którego zabarwienie utrzymuje się przez pewien czas. 

Przez dodanie 97%-owego nadtlenku wodoru do tlenku chromu (YI) rozpuszczonego 
w eterze metylowym w. temp. — 80°C otrzymuje się roztwór o ciemnoniebieskim zabar- 



Rys. 24.21. Diagram orbitalowy>nionu[[Cr0 8 ] 3 “. Rys. 24.22. Diagram orbitalowy anionu 

Moment paramagnetyczny jest równoważny ist- [Cr 2 0 12 ] 2 ~. Anion jest diamagnetykiem 

nieniu jednego niesparowanegb elektronu. Cztery 
grupy O a znajdują się w wierzchołkach tetraedru 
otaczającego^ atom chromu 

wieniu. Usunięcie nadmiaru trójtlenku chromu i odparowanie w temp. — 30°C prowadzi 
do powstania wybuchowych, ciemnoniebieskich kryształów o wzorze (CH 3 ) 2 0,Cr0 5 . 

Nadtlenek chromu w roztworach wodnych reaguje z kwasami dając sole chromowe 
3H 2 S0 4 + 2Cr0 5 - Cr 2 (S0 4 ) 3 + 3H 2 0 + 70 
natomiast z zasadami tworzy chromiany (VI) 

K 2 0 + Cr0 5 - K 2 Cr0 4 +0 2 

Chromian powstaje również w reakcji Cr0 5 z azotanem srebrowym. Nadtlenek chromu 
redukuje ilościowo roztwór manganianu(VII) potasowego w obecności zanieczyszczeń 
molibdenianem 

4KMn0 4 + 5CrO s + 6H 2 S0 4 = 2K 2 SO 4 +4MnSO 4 +10O 2 + 5H 2 Cr0 4 + H a O 

Reakcja ta wskazuje, że cząsteczka Cr0 5 zawiera dwie grupy nadtlenowe. 

Nadtlenek chromu w roztworze eterowym reaguje z pirydyną dając związek koordy¬ 
nacyjny py,CrO s , nierozpuszczalny w pirydynie, natomiast rozpuszczalny w innych roz¬ 
puszczalnikach organicznych. Jest on monomeryczny w roztworze w benzenie, nitro¬ 
benzenie i bromoformie. Związek ten ma własności wybuchowe. Nadtlenki chromu 
w roztworze eterowym reagują również z zasadowym roztworem nadtlenku wodoru 
w alkoholu dając K 2 Cr 2 0 12 ,2H 2 0 (niebieski). W bardziej zasadowych roztworach powstaje 
K 3 CrO s (czerwony). 

Nadtlenek chromu jest diamagnetyczny. Przypuszczalną jego budowę opisano na 
str. 1131. 

.Cr0 4 ,3NH 3 otrzymuje się następującymi metodami: 

1) działanie amoniakalnego roztworu chromianu na nadtlenek wodoru w temp. 0°C, 

2 ) działanie nadchromianu amonowego (czerwony) na 10%-owy roztwór amoniaku 
w temp. 40 D C. W obu tych metodach produktem jest brązowy Cr0 4 ,3NH 3 . Ammino- 
związki mają moment paramagnetyczny świadczący o obecności dwóch niesparowanych 
elektronów. Strukturę orbitalową tych związków przedstawiono na rys.' 24.20. 
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Dodanie cyjanku potasowego do wyżej omawianego amminozwiązku powoduje 
powstanie pochodnej Cr0 4 ,(KCN) 3 . Struktura orbitalowa tego związku jest analogiczna 
do struktury omawianego poprzednio związku amoniaku. 

Czerwone nadtłenochromiany. Czerwony nadtlenochromian potasowy otrzymuje się 
w wyniku reakcji między nadtlenkiem wodoru i dwuchromianem potasowym w silnie 
alkalicznym roztworze w temp. poniżej 0°C. Na jeden atom chromu przypada 3,5 grup 
nadtlenowych, a moment paramagnetyczny równoważny jest obecności jednego niesparo- 
wanego elektronu. Spośród czerwonych nadtlenochromianów sól potasowa jest najtrwal¬ 
sza. Można ją otrzymać w postaci suchej w przeciwieństwie do soli sodowej i amonowej. 
Temperatury wybuchowego rozkładu soli nadtlenoćhromowych są następujące: K — 
178°C, Na — 115°C, NH 4 — 50°C. Są to związki izomorficzne z nadtlenowanadanami 
i mają tę samą budowę co nadtlenoniobany i nadtlenotantalany. 

Niebieskie nadtłenochromiany. Niebieski nadtlenochromian potasu, K 2 Cr 2 0 12 , otrzy¬ 
muje się następującymi metodami: 

1 ) działanie eterowego roztworu CrO s na alkoholowy roztwór nadtlenku wodoru 
i wodorotlenku potasowego, 

2) dodanie 30%-owego roztworu nadtlenku wodoru do chłodzonego lodem roztworu 
siarczanu potasowego i dwuchromianu amonowego. Sole potasowa, sodowa i amonowa 
krystalizują z dwiema cząsteczkami wody krystalizacyjnej. Odpowiednia sól talowa 
(o własnościach wybuchowych), Tl 2 Cr 2 0 12 , jest bezwodna, co sugeruje, że w soli potasowej 
nie występuje krystaliżacyjny nadtlenek wodoru. W soli potasowej 2,5 grup nadtlenowych 
przypada na atom chromu; jest ona diamagnetyczna. 

Hipotetyczną strukturę jonu niebieskiego nadtlenochromianu przedstawiono na 
rys. 24.22. 

MOLIBDEN 

Zasadnicze typy związków tworzonych przez molibden obejmuje tabl. 24.18, a przegląd 
głównych przemian chemicznych, jakim ulegają te związki przedstawiono na planszy 
24.2. 

Molibden tworzy wewnętrzno sieci owe związki z węglem i azotem:-MoC i MoN. 
Nie tworzy on natomiast żadnego związku, w którym występowałby w pierwszym stopniu 
utlenienia. Związki molibdenu zaliczone do klasy 2 różnią się od analogicznych związ¬ 
ków chromu i wolframu. Nie są to proste połączenia typu MoX 2 , lecz szereg kompleksów 
powstałych- ze związku Mo 6 C1 12 bez jego utlenienia lub redukcji. 

Klasa 2. Związki zawierające atom molibdenu 
w drugim stopniu utlenienia 

't . 

Molibden tworzy z halogenami wiele związków kompleksowych, w których ważną 
rolę odgrywają grupy Mo 6 C1 8 i Mo 6 Br 8 . Analiza rentgenograficzha pozwoliła określić 
budowę tych kompleksów. Przykładami mogą być cztery następujące kompleksy: 

[Mo 6 C1 8 2H 2 0(OH) 4 ],12H 2 0 [Mo 6 C1 8 2H 2 0,C1 4 ],6H 2 0 

(NHą), [Mo 6 C1 8 C1 6 ] (UzÓUMOsCkCkltttzO 

Osiem atomów chloru z grupy Mo 6 C1 8 znajduje się w narożach, a sześć atomów mo¬ 
libdenu w środkach ścian sześcianu. Sześć ligandów natomiast zajmuje naroża oktaedru 
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opisanego na jednostkowym sześcianie grupy Mo 6 C1 8 . Innymi związkami zawierającymi 
grupę Mo 6 C1 8 są 

[Mo 6 Cl 8 ,2H 2 0 ? Br 4 ],4H 2 0 K 2 [Mo6Cl 8 ,Cl 6 ],4H a O 

[Mo 6 Cl 83 2H 2 O,BrJ,10H 2 O K 2 [Mo 6 Cl 8J Br 6 ],6H 2 0 

[Mo 6 C1 8 ,2H 2 0,J 4 ], 10H 2 O K 2 [Mo 6 a 8 ,J 6 ],6H 2 0 

Bezwodny związek, Mo 6 C1 125 otrzymuje się następującymi metodami: ■ " 

1 ) bezpośrednie działanie chloru na ogrzany molibden, 

2) działanie fosgenu na molibden w temp. 630°C, 

3) ogrzewanie MoC1 3 w strumieniu dwutlenku węgla; trójtlenek ulega dysproporcjo- 
nowaniu na MoC1 4 i Mo 6 C1 12 , przy czym lotny MoC1 4 jest usuwany ze środowiska reakcji 
za pomocą strumienia dwutlenku węgla i pozostaje Mo 6 C1 12 . 

n Mo 6 C1 12 jest żółtym, nielotnym proszkiem. Jest on nierozpuszczalny w wodzie, to¬ 
luenie, ligroinie i kwasie octowym, natomiast rozpuszcza się w alkoholu i eterze oraz 
w stężonych roztworach HC1, HBr, Hj i w roztworach mocnych zasad. Związek ten 
jest odporny na działanie rozcieńczonych kwasów. Nie wykazuje on własności reduku¬ 
jących. Reaguje z azotanem srebrowym w myśl reakcji podwójnej wymiany* w której 
sól srebrowa nie ulega redukcji 

Mo 6 C1 12 + 4AgN0 3 + 2H 2 0 - [Mo 6 C1 s ,(N0 3 ) 4 j 2H 2 0] + 4AgCl , 

Reakcję zachodzącą podczas rozpuszczania Mo 6 C1 I2 w roztworze wodorotlenku potaso¬ 
wego można opisać następującym równaniem: 

Mo 6 C1 12 + 6KOH = K 2 [Mo 6 C1 8 ,(OH) 6 ] + 4KC1 

Dodanie kwasu octowego lub chlorku amonowego powoduje wytrącenie się uwodnio¬ 
nego wodorotlenku 

K 2 [Mo 6 C1 8 ,(OH) 6 ]+2CH 3 COOH -f wH a O = 2CH 3 COOK 4- [MoeCl 8 ,2H 2 0,(OH) 4 ],12H a O 
który rozpuszcza się w kwasach tworząc sole. 

Klasa 3. Związki zawierające atom molibdenu 
w trzecim stopniu utlenienia 

Związki zaliczone do tej klasy odpowiadają analogicznym związkom chromu i obej" 
mują: tlenek — Mo 2 0 3 , siarczek — Mo 2 S 3 i trójhalogenki (wszystkie te związki mają 
budowę cząsteczek olbrzymów), tlenofluorki, np. MoOF,4H 2 0 oraz sole zawierające 
atom molibdenu w anionie kompleksowym, np. K 3 [MoC 1 6 ]. Istnieje także cyjanokompleks 
K 4 [Mo(CN) 7 ],H 2 0, który jest interesujący ze względu na obecność w anionie wolnej 
pary elektronów w jednym z orbitalów 5d . Wszystkie te związki molibdenu są środkami 
redukującymi. Związki Mo 2 0 3 i Mo 2 S 3 nie zostały dokładnie poznane. 

Trójhalogenki molibdenu. Sposoby otrzymania i niektóre własności tych związków 
przedstawiono w tabl. 24.19. Wszystkie trójhalogenki molibdenu są barwnymi, nietopli- 
wymi ciałami stałymi, stosunkowo odpornymi na działanie wysokich Temperatur. 

W wyniku elektrolitycznej redukcji roztworu Mo0 3 w kwasie solnym otrzymuje się 
czerwono zabarwiony roztwór, który zawiera dobrze rozpuszczalny kompleks MoC1 3 ,3H 2 0. 
Ten związek kompleksowy redukuje sole miedziowe, .srebrowe i rtęci(II), a łącząc się 
z chlorkiem potasowym w roztworze alkoholowym daje sól K 2 MoC1 5 ,H 2 0, wydzielającą 
się w postaci osadu podczas ogrzewania roztworu. 
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Tablica 24.19 

Otrzymywanie i własności trójhalogenków molibdenu 



MoF 3 

MoC1 3 

MoBr 3 

Charakterystyka ogólna 

ciemnoróżowe ciało 

ciemnoczerwone kryształy 

ciemnozielone igły 

Metody otrzymywania 

stałe 

przepuszczanie HF 

przepuszczanie HC1 nad 

przepuszczanie Br 2 


nad MoBr 3 w temp. 

MoBr 3 w temp. czerwone- 

nad molibdenem 


600 °C 

go żaru 

w temp. 350— 

Wynik ogrzewania 

bez zmian 

rozkład w temperaturze 

400 °C 

Wynik ogrzewania w po¬ 
wietrzu 

utlenienie do Mo 2 O s 
i HF 

czerwonego żaru do MoC1 4 
i Mo 6 C1 12 

utlenienie 


Wynik działania środków 

redukcja do metalu 


redukcja do meta¬ 

redukujących 

pod wpływem działa¬ 


lu pod wpływem 


nia h 2 


działania gazowego 
amoniaku 

Typ struktury 

aif 3 



Rozpuszczalność w wodzie : 


nierozpuszczalny 

nierozpuszczalny 


Tlenohalogenki molibdenu(III), MoOX4H a O. Spośród związków tego typu znane są: 
tlenofluorek, tlenochlorek i tlenobromek. Tlenofluorek molibdenu(III), MoOF,4H 2 0, jest 
nierozpuszczalnym, jasnożółtym ciałem stałym otrzymywanym przez działanie fluorku 
amonowego na MoOC 1,4H 2 0 w roztworze wodnym pozbawionym powietrza. Tleno¬ 
chlorek, MoOC 1,4H 2 0 otrzymuje się drogą redukcji elektrolitycznej Mo0 3 , a następnie 
wydzielania go za pomocą acetonu przy zupełnym braku dostępu powietrza z otrzymanego 
po redukcji roztworu. Osad ma zwykle jasnożółte zabarwienie, ale na skutek różnic 
w warunkach prowadzenia reakcji można otrzymać osady o bafwie brązowej lub zielonej. 
Ten dobrze rozpuszczalny w wodzie związek rozpuszcza się jak nieelektrolit i dopiero 
następnie hydrolizuje. Octan ołowiawy nie strąca osadu ze świeżo przyrządzonego roz¬ 
tworu tlenochlorku molibdenu(III). Tlenochlorek molibdenu (III) łatwo utlenia się pod 
wpływem działania powietrza; jest on czynnikiem redukującym. Jego roztwór redukuje 
sole miedziowe i żelazowe do soli miedziawych i żelazawych, a chlorek rtęci(II) i azotan 
srebrowy do wolnych metali. Analogiczny związek bromu ma własności podobne do 
związku chloru. > 

Klasa 4. Związki zawierające atom molibdenu 
w czwartym stopniu utlenienia 

Klasa ta obejmuje następujące związki: tlenek — MoO a , siarczek — MoS 2 , cztero- 
halogenki oraz wiele soli zawierających atom molibdenu w anionie kompleksowym. 
W anionach tych atom molibdenu ma często wolną parę elektronów w jednym- z orbi- 
talów d. 

Tlenek molibdenu(IV), MoO a , czerwonawobrązowy proszek, otrzymuje się następu¬ 
jącymi metodami: 
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1 ) częściow^utleniame^ molibdenu, 

2 ) działanie pary wodnej na molibden, 

3) redukcja MoO s za pomocą wodoru w temp. 470°C/ 

Tlenek molibdenu(IV) jest nierozpuszczalny w roztworach kwasów i zasad. Reaguje 
on z chlorem w temp. 600°C dając Mo0 2 C1 2 i utlenia się pod wpływem działania azotanu 
srebrowego (który jednocześnie redukuje się do metalicznego srebra) do trójtlenku mo¬ 
libdenu. W temp. 500°C wodór redukuje MoÓ 2 do metalu. Tlenek molibdenu(IV) ma 
strukturę krystaliczną typu rutylu. Jest on stosunkowo dobrym przewodnikiem elektrycz¬ 
ności. 

Siarczek molibdenu(IV), molibdenit, MoS 2 , można otrzymać w wyniku działania 
siarkowodoru na tlenek molibdenu(VI) lub przez stapianie tlenku molibdenu(V) z siarką 
i węglanem potasowym. Związek ten ma warstwową sieć krystaliczną — atom molibdenu 
położony jest w środku, a sześć atomów siarki w narożach słupa trygonalnego. Siarczek 
molibdenu(IV) jest diamagnetykiem. Jego kryształy w temp. 200°C wykazują właściwy 
dla metali typ przewodzenia. Silne ogrzewanie rozkłada siarczek molibdenu(IY) na 
pierwiastki składowe. 

Jedynym dobrze znanym spośród czterohalogenków molibdenu jest chlorek, MoC3 4 , 
który otrzymuje się następującymi metodami: 

1) ogrzewanie tlenku molibdenu(IV) z roztworem chloru w czterochlorku węgla do 

temp. 250°C, . 

2 ) ogrzewanie trójchlorku molibdenu do temperatury czerwonego żaru w strumieniu 
dwutlenku węgla. Następuje dysproporcjonowanie trójchlorku do Mo 6 Cł 12 (nielotny) 
i lotnego MoC1 4 . 

Czterochlorek molibdenu jest łatwo lotnym, brązowym proszkiem. W alkoholu roz¬ 
puszcza się on bez rozkładu, natomiast z wodą reaguje dając produkty hydrolizy MoC1 3 
i MoC 1 5 . Pod wpływem ogrzewania ulega reakcji dysproporcjonowania do MoC1 3 i MoC1 5 . 

Aniony kompleksowe zawierające Mo(IV). Sól K 4 [Mo(CN) 8 ],2H 2 0 otrzymuje się 
w wyniku działania dużego nadmiaru cyjanku potasowego na MoC1 3 ,3H 2 0 lub na MoOC1 3 . 

4 d 5 p 


L, L V. L. L. L, L. 

.N N N N N N N N 

Rys. 24.23. Diagram orbitalowy anionu 
[Mo(CN) 8 ] 4 ~ 

Sól ta ma zabarwienie żółte. Jest ona diamagnetyczna. Anion ma budowę dodekaedrycz- 
ną z ośmioma grupami CN w narożach i atomem molibdenu w środku. Diagram orbi¬ 
talowy tego anionu pokazano na rys. 24.23. 

Inne sole to: K 4 [Mo0 2 (CN) 6 ],aq—fioletowa, K 3 [Mo(0H) 3 (CN) 4 ,H 2 0],aq— niebieska. 
Diagram orbitalowy anionu soli niebieskiej przedstawiono na rys. 24.24. 

72 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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Klasa 5. Związki zawierające atom molibdenu 
w piątym stopniu utlenienia 

Istnienie tlenku Mo 2 0 5 jest wątpliwe, a ciemnofioletowy proszek, któremu przypisy¬ 
wany jest powyższy wzór, jest prawdopodobnie mieszaniną tlenków MoO a i Mo0 3 . Siar¬ 
czek molibdenu(V), Mo 2 S 5 , otrzymuje się w wyniku redukcji roztworu molibdenianu 
amonowego w 20%-owym kwasie siarkowym za pomocą cynku, prowadzonej aż do 
otrzymania roztworu o kolorze czerwonego wina. Następnie, podczas nasycenia siarko¬ 
wodorem, wytrąca się z tego roztworu ciemnobrązowy osad Mo 2 S 5 ,3H 2 CX Osad ten jest 
nierozpuszczalny w „wodzie, rozpuszcza się natomiast w roztworach silnie kwaśnych 
i zasadowych. Prawie zupełne odwodnienie siarczku można osiągnąć przez ogrzewanie 
osadu w strumieniu dwutlenku węgla. 

Piędohalogenki molibdenu. Piędofluorek molibdenu, MoF 5 , stanowi ciało stale o barwie 
oliwkowej. Otrzymuje się go przez działanie fluoru na sześciokarbonylek molibdenu 
w temp. ””75°C. Otrzymane ciało stałe ogrzewane pod zmniejszonym ciśnieniem do 
temp. 170°C daje jasnożółtą ciecz krzepnącą w temp. 64°C i mającą skład MoF s . 

Pięciochlorek molibdenu, MoC 1 5 > występuje w postaci ciemnozielonych, higroskopijnych 
kryształów o tt. 194°C i tw. 268°C. Otrzymuje się go w wyniku ogrzewania pyłu molib¬ 
denowego w atmosferze chloru. Pary MoC1 5 mają zabarwienie ciemnozielone. Podczas 
ogrzewania przy dostępie powietrza pięciochlorek molibdenu utlenia się do białego dwu- 
tlenodwuchlorku, Mo0 2 C1 2 . Pięciochlorek molibdenu reaguje gwałtownie z wodą dając 
zielony tlenotrójchlorek MoOC1 3 oraz z alkoholem wydzielając chlorowodór. Z eterem 
tworzy związek kompleksowy o wzorze MoC1 5 ,2(C 2 H 5 ) 2 0, pirydyna natomiast redukuje 
go do kompleksu MoCl^py)*. Gęstość pary MoC1 5 wskazuje na występowanie cząste¬ 
czek monomerycznych, a pomiary dyfrakcji elektronów sugerują, że cząsteczka ma 
strukturę bipiramidy trygonalnej. . 

Związki kompleksowe. Wspomniano już poprzednio o obojętnym kompleksie 
MoC1 5 ,2(C 2 H 5 ) 2 0. Anion kompleksowy występuje natomiast w soli K 2 [MoOC 1 5 ] otrzy¬ 
mywanej przez redukcję molibdenianu(VI) potasowego na katodzie platynowej. Sól ta 
jest rozpuszczalna w wodzie, jej roztwór ma barwę czerwonawobrązową, płowiejącą 
w miarę wytrącania się nierozpuszczalnego osadu MoO(OH) 3 na skutek hydrolizy. Mo¬ 
ment magnetyczny anionu odpowiada obecności jednego niesparowanego elektronu. 

Klasa 6. Związki zawierające atom molibdenu 
w szóstym stopniu utlenienia 

Tlenek molibdenu(VI), MoG 3 , otrzymuje się następującymi metodami: 

1 ) ogrzewanie molibdenitu, MoS 2 , w powietrzu, 

2 ) ogrzewanie kwasu molibdenowego(VI) lub molibdenianu(VI) amonowego, 

3) spalanie metalicznego molibdenu w atmosferze tlenu, 

4) utlenianie tlenku molibdenu(IV) kwasem azotowym lub azotanem srebrowym. 

Tlenek molibdenu(VI) stanowi białe ciało stałe, które podczas ogrzewania żółknie 

i sublimuje; topi się on w temp. 795°C dając żółtą ciecz o tw. 1155°C. Związek ten trudno 
rozpuszcza się w zimnej (0,107 g w 100 g wody w temp. 18°C), nieco lepiej w gorącej 
wodzie (2,06 g) nie dając jednak kwasu molibdenowego. Tlenek molibdenu(VI) reduko- 
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wany wodorem w temp. 500°C tworzy czerwonawobrązowy MoO a , a w temp. 1200°C 
daje szary pyl metalicznego molibdenu. Ulega on redukcji także pod wpływem działania 
węgla podczas silnego ogrzewania. Reaguje z suchym gorącym chlorowodorem w temp. 
150—200°C dając krystaliczny związek o wzorze Mo0 3 ,2HC1. Tlenek molibdenu(VI) 
rozpuszcza się w nadmiarze wodorotlenku amonowego dając molibdenian(VI) amonowy, 
(NH 4 ) 2 Mo 0 4 , lecz przy odparowywaniu roztworu krystalizuje paramolibdenian 
(NH 4 ) 6 Mo 7 0 2 4 , 4 H 2 0 . Tlenek molibdenu(VI) rozpuszcza się w wodorotlenkach i węgla¬ 
nach metali alkalicznych dając X 2 Mo0 4 , lecz w wyniku stapiania z węglanem wapniowym 
w temp. 1000°C daje Ca 3 Mo0 3 . Roztwór tlenku molibdenu(VI) w kwasie solnym podczas 
elektrolizy przechodzi w wodny roztwór trójchlorku molibdenu. 

W kryształach tlenku molibdenu(VI) atomy są ułożone w okta^dry MoO e . Każdy 
oktaedr ma wspólne dwa naroża i dwie krawędzie z sąsiednimi oktaedrami, co jest po¬ 
wodem powstania struktury warstwowej. Budowa krystaliczna MoO a różni się od bu¬ 
dowy tlenków WO s i Cr0 3 ; jest ona typowa dla siarczków i raczej nie spotykana wśród 
tlenków. 


Sześciofluorek molibdenu, MoF 6 , biały krystaliczny związek o tt. 17,5°C i tw. 35°C 
Jest jedynym sześciohalogenkiem molibdenu. Otrzymuje się go następującymi metodami: 

1) działanie rozcieńczonego azotem fluoru na molibden w temp. 350°C, 

2) działanie fluorowodoru na Mo 6 Br 12 w temp. 800—860°C, 

3) działanie trójfluorku bromu na molibden lub Mo 6 Br X2 , 

4) działanie fluoru na sześciokarbonylek molibdenu w temp. powyżej 50°C. 

Sześciofluorek molibdenu jest związkiem odpornym na działanie suchego powietrza* 

chloru i dwutlenku siarki. Pod wpływem działania wody natychmiast hydrolizuje. Wy¬ 
niki badań widma Ramana i widma w podczerwieni wskazują, że cząsteczka ma budowę 
regularnego oktaedru. 

Tlenohalogenki molibdemi(VT). MoOF 4 , bezbarwny, rozpływający się krystaliczny 
związek o tt. 97°C i tw. 180°C otrzymuje się w wyniku działania fluorowodoru na produkt 
(prawdopodobnie MoOCl^ działania chloru na częściowo zredukowany tlenek molib- 
denu(IV). MoOF 4 rozpuszcza się w wodzie tworząc bezbarwny roztwór, który po od¬ 
parowaniu daje tlenek molibdenu(VI). 


MoG 2 F 2 , bezbarwne ciało stałe, otrzymuje się 
przez działanie fluorowodoru na MoO a Cl 2 . 

Mo0 2 C1 2 , biały lub bladożółty związek krysta¬ 
liczny otrzymuje się następującymi metodami: 

1) przepuszczanie suchego chloru nad Mo0 2 
w temp. 700°C, 

2) ogrzewanie" Mo0 3 do temp. 150—300°C 


Ad 5p 



Rys. 24.25. Diagram orbitalowy anionu 
[Mo0 3 F 3 ] 3 " 


w atmosferze chlorowodoru. 


Związek ten łatwo sublimuje; topi się tylko pod zwiększonym ciśnieniem. Jest on 
łatwo rozpuszczalny w wodzie, alkoholu, eterze i acetonie; w dwu ostatnich rozpuszczal¬ 
nikach ma ciężar cząsteczkowy odpowiadający istnieniu cząsteczek monomerycznych. 
Mo0 2 C1 2 stanowi związek wyjściowy do otrzymywania innych związków molibdenu. 

Związki kompleksowe. Anion soli K 3 [Mo0 3 F 3 ] ma budowę oktaedryczną. Prawdopo¬ 
dobny diagram orbitalowy przedstawiono na rys. 24.25. 

Kwas molibdenowy(VI), H a Mo0 4 , występuje w postaci delikatnych białych igieł. 


? 2 * 
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Otrzymuje się go w wyniku działania stężonego kwasu azotowego na roztwór molib- 
denianu(VI). Z roztworu wydzielają się żółte kryształy hydratu H 2 Mo0 4 ,H 2 0, który 
podczas słabego ogrzewania przechodzi w kwas bezwodny. Kwas molibden owy (VI) jest 
trudno rozpuszczalny w wodzie (0,1 g w 100 g wody w temp. 18°C), a roztwór jest kwaśny 
wobec lakmusu. Kwas można redukować do związków molibdenu o niższej wartościo¬ 
wości. Kryształ H 2 Mo0 4 składa się ż warstw anionowych, utworzonych z oktaedrów 
MoO e mających wspólne naroża wzdłuż dwu kierunków. Niektórymi prostymi molib- 
denianami są: Li 2 Mo0 4 (tt. 705°C), Na 2 Mo0 4 (tt. 687°C), K 2 Mo0 4 (tt. 926°C) i Ag 2 Mo0 4 . 
Sole sodowa i srebrowa są izomorficzne i mają strukturę typu spinelu — atomy molib¬ 
denu są rozmieszczone w lukach tetraedrycznych, atomy srebra (lub sodu) w lukach 
oktaedrycznych. „ 

Dwumolibdenianów, takich jak Na 2 Mo 2 0 7 , nie można otrzymać w roztworze; otrzy¬ 
muje się je drogą stapiania odpowiednich tlenków. 

Heteropolikwasy zawierające grupy molibdenianowe 

Znanych jest wiele soli o anionach kompleksowych, które zawierają atomy molibdenu 
i tlenu oraz w znacznie mniejszym stosunku atomy innych pierwiastków kwasotwórczych. 
Istnieją dwie główne grupy tych soli, mianowicie: 

sole sześcióheteropolikwasu np. K 6 (Te,Mo 6 0 2 4 ) 
sole dwunastoheteropolikwasu np. K 3 (P,Mo 12 0 4 oy 

W strukturach powyższych anionów występują mostki tlenowe. Jednostką budowy jest 
oktaedryczna grupa MoO e . W anionie sześcioheteropolikwasu występuje pierścieniowa 
struktura sześciu oktaedrów połączonych w ten sposób, że każdy oktaedr ma dwie kra¬ 
wędzie (tj. cztery atomy tlenu) wspólne ze swymi sąsiadami. Tak utworzony pierścień 
ma skład MogO^ 1 ). W pierścieniu takim pozostaje wolna przestrzeń środkowa o wy¬ 
miarach i kształcie jednego z sześciu oktaedrów Mo0 6 . W tej przestrzeni umieszczony 
jest atom pierwiastka o liczbie koordynacyjnej 6 i połączony z sześcioma atomami tlenu 
pochodzącymi z pierścienia oktaedrów. W ten sposób tłumaczy się budowę anionu 
Te,Mo 6 0 24 . Istnieje jednakże szereg sposobów, które pozwalają na ułożenie sześciu okta¬ 
edrów w pierścień z siódmym oktaedrem w środku, przy zachowaniu podanych warunków. 
Dwa z nich przedstawiono na rys. 24.26 a) i b). Stwierdzono doświadczalnie, że jon tellu- 
romolibdenianowy jest zbudowany tak, jak przedstawiono to na rysunku a). 

Budowę dwunastohetęropolikwasów można opisać w sposób następujący. Trzy ok- 
taedry MoO G są ułożone tak, że mają jeden wspólny atom tlenu oraz każdy z nich ma 
wspólne dwa atomy tlenu z dwoma sąsiednimi. Daje to układ przedstawiony na rys. 24.27 b). 

Ułożenie czterech wyżej omówionych grup w kształcie „kosza” prowadzi do powstania 
w środku wolnej przestrzeni tetraedrycznej. Przestrzeń ta mieści w sobie atom tworzący 
jon X0 4 . Atomy tlenu połączone z atomem X pochodzą z omawianych czterech grup, 
w których są one wspólne dla trzech składowych oktaedrów grupy. Skład anionu wy¬ 
prowadza się następująco: 

f' *) Każdy atom molibdenu w pierścieniu jest połączony z dwoma należącymi tylko do niego atomami 
tlenu oraz z czterema innymi atomami tlenu, z których każdy jest wspólny z sąsiednim atomem molibdenu. 

Stąd liczba atomów tlenu w jednostkowym pierścieniu wynosi 6(4 +2) = 24. 
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Atomy tlenu wspólne dla 3 oktaedrów = 12 * -i =5 4 

Atomy tlenu wspólne dla 2 oktaedrów = 12- 4- ~ = 24 

Atomy tlenu należące do jednego oktaedru =12 

Ogółem =40 

Stąd anion fosforomolibdenianu potasowego ma wzór PMo 12 O 40 . Kanarkowy osad, który 
wytrąca się w czasie dodawania fosforanu w normalnej temperaturze do roztworu molib- 



Rys. 24.26. Dwa sposoby ułożenia sześciu oktaedrów w pierścieniu. Na rys. a) pokazano położenie siód¬ 
mego oktaedru w przestrzeni środkowej. Na rys. b) siódmy oktaedr, odpowiadający dokładnie środkowej 

przestrzeni, przedstawiono osobno 



Rys. 24.27. Szkic struktury jonu [PMo 12 O 40 ] 3 “. Rys. b) przedstawia trzy oktaedry widziane z góry (kra¬ 
wędzi dolnych ścian dwóch niższych oktaedrów nie zaznaczono w celu zwiększenia przejrzystości ry¬ 
sunku). Atom tlenu w punkcie O jest wspólny dla najniższego wierzchołka lewego oktaedru i dla 
dwóch „równikowych” wierzchołków pozostałych oktaedrów. Inne wspólne dla dwóch Oktaedrów 
atomy tlenu znajdują się w miejscach, gdzie wierzchołki oktaedrów pokrywają się. Punkt O w tet¬ 
raedrze P0 4 (rys. a) odpowiada punktowi O wspólnemu dla 3 omawianych oktaedrów Mo0 6 . Jeżeli 
trzy inne jednostkowe zespoły trzech oktaedrów połączonych jak na rys. b) zostaną zorientowane tak, 
aby atomy tlenu wspólne dla trzech-oktaedrów znalazły się w pozostałych wierzchołkach tetraedru P0 4 , 
to powstanie model grupy Mo 12 O 40 . Atom fosforu znajduje się w środku tetraedru 

denianu amonowego zawierającego kwas azotowy, ma wzór (NH 4 ) 3 [PMo 12 04 o], 2 HN 03 ,H a O. 
Ogrzewając ten związek do temp. 150—180°C otrzymuje się jako pozostałość 
(NH 4 ) 3 [P Mo 12 O 40 ] . 

Izopolikwasy źawierające grupy molibdenianowe 

Paramolibdenian potasowy ma wzór K 6 [MoMo 6 0 24 ]. Struktura jego anionu odpowiada 
strukturze anionu telluromolibdenianowego, lecz ułożenie siedmiu oktaedrów Mo0 6 
(rys. 24.26 b) różni się od ułożenia tych grup w jonie telluromolibdenianowym (rys. 24.26 a). 
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Opisaną powyżej budowę stwierdzono w krystalicznych polimolibdenianach. Nie 
wiadomo, czy aniony takie występują w roztworze. Zakwaszenie roztworów prostych 
molibdenianów prowadzi do kondensacji anionów MoO|“. Poniżej zamieszczono dwa$ 
przykłady takich reakcji 

7MoOf~ + 8H+ = [Mo 7 0 24 ] 6 - + 4H 2 0 
SMoOf- + 12H+ = [Mo 8 0 26 ] 4 " 4* 6H 2 0 

i nie można stwierdzić, którą z tych lub innych podobnych reakcji zachodzi w rze¬ 
czywistości. 

Kwasy nadtlenomolibdenianowe. Dodanie nadtlenku wodoru do kwaśnych roztworów 
molibdenianów powoduje zmianę ich barwy na żółtą lub czerwoną. Z roztworu wydzielić 
można wybuchowe sole odpowiadające wzorom K 2 MoO e , K 2 MoO s i (NH 4 ) 2 Mo 2 O u ,2H 2 0, 
lecz własności chemiczne tych związków nie zostały dokładnie poznane. 

Błękit molibdenowy. Od dawna wiadomo, że w wyniku łagodnego utleniania kwaśnych 
roztworów związków Mo(IV) lub łagodnej redukcji kwaśnych roztworów związków 
Mo(V) otrzymuje się roztwór o niebieskiej barwie. Jeżeli roztwór jest alkaliczny albo 
zbyt kwaśny, zabarwienie to nie pojawi się. W przypadku małej rozpuszczalności związku 
molibdenu, który ma być utleniany lub redukowany, reakcję można przeprowadzić w za¬ 
wiesinie. Substancja powodująca to niebieskie zabarwienie jest tlenkiem molibdenu, 
którego skład nie jest stały i waha się zwykle w granicach 67,11 — 68,17% molibdenu. 
Różnica poglądów na temat tego tlenku dotyczy jego prawdopodobnego stanu koloidal¬ 
nego. Błękitny tlenek można otrzymać w stanie wolnym od innych substancji przez re¬ 
dukcję zawiesiny Mo0 3 molibdenem. Koloidalny roztwór otrzymany tą drogą można 
poddać odparowaniu w atmosferze gazu obojętnego. 

WOLFRAM 

Zasadnicze typy związków tworzonych przez wolfram podano w tabl. 24.18, a przegląd 
głównych przemian, jakim ulegają te związki — na planszy 24.3. 

Klasa 2. Związki zawierające atom wolframu 
w drugim stopniu utlenienia 

WC1 2 , WBr 2 i WJ 2 stanowią trudno topliwe, nielotne, barwne proszki, otrzymywane 
przez redukcję wyższych halogenków. Dwuchlorek wolframu rozkłada wodę z wydzie¬ 
leniem wodoru wykazując w tej, podobnie jak i w innych reakcjach, że jest silnym środ¬ 
kiem redukującym. Tą własnością różni się od Mo 6 C1 12 . WBr 2 i WJ 2 są nierozpuszczalne 
w wodzie. Dwuhalogenki wolframu są z pewnością spolimeryzowane, lecz ich budowa 
nie została dotychczas poznana. ■' ' 

Kwas (H 3 0) 2 [W 6 Cł 8 ,Cł 6 ],6H 2 0 występuje w postaci żółtych iglastych kryształów. 

Klasa 3. Związki zawierające atom wolframu 
w trzecim stopniu utlenienia 

W przeciwieństwie do chromu wolfram nie tworzy, z wyjątkiem kilku kompleksów, 
prostych związków w trzecim stopniu utlenienia. Należą do nich aniony kompleksowe 
występujące w solach typu M 3 [W 2 C1 9 ], gdzie M może stanowić NH 4 , K, Rb, Cs, Tl lub 


1142 


redukcja za pomocą H 2 lub amalgamatu Na 
HJ ud temp. 400 — 450 °C 
mieszaniną Cl 2 - i pouuietrza 



Plansza 24.3 














kationy kompleksowe, takie jak [Co(NH 3 )j! + ] lub [Ag(NH 3 )^“]. Sole metali alkalicznych 
są bezwodne, mają zielonawożółte zabarwienie i można je krystalizować z wody. Sole 
kationów kompleksowych są prawie nierozpuszczalne. Badania rentgenograficzne wy¬ 
kazały, że sole metali alkalicznych są izomorficzne, i że anion składa się z dwóch tetraed¬ 
rów o jednej wspólnej ścianie [porównaj Fe 2 (CO) 9 ]. Anion takiej soli ma własności 
diamagnetyczne. . .' 

Klasa 4. Związki zawierające atom wolframu 
w czwartym stopniu utlenienia 

Wolfram (w przeciwieństwie do chromu) tworzy wiele trwałych związków, w których 
występuje w czwartym stopniu utlenienia, a mianowicie: tlenek, siarczek i aniony kom¬ 
pleksowe wolframu(IV). 

Tlenek wolframu(IV), brązowy proszek o strukturze typu rutylu i tt. ok. 1600°C, 
otrzymuje się w wyniku redukcji W0 3 . Związek ten łatwo utlenia się do W0 3 i redukuje 
pod wpływem działania wodoru do wolnego metalu. Chlor utlenia go do W0 2 C1 2 . Siarczek 
wolframu(IY) ma wiele takich samych własności i analogiczną strukturę krystaliczną 
jak MoS 2 . 

Jedynym określonym czterohalogenkiem wolframu jest czterochlorek, WC1 4 , otrzy¬ 
mywany przez redukcję WC1 6 za pomocą wodoru w wysokiej temperaturze lub przez 
działanie CC1 4 na W0 2 w temp. 250°C. Stanowi on nietopliwą, nielotną, higroskopijną 
substancję o barwie szarej. 

Hydroksypięciochlorowolframian(IY) potasowy, K 2 [W(OH)Cl 5 ], jest ciemnozielo^ 
nym ciałem stałym, które rozpuszcza się w wodzie dając czerwono zabarwiony roztwór 
nie ulegający zmianie pod wpływem działania powietrza. Cyjanokompleks K 4 [W(CN) 8 ] 
ma żółte zabarwienie, jest odporny na działanie powietrza i nie hydrolizuje w roztworze. 


Klasa 5. Związki zawierające atom wolframu 
w piątym stopniu utlenienia 

Jedynymi prostymi związkami W(V) są pięciochlorek i pięciobromek; oprócz nich 
istnieją rozmaite aniony kompleksowe. Własności pięciochlorku wolframu, WC1 5 , i pięcio- 
bromku wolframu, WBr 5 , przedstawiono w tabl. 24.20. 

Trzema solami zawierającymi aniony kompleksowe wolframu(V) są sole K 2 [W0C1 5 ], 
K[WOCl 4 ] i K 3 [W(CN) 8 ]. Cyjanokompleks otrzymuje się przez utlenianie K 4 [W(IV)(CN) 8 ] 
manganianem(VII) potasowym. Godny uwagi jest fakt, że utlenianie to nie zachodzi 
dalej. 

Klasa 6. Związki zawierające atom wolframu 
w szóstym stopniu utlenienia 

Związki wolframu w tym stopniu utlenienia są jednymi z najlepiej poznanych i naj¬ 
częściej występujących związków wolframu. 

Tlenek wolframu(VI), WO s , jest cytrynowożółtym proszkiem, w podwyższonej tem¬ 
peraturze zmieniającym swe zabarwienie.na pomarańczowe. Związek ten topi się w temp. 
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Pięciochlorek i pięciobromek wolframu 


Tablica 24.20 



WC1 5 

WBr s 

Charakterystyka ogólna 

ciemnozielone igły; zielonkawożółta 
para 

brązowe lub czarne igły; ciemno¬ 
brązowa para 

Temp. topnienia, °C 

248 

271 

Temp. wrzenia, °C 

276 

333 

Metody otrzymywania 

ogrzewanie WĆ1 6 lub destylacja 
w atmosferze wodoru 

działanie Br a na wolfram w tem¬ 
peraturze czerwonego żaru lub 
przepuszczenie HBr nad WC1 6 
w temp. 275 °C 

Własności 

hydrolizuje pod wpływem działania 

hydrolizuje pod wpływem dzia¬ 


wody; roztwór wodny po hydrolizie 
jest zielony; na skutek utleniania 
się wolframu do W0 3 odbarwia się; 

łania wody ■ 


spala się w powietrzu do WOCl 4 



1473°C dając zieloną ciecz o tw. ponad 175Q Q C. Otrzymuje się go przez ogrzewanie wol¬ 
framu w powietrzu. . 

Tlenek wolframu(YI) jest całkowicie lotny w chlorze w temp. 500°C, być może w wy¬ 
niku przemiany w tlenochlorek. Pod wpływem działania wodoru redukuje się on do nie¬ 
bieskiego W 4 Oi 1? do W0 2 lub do wolnego metalu. Podczas ogrzewania z CC1 4 do temp. 
200°C w zatopionej rurze przechodzi on w WOCl 4 , a w temp. 280°C — w WC1 6 . Tlenek 
węgla w temp. 800°C redukuje go do W0 2 . Podczas ogrzewania tlenku wolframu(YI) 
ze srebrem pod zmniejszonym ciśnieniem powstaje mieszanina Ag 2 W0 4 i tlenku W 3 Og; 
w wyniku ogrzewania z węglanem wapniowym w temp. 1000°C powstaje Ca 3 W0 3 . Tlenek 
wolframu(YI) jest nierozpuszczalny w wodzie i w kwasach, rozpuszcża się natomiast 
w roztworach alkalicznych dając wolframiany(VI). Budowa krystaliczna tlenku wolfra- 
mu(VI) jest identyczna z budową Cr0 3 (por. str. 1129). 

Sześciohalogenki wolframu, Metody otrzymywania i.własności sześciohalogenków wol¬ 
framu zebrano w tabl. 24.21. Należy podkreślić, że wolfram tworzy sześciobromek i sześcio- 
chlorek. Żaden inny pierwiastek nie tworzy sześciobromku, a sześciochlorek oprócz wol¬ 
framu tworzy tylko uran. Istnieją sześciofluorki wielu innych pierwiastków, a mianowicie: 
S, Se, Te, Mo, U, Re, Os, Ir, Pt, Np, Pu. 

Tlenochlorki wolframu: WOCI 4 i W0 2 0 2 są związkami krystalicznymi szeroko opi¬ 
sanymi w literaturze. WOCl 4 (tt. 209°C, tw. 233°C) tworzy się podczas przepuszczania 
wilgotnego chloru nad wolframem, w wyniku działania tlenu lub wilgoci na WC1 6 lub 
działania PC1 5 , CC1 4 i par WC1 6 na WÓ 3 . Para WOCl 4 aż do temp. 440°C ma gęstość 
odpowiadającą występowaniu cząsteczek monomerycznych. W0 2 C1 2 występuje w postaci 
żółtych kryształów o tt. 265°C. Otrzymuje gp się przez przepuszczanie strumienia roz¬ 
cieńczonego azotem chloru nad W0 2 w temp. 540°C. Jest on także związkiem aktywnym 
chemicznie, lecz w nieco mniejszym stopniu niż WOCl 4 . Podczas silnego ogrzewania 
dysproporcjonuje on w myśl równania 

; 2WO a Cl a = WO a + WOCl 4 

Jest on odporny na działanie wilgotnego powietrza; pod wpływem działania wody hydro- 
lizuje powoli. 
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Tablica 24.21 


Sześciohalogenki wolframu 



wf 6 

WC1 6 

WBr 6 

Charakterysty- 

dymiąca, lotna ciecz 

fioletowe lub stalowonie- 

niebieskoczame igły 

ka ogólna 


bieskie kryształy 


Temp. topnie- 




nia, °C 

2,5 - 

275 

rozkład podczas łagodne- 

Temp. wrzenia, 
°C 

19,5 

347 

go ogrzewania 

Metody otrzy- 

1) działanie fluoru na me- 

1) działanie suchego chlo- 

przepuszczanie par bromu 

mywania 

tal 

ru na zredukowany wol- 

rozcieńczonych azotem 


2) działanie HF na WC1 6 

fram w temperaturze 

ponad ogrzanym wolfra- 


(na zimno) 

czerwonego żaru 

mem 

Własności . 

hydroliza pod wpływem 

2) działanie Cl 2 , SC1 2 lub 
PC1 5 na WO s lub WS 3 
hydroliza pod wpływem 

hydroliza pod wpływem 


działania wody 

działania wody do WOCl 4 

działania wody 


tworzenie barwnych roz¬ 


tworzenie fioletowoczer- 


tworów w rozpuszczalni¬ 
kach organicznych 
działanie na wszystkie me¬ 

redukcja pod wpływem 

wonych roztworów w roz¬ 
puszczalnikach organicz¬ 
nych 


tale z wyjątkiem Au 

działania: 


Budowa 

i Pt 

gęstość par normalna; 

— H 2 do WC1 5 i WC1 2 
. — HJ w temp. 400°C 

do WJ 2 

— HBr w temp. 275°C 
do WBr 5 

gęstość par normalna*) 



konfiguracja oktaedryczna 
(z badań widma Ramana 
i widma w podczerwieni) 

konfiguracja ortaedryczna 
(z pomiarów dyfrakcji 
elektronów) 



*) Niewielka dysocjacja zachodzi w temperaturze wrzenia. 


Kwasy wolframowe 

Wolframiany są jeszcze bardziej złożone niż molibdeniany, a występowanie stałych 
roztworów jednych soli w drugich oraz trwałość zdeformowanej sieci krystalicznej czyni 
bardzo trudnym wyróżnienie ich podstawowych typów. Wydaje się, że nie istnieje ścisła 
analogia pomiędzy wolframianami i molibdenianami. Wyróżnione i scharakteryzowane 
są następujące typy soli i kwasów: 

Prosty kwas wolframowy(VI), H 2 W0 4 . Biały lub jasnożółty hydrat o wzorze 
H 2 W0 4 ,H 2 0 wytrąca się podczas zakwaszenia roztworu wolframianu(VX) sodowego za 
pomocą zimnego, rozcieńczonego kwasu solnego. Osad przechodzi w ciemnożółty, bez¬ 
wodny kwas H 2 W0 4 , który jest nierozpuszczalny w wodzie i w kwasach (z wyjątkiem 
kwasu fluorowodorowego i alkoholowego roztworu chlorowodoru). Jeżeli opisaną wyżej 
reakcję otrzymywania przeprowadza się w podwyższonej temperaturze, wówczas powstaje 
bezpośrednio ciemnożółty osad bezwodnego kwasu. 

Wolframian(VI) sodowy, Na 2 W0 4 , otrzymuje się w wyniku rozpuszczania tlenku 
wolframu(VI) w roztworze wodorotlenku sodowego i krystalizacji z roztworu. Wolfra- 
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miany innych metali można otrzymać z Na 2 W0 4 w reakcji podwójnej wymiany między 
odpowiednimi solami. Wolframiany wszystkich metali (z wyjątkiem soli metali alkalicz¬ 
nych i magnezu) są nierozpuszczalne. Wolframian(VI) sodowy ma strukturę krystaliczną 
typu spinelu — atomy wolframu znajdują się w lukach oktaedrycznych, atomy sodu 
— w lukach tetraedrycznych, 

Na 2 W 2 0 7 otrzymuje się przez stapianie tlenków w odpowiednich ilościach. W krysztale 
anion występuje w postaci niekończącej się sieci zbudowanej z tetraedrów W0 4 i okta- 
edrów W0 6 mających wspólne niektóre atomy tlenu. Jon W 2 0 7 ^ nie istnieje w roztworze. 

Znane są dwa typy poliwolframianów: parawolframiany, np. Na 5 [HW 6 0 21 ],13,5 H 2 0 
i metawolframiany, np. K 6 [H 2 W 12 O 40 ],18H 2 O. 

Parawolframian sodowy otrzymuje się w wyniku dodawania kwasu solnego do wrzą¬ 
cego roztworu Na 2 W0 4 , aż do całkowitego wytrącenia osadu kwasu wolframowego* 
H 2 W0 4 . Przy ochładzaniu roztworu wydziela się osad parawolframianu sodowego, który 
można oddzielić. Parawolframiany (w tym również parawolframian amonowy) są nie¬ 
rozpuszczalne. Wyjątek stanowią sole metali alkalicznych i magnezu. 

Metawolframiany metali alkalicznych otrzymuje się przez ogrzewanie roztworu pro¬ 
stego wolframianu(VI) sodowego z kwasem wolframowym do temperatury wrzenia. 
Są one bardziej rozpuszczalne niż proste wolframiany i parawolframiany. Struktura 
anionu [H 2 W 12 O 40 ] jest podobna do struktury anionu [PMo 12 O 40 ] z tą różnicą, że wewnę¬ 
trzne luki tetraedryczne pozostają puste, ponieważ w anionie metawolframianu brak 
jest atomu, który pełniłby rolę atomu fosforu w [PMo 12 O 40 ]. Metawolframiany są izomor¬ 
ficzne z fosforo- i krzemowolframianami. 

Brązy wolframowe stanowią substancje barwne otrzymywane w wyniku częściowej 
redukcji wolframianu sodowego wodorem lub cyną. Strukturę takich związków można 
uważać za zbliżoną do sieci krystalicznej perowskitu (jeśli byłaby ona doskonała, powinna 
dać skład kryształu NaW0 3 ), w której brakuje do 2/3 atomów sodu. Stężenie elektronowe 
w tlenowym anionie kompleksowym jest wyrównane przez utlenienie jednego atomu 
wolframu z W(V) do W(VI) na każdy brakujący atom sodu. 


GRUPA OKRESOWA VHP: 

MANGAN, TECHNET I REN 

Niektóre własności pierwiastków grupy VIIIP przedstawiono w tabl. 24.22. Ponieważ 
własności technetu są mało znane, pominięto go w tym zestawieniu. 

Mangan stanowi szary, kruchy i twardy metal, który jest bardzo aktywny chemicznie. 
Reaguje on z rozcieńczonymi kwasami i powoli rozkłada wodę. Mangan reaguje także 
z halogenami, azotem i węglem. Ren w podwyższonej temperaturze reaguje z tlenem, 
chlorem, bromem i siarką, natomiast nie reaguje z azotem. Jest on odporny na działanie 
rozcieńczonych kwasów. 

Metale grupy VIIP występują w siedmiu stopniach utlenienia (o jeden więcej niż 
metale grupy VIP). Ogólnie biorąc, mangan wykazuje tendencję do tworzenia związków, 
w których występuje on w niskich stopniach utlenienia, natomiast ren — tendencję do wystę¬ 
powania w wyższych stopniach utlenienia. Mangan w drugim stopniu utlenienia tworzy 
wiele bardzo rozpowszechnionych typów związków (tabl. 24.23), natomiast ren nie 
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tworzy analogicznych połączeń. W trzecim stopniu utlenienia mangan tworzy wiele związ 
ków mających częściowo odpowiedniki wśród związków renu. Istnieje jednak poza tym 
szereg zasługujących na uwagę anionów kompleksowych zawierających Mn (III) nie 
mających swoich odpowiedników wśród związków renu. Czwarty stopień utlenienia jest 
stopniem bardzo trwałym dla renu. Stopień V nie jest reprezentowany przez żadne połą- 


X a b 1 1 c a 24.22 

Własności metali grupy VIIP 


V . • . 

Mn 

Re 

Liczba atomowa 

25 

75 

Temp. topnienia, °C 

1250 

3170 

Temp. wrzenia, q C 

2100 


Ciężar właściwy 

7,4 

21,0 

Promień jonu M 2+ , A 

0,80 

— 

Promień jonu M 3+ , A 

0,62 

—■ 

Promień atomowy (dla liczby koor¬ 

1,37 

1,37 

dynacyjnej 12), A 




czenie manganu, a w stopniu VI istnieją tylko manganiany. Siódmy stopień utlenienia 
jest najbardziej trwałym stanem dla renu. Istnieje wyraźna różnica w trwałości termicznej 
Re 2 0 7 , który można destylować w temp. 355°C, i Mn 2 0 7 , który rozkłada się w temp. 0°C, 
a wybucha w temp. 10°C. Reniany(VII) są znacznie słabszymi środkami utleniającymi 
niż manganiany(VII) — siarkowodór redukuje manganian(VII) potasowy do siarczanu 
manganu(II), natomiast z renianem(VII) potasowym daje on tiorenian(VII) KRe0 3 S. 

-MANGAN 

Klasa 1. Związki zawierające atom manganu 
w pierwszym stopniu utlenienia 

Jedynymi związkami, w których atom manganu występuje w pierwszym stopniu 
utlenienia, są sole potasowa i sodowa anionu [Mn(CN) 6 ] 5 ~. Roztwór tych soli można 
otrzymać drogą redukcji cyjanomanganianów(II): Na 4 [Mn(CN) 6 ] lub K 4 [Mn(CN) 6 ] pyłem 
aluminiowym. Sole typu M 5 [Mn(CN) 6 ] są bezbarwne. Roztwory ich są silnymi środkami 
redukującymi —„wydzielają one wodór podczas gotowania w roztworze wodnym i reagują 
z tlenem atmosferycznym. 

Klasa 2. Związki zawierające atom manganu 
w drugim stopniu utlenienia 

Związki manganu zawierające jon Mn 2+ 

Konfiguracja elektronowa atomu manganu w stanie podstawowym sugeruje, że jon 
Mn 2+ jest bardzo trwały. W warunkach bezwodnych można otrzymać następujące roz¬ 
puszczalne sole manganu(II): MnCl 2 , Mn(NO s ) 2 , MnS0 4 ; prawdopodobnie występuje 
w nich jon Mn 2+ . Inne sole, zawierające być może także ten jon, wymieniono w tabl. 24.23. 
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Tablic a 24.23 

Przykłady typów związków tworzonych przez pierwiastki grupy okresowej VHP 
n— 1 n 

Układ walencyjny atomu: dddddsp pp 
Wartości n\ Mn 4, Tc 5, Re 6. 

n —1 n 


Normalna, prehybrydyzacyjna d d d d d s pp p 
konfiguracja elektronowa: f t t t t f f 



Mn 

Re 

Kla¬ 

sa 

Sto¬ 

pień 

utle¬ 

nienia 

metalu 

Typy pow¬ 
stających 
tworów 

Hybrydyzacja 



1 

I 

aniony kóm- 
pleksowe 

oktaedryczna 

Na 5 [Mn(CN) 6 ], K 5 [Mn(CN) a ] 


2 

II 

proste katio¬ 
ny 


MnC0 3 , Mn(N0 3 ) 2 , MnS0 4 , 
MnCl 2 , MnC 2 0 4 


cząsteczki 

olbrzymy 


MnO, Mn(OH) 2 , MnS 2 , 
MnF 2 , MnS 

> 

kompleksy 

obojętne 

tetraedryczna 

MnA 2 

i 

oktaedryczna 

MnA 2 ,2H 2 0, MnA 2 ,2NH 3 


aniony 

komplekso¬ 

we 

tetraedryczna 

Na 2 [Mn(OH) 4 ] 

(NH 4 ) 2 [MnF 4 ] 


oktaedryczna 

Ba 2 [Mn(OH) 6 ], 

K 4 [Mn(CN) 6 ] 


3 

III 

cząsteczki 

olbrzymy 


Mn 2 0 3 , MnOOH, MnaCSOJa 
MnF 3 , MnCl 3 ' 
Mn(CH 3 COO) 3 ,2H 2 G 

Re 2 0 3 , ReCl 3 , ReBr 3 

kompleksy 

obojętne 

oktaedryczna 

MnA 3 


aniony kom¬ 
pleksowe 

tetraedryczna 


KIReCy, K[ReBr 4 ] 


Na 2 [MnF 5 ], (NH 4 ) 2 [MnF 6 ] 


oktaedryczna 

(K, Rb, Cs)[MnCl 5 ] 

Na 2 [MnF s ,H 2 .0], 

K 2 [MnF 5 ,H 2 0] 
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c.d. tablicy 24.23 



Mn 

Re 

< 




Ag 2 [MnF 5 ,H 2 0] > 3H 2 0 

K 3 [Mn(CN c )L 

K 3 [Mn(C 2 0 4 ) 3 ], 3H 2 0 
K[Mn(C 2 04 ) 2 , 2 H 2 0 ] 

*** 

4 

IV 

cząsteczki 

olbrzymy 


MnO s 

Re0 2 , ReS 2 , ReSe 2 , ReF 4 


■ 

aniony kom¬ 
pleksowe 


K 2 [Mn0 3 ] 

K[MnF 6 ] . 

K 2 [MnX 6 ] (X = F, Cl 
lub CN) 

K 2 [Re0 3 ] 

K 2 [ReX 6 ] (X = F, Cl, Rr 
lub J) 

5 

V 




ReCl 5 

Na[Re0 3 ], K 2 [ReOCl 6 ] 

6 

VI 



K 2 Mn0 4 

Re0 3 , ReF 6 

ReOCl 4 

7 

vn 



Mn 2 0 7 

KMn0 4 

Re 2 0 7 , Re 2 S 7 , 

HRe0 4 , KRe0 4 
Ba 3 [Re 05 ] 2 , K[Re0 3 S] 
ReOF 5 , Re0 2 F 3 , 

Re0 3 Cl, ReO a Br 


Aczkolwiek stan Mn(II) jest bardziej trwały niż Cr(II), to jednak sole manganu(II) są 
łatwo utleniane przez wilgotne powietrze do MnOOH. 

Węglan manganu(II), MnC0 3 , otrzymuję się przez dodanie kwaśnego węglanu so¬ 
dowego do roztworu dwuchlorku manganu przy jednoczesnym przepuszczaniu przez 
roztwór dwutlenku węgla [bardziej alkaliczny roztwór powoduje w tym przypadku 
powstawanie pewnej ilości tlenku manganu(II)]. Otrzymany tak osad jest biały, natomiast 
czysta, krystaliczna sól ma barwę różową. Węglan manganu(II) jest nierozpuszczalny 
w wodzie nie zawierającej dwutlenku węgla — w jego obecności rozpuszcza się nieco 
przechodząc w wodorowęglan. Przy ogrzewaniu do temperatury nieco poniżej 100°C 
MnC0 3 rozkłada się dając tlenek manganu(II) i dwutlenek węgla. Powyżej temp. 300°C 
tlenek mangąnu(II) i dwutlenek węgla reagują w myśl następującego równania: 

3MnO + CO a = Mn 3 0 4 + CO 

Azotan manganu(XI), Mn(N0 3 ) 2 , otrzymuje się w postaci uwodnionej (6H a O) w wyniku 
rozpuszczenia węglanu manganu(II) w rozcieńczonym kwasie azotowym lub przez goto- 
wanie w tym kwasie tlenku manganu(IV) wraz z kwasem szczawiowym lub cukrem. 
Po odparowaniu wody pozostają różowe, rozpływające się kryształy, które są rozpusz¬ 
czalne w alkoholu. Znane są także hydraty cztero-, trój- i jednowodne. Jeżeli sześcio- 
wodny azotan manganu(II) poddać ogrzewaniu, to rozkłada się on dając tlenek manga- 
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qu(IV), dwutlenek azotu i wodę. Ogrzewanie tego samego związku ze stężonym kwasem 
azotowym prowadzi do powstania soli jednowodnej. Sól ta przy dalszym ogrzewaniu 
ze stężonym kwasem azotowym zawierającym pięciotlenek azotu przechodzi w związek 
bezwodny. Bezwodny azotan manganu(II) reaguje z bezwodnikiem octowym dając octan 
manganu(III)utlenienie następuje pod wpływem działania wolnego kwasu azotowego: 

Siarczan manganu(Il), MnS0 4 , otrzymuje się w roztworze przez rozpuszczenie węglanu 
manganu(II) w rozcieńczonym kwasie siarkowym. Jeżeli z tak otrzymanego roztworu 
sól krystalizuje w temp. 9—27°C, to wówczas otrzymuje się kryształy soli pięciowodnej. 
Znane są inne hydraty zawierające 7, 4, 2 lub 1 cząsteczkę wody krystalizacyjnej. 
MnS0 4 ,7H 2 0 jest izomorficzny z FeS0 4 ,7H 2 0, MnS0 4 ,5H 2 0 z CuS0 4 ,5H 2 0, 

a (NH4) 2 S0 45 MnS0 4 ,6H 2 0 z siarczanem żelazawo-amonowym. Znane są także inne 
siarczany podwójne o ogólnym wzorze M 2 Mn(S0 4 ) 2 ,xH 2 0, w których jeżeli: 

M jest atomem: Na, K, Rb, Tl, to x może wynosić: 0 
Na, K, Rb , x może wynosić: 2 
Na, K x może wynosić: 4 

Rb, Cs, NH 4 x może wynosić: 6 

Podwójna sól MnAl 2 (S0 4 ) 4 ,22H 2 0 jest pseudoałunem. 

Przy ogrzewaniu jakiegokolwiek hydratu siarczanu manganu(II) do temp. 280°C 
otrzymuje się sól bezwodną o tt. 700°C, którą można ogrzewać bez rozkładu do temp. 
800°C. Bezwodny siarczan manganu(II) można także otrzymać na drodze ogrzewania 
tlenku manganu(IV) z kwasem siarkowym. 

Dwufluorek manganu, MnF 2 . W wyniku działania nadmiaru fluorku amonowego na 
roztwór dwuchlorku manganu otrzymuje się biały osad (NHJaMnF^ Fluorek ten ogrzany 
do temp. 300°C w atmosferze tlenku węgla przechodzi w dwufluorek manganu mający 
postać"białego proszku. Otrzymano pojedyncze kryształy tej soli o tt. 930°C.' Dwufluorek 
manganu można także otrzymać przez rozpuszczenie tlenku manganu (II) lub metalicz¬ 
nego manganu w kwasie fluorowodorowym albo przez stopienie tlenku manganu(II) 
z fluorkiem sodowym. MnF 2 jest nieco rozpuszczalny w wodzie (1,06 g w 100 g w temp. 
20°C), w której hydrolizuje. Fluor utlenia dwufluorek manganu do MnF 3 . 

Dwudilprek manganu, MnCl 2 , otrzymuje się w wyniku rozpuszczania tlenku man- 
ganu(IV) w kwasie solnym. Podczas odparowywania roztworu wydzielają się kryształy 
soli sześciowodnej przechodzącej w sól czterowodną 



Bezwodny dwuchłorek manganu występuje w postaci różowych kryształów o tt. 650°C, 
izomorficznych z CaCl 2 . Powyżej 1 temperatury topnienia jest on aktywny chemicznie. 
W temp. 500—900°C utlenia się pod wpływem działania powietrza do Mn 2 O s . Rozpuszcza 
się on dość dobrze w wodzie (73,6 g w 100 g wody w temp. 20°C). W roztworze wodnym 
zawierającym chlorek amonowy ulega hydrolizie i utlenia się do MnOOH. 

Dwuchłorek manganu ma własności akceptorowe. Oprócz wspomnianych hydratów 
tworzy on amminozwiązki z 1, 2 i 6 cząsteczkami amoniaku, alkoholaty z 2 i 3 cząstecz¬ 
kami alkoholu oraz daje zielono zabarwione roztwory eterowe. Reaguje on z nadmiarem 
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fluorku amonowego wytrącając z roztworu wodnego osad (NHJaMnF^ Łączy się z piry¬ 
dyną tworząc MnCl 2 (py) 2 , któremu przypisywana jest płaska struktura tetragonalna 
i izomorfizm z CoCl 2 (py) 2 . Otrzymano, także połączenie MnCl 2 ,2(CH 2 ) 6 N 4j 2H 2 0 jako 
wynik krystalizacji mieszaniny dwuchlorku manganu i sześciometylenoczteroaminy z roz¬ 
tworu w bezwodniku octowym lub alkoholu etylowym. 

Dwuchlorek manganu z nadmiarem fosforanu dwusodowego (Na 2 HP0 4 ) daje osad 
Mn 3 (P0 4 ) 2? 7H 2 0. Jednak w obecności chlorku i wodorotlenku amonowego wytrąca 
się różowy, błyszczący, krystaliczny osad MnHP0 4 ,H 2 0. Osad ten podczas ogrzewania 
przechodzi w sól bezwodną, która prażona w temperaturze czerwonego żaru daje Mn 2 P 2 0 7 . 
Dwuchlorek manganu krystalizuje w* sieci typu CdCl 2 . 


Wielkocząsteczkowe związki manganu(Q) o wiązaniach 
mających nieco jonowy charakter 

Tlenek manganu(II), MnO, otrzymuje się następującymi metodami: 1) ogrzewanie 
węglanu manganu(II) lub jakiegokolwiek wyższego tlenku w atmosferze wodoru lub 
tlenku węgla, 2) ogrzewanie węglanu manganu(II) do temp. 100°C, 3) ogrzewanie szcza¬ 
wianu manganu(II) do temp. 300°C. Tlenek manganu(II) zwykle otrzyihuje się w postaci 
szarawozielonego proszku, lecz w przypadku redukcji wyższych tlenków wodorem, 
który zawiera ślady chlorowodoru produktem jest krystaliczne ciało stałe o barwie szma¬ 
ragdowozielonej. MnO jest prawie nierozpuszczalny w wodzie. Łatwo utlenia się, nawet 
pod wpływem działania powietrza, do Mn 3 0 4 lub Mn 2 0 3 . Wodór nie redukuje go w temp. 
poniżej 1200°C. Tlenek manganu(II) ma strukturę krystaliczną typu chlorku sodowego. 
Odległość Mn—O wynosi 2,21 A. 

Wodorotlenek manganu(ll), Mn(0H) 2 . W wyniku dodawania roztworu wodorotlenku 
potasowego zawierającego chlorek hydroksyloaminy do roztworu soli manganu(II) 
wytrąca się kłaczkowaty osad wodorotlenku manganu(II). Podczas ogrzewania przechodzi 
on w formę mikrokrystaliczną. Chlorowodorek hydroksyloaminy dodaje się w celu zaha¬ 
mowania procesu utleniania pod wpływem działania powietrza. Amoniak w obecności 
chlorku amonowego nie powoduje wytrącenia się wodorotlenku manganu(II). 

Iloczyn rozpuszczalności Mn(OH) 2 w temp. 25°C wynosi 2,2 • 10~ 13 . W obecności 
kwasów wodorotlenek manganu(II) działa jak mocna zasada 

,Mn(OH) 2 — Mn 2+ + 20H~ - 

.lecz jest on także rozpuszczalny w roztworach mocnych zasad tworząc wówczas sole 
typu Na 2 [Mn(OH) 4 ] i Baą[Mn(OH) 6 ]. W powietrzu wodorotlenek manganu(II) utlenia 
się gwałtownie do brązowego wodorotlenku MnOOH. Na tej reakcji oparta jest metoda 
oznaczania tlenu rozpuszczonego w wodzie. 

Struktura krystaliczna wodorotlenku manganu(II) jest podobna do struktury 
Mg(OH) 2 — każdy atom manganu jest otoczony przez sześć grup OH, co daje sieć kry¬ 
staliczną typu CdJ 2 . Struktura nie zawiera wiązań wodorotlenowych. 

Siarczek manganu(ll), MnS. Gdy do wodnego roztworu soli manganu(II) zostanie 
dodany roztwór wodorotlenku i siarczku amonowego, wytrąci się osad o barwnym poły¬ 
sku. Ten osad jest mieszaniną siarczku i wodorosiarcżku manganu(II). Po pewnym czasie 
zmienia się on w szaroniebieski proszek będący siarczkiem manganu(II). Siarczek ten 
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otrzymuje się także w wyniku ogrzewania węglanu manganu(II) z siarką lub przez ogrze¬ 
wanie tlenku, węglanu czy siarczanu manganu(II) w atmosferze siarkowodoru. 

Dwusiarczek mangaira(II) (haueryt), MnS 2 , krystalizuje w strukturze typu pirytu, 
a więc zawiera Mn(II); w hauerycie odległość S—S jest normalna, natomiast odległość 
Mn—S jest niezwykle duża (podobnie w przypadku MnSe 2 i MnTe 2 ). Haueryt jest para¬ 
magnetyczny; moment magnetyczny wynosi 6,1 magnetonów Bohra. 

Związki kompleksowe zawierające Mn(II) 

Kompleksy obojętne. Acetyloacetonian manganu(H). Związek ten powstaje w wyniku 
działania acetyloacetonu na tlenek lub węglan manganu(II) w atmosferze azotu. Ma on 
postać żółtego proszku. 

ch 3 ch 3 ch 3 

I I I. 

C—OH C—O 0=C 

# ' // \ \ . 

2C—H + MnO - H “ C Mn C—~H + H 2 0 

\ \ / \ // , 

c=o 0=0 o—c 

I [ i 

ch 3 ch 3 ch 3 

Acetyloacetonian manganu(II) tworzy dwuhydraty i dwuamminozwiązki. Jest on nie¬ 
rozpuszczalny w wodzie, rozpuszcza się natomiast w benzenie. Podobne kompleksy 
tworzy mangan(II) z benzoiloacetonem, z estrem acetylooctowym, z estrem acetonu 
i kwasu dwukarboksylowego oraz z aldehy¬ 
dem salicylowym. 

O kompleksie [MnCl 2 ,2(CH 2 ) 6 N 4 ,2H 2 0]° 
wspomniano, na str. 1152. Wykazano, że 
atom manganu leży na pokrywających się 
osiach trójkrotnych dwu grup sześciometyle- 
noczteroaminy. Wiązania Mn—Cl tworzą kąt 
prosty z tą osią, a wiązania Mn—O — kąt 
prosty z obu powyższymi kierunkami. Po¬ 
datność magnetyczna odpowiada obecności 

pięciu niesparowanych elektronów w cząsteczce, co wskazuje, że cząsteczka jest komplek¬ 
sem wysokospinowym (patrz tabl. 24.5, str. 1086). Diagram orbitalowy tego kompleksu 
w ujęciu teorii pola ligandów i w interpretacji teorii wiązań walencyjnych przedstawiono 
na rys. 24.28. 

Aniony kompleksowe. Sole kompleksowe Na 2 [Mn(OH) 4 ], Ba 2 [Mn(OH) 6 ] i (NH 4 ) 2 [MnF 4 ] 
omówiono powyżej.. Sól K 4 [Mn(CN) 6 ] otrzymuje się przez rozpuszczenie węglanu man¬ 
ganu (II) w wodnym roztworze cyjanku potasowego. Z powstałego żółtego roztworu 
krystalizuje sześciocyjanomanganian(II) potasowy. Z roztworem tego związku sole cynku 
i kadmu dają osady fioletowe, a sole glinu — niebieskie; osady te szybko rozkładają 
się. Sześciocyjanomanganiany(II) utleniają się w powietrzu do sześciocyjanomangania- 
nów(III), np. K 3 [Mn(CN) 6 ]. Kwas sześciocyjanomanganowy(II) można otrzymać 
w wyniku działania rozcieńczonego kwasu siarkowego na sól ołowiu. Ma on postać bez¬ 
barwnych kryształów i jest rozpuszczalny w wodzie, pod wpływem działania której szybko 
się rozkłada. 


3 d 


45 


4 P 


} t t 


n 


t t 

i t 


A 

t 


A 

f 


N N Cl CI 


O 

H 2 


o 

h 2 


Rys. 24.28. Diagram orbitalowy obojętnego kom¬ 
pleksu [MnCl 2 (CH 2 ) G N 4 ) 2 (H 2 0) 2 ] 0 
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Klasa 3. Związki zawierające atom manganu 
w trzecim stopniu utlenienia 

Wielkocząsteczkowe związki manganu o wiązaniach 
mających nieco jonowy charakter v. 

Istnienie jonu Mn 3+ budzi szereg wątpliwości. Sole Mn(III) są nietrwałe i w roztworze 
ulegają dysproporcjonowaniu lub hydrolizie. 

Tlenek manganu(III), Mn 2 0 3 , stanowi czarny proszek, otrzymywany przez prażenie 
tlenku manganu(IV) lub soli manganu(II) w powietrzu, w temp. 500—900°Ć. Podczas 
ogrzewania w powietrzu do temperatury ponad 950°C lub w atmosferze wodoru do 
temperatury ponad.230°C tlenek manganu(III) traci tlen przechodząc w Mn 3 G 4 . Roz¬ 
puszcza się on w rozcieńczonych kwasach fluoro- i cyjanowodorowym. Tlenek man- 
ganu(III) reaguje z dwutlenkiem siarki dając siarczyn, dwutionian i nieco siarczanu 
manganu(II). Tlenek Mn 2 0 3 jest typowym przykładem struktury krystalicznej C —M 2 0 3 . 
Jego sieć krystaliczną móżna uważać za pochodną sieci fluorytu, z której usunięto 
czwartą część anionów, a położenia kationów nieco zmieniono. 

Wodorotlenek mangami(IH), MnOOH, stanowi produkt kombinowanego utleniania 
i hydrolizy soli manganu(II). Otrzymuje się go w wyniku przepuszczania chloru przez 
zawiesinę węglanu manganu(II) w wodzie 

3MnCO s + Cl 2 + H 2 0 = 2MnOOH + MnCl 2 + 3C0 2 
Kwas azotowy powoduje dysproporcjonowanie tego związku w myśl równania 
l 2MnOOH + 2HN0 3 - Mn(N0 3 ) 2 + MnO, + 2H a O 

Trójfluoręk manganu, MnF 3? jest czerwonym, krystalicznym ciałem stałym, otrzymy¬ 
wanym przez działanie fluoru na dwujodek manganu. Podczas ogrzewania dysocjuje 
on na fluor i dwufluorek manganu. Fluor rozcieńczony azotem w temp. 100—150°C 
reaguje z manganianem(VII) potasowym lub jakimkolwiek tlenkiem manganu trwałym 
w tej temperaturze dając trójfluoręk manganu, przy czym powstają niewielkie ilości MnF 2 . 
Wodny roztwór trójfluorku manganu otrzymać można drogą rozpuszczania tlenku man- 
-ganu(III) w kwasie fluorowodorowym. Z roztworu krystalizuje czerwono zabarwiony 
hydrat, MnF 3 ,2H 2 0. Trójfluoręk manganu w rozcieńczonym roztworze wodnym ulega 
hydrolizie. 

Trójchlorek manganu, MnCl 3 , otrzymuje się w postaci roztworu eterowego przez na¬ 
sycanie eterowej zawiesiny tlenku manganu(IV) gazowym chlorowodorem w temp. 
—70°C. Otrzymany roztwór eterowy ma barwę zieloną. Podczas dodawania cztero¬ 
chlorku węgla wydziela się z niego brązowy, krystaliczny osad stałego MnCl 3 . W temp. 
—40°C trójchlorek manganu rozkłada się na chlor i dwuchlorek manganu. 

Siarczan manganu(III), Mn 2 (S0 4 ) 3 , stanowi ciemnozielony proszek, trwały poniżej 
temp. 300°C. Otrzymuje się go w wyniku ogrzewania tlenku manganu(IV) ze stężonym 
kwasem siarkowym w temp. 138°C 

4MnO a + 6H 2 S0 4 = 2Mn 2 (S0 4 ) 3 + 6H a O + 0 2 

Otrzymane ciało stałe odsącza się na talerzu porowatym, przemywa stężonym kwasem 
azotowym i ogrzewa do temp. 130°C w celu odpędzenia kwasu azotowego. 

Siarczan manganu(III) rozpuszcza się w wodzie dając fioletowy roztwór, z którego 
w wyniku hydrolizy wytrąca się osad MnOOH. 
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Jon manganu(III) spełnia rolę trójwartościowego kationu w ałunach. Można otrzymać 
koralowoczerwone kryształy CsMn(S0 4 ) 2 ,12H 2 0, które jednak hydrolizują pod wpływem 
działania wody, a analogiczne ałuny manganu(III) zawierające atom innego metalu 
alkalicznego rozkładają się jeszcze łatwiej. Omawiane ałuny w wyniku ogrzewania tracą 
wodę krystalizacyjną, a bezwodne związki są prawdopodobnie solami anionu siaręzano- 
manganianowego(III); bezwodna sól cezowa ma prawdopodobnie wzór Cs[Mn(S0 4 ) 2 ]. 

Octan manganu(III). Cynamonowobrązowe kryształy dwuhydratu Mn(CH 3 COO) 3 , 
2H s O otrzymuje się w reakcji między bezwodnikiem octowym i uwodnionym azotanem 
manganu(II) — uwalniany kwas azotowy utlenia Mn(II) do Mn(III). Octan manganu(III) 
można także otrzymać drogą utlenienia octanu manganu(II) za pomocą chloru lub manga- 
nianu(VII) potasowego. W wodzie hydrolizuje, natomiast można go krystalizować z kwasu 
octowego, alkoholu lub pirydyny. Rozpuszcza się w roztworze cyjanku potasowego 
przechodząc w sześciocyjanomanganian(III) potasowy. 

Obojętne kompleksy mangan u(III) 

Acetyloacetonian manganu(III), MnA 3 , o tt. 172 Q C występuje w postaci błyszczących, 
czarnych kryształów, które po sproszkowaniu mają odcień zielonkawy. Jest on łatwo 
rozpuszczalny w benzenie, chloroformie i octanie etylu. Zarówno w roztworze, jak i w stanie 
pary występuje w postaci cząsteczek monomerycznych. 


Aniony kompleksowe zawierające mangan(Ett) 

Znane są dwa typy hałogenokompleksów anionowy cli: M 2 MnX 5 i M 2 MnX 5 ,H 2 0, 
Występująca w drugim typie związków cząsteczka wody jest prawdopodobnie wodą 
konstytucyjną, połączoną koordynacyjnie z atomem manganu. Wśród fluorokomplek- 
sów znane są czerwono zabarwione sole Na 2 MnF 5 , (NH^MnFs i K 2 MnF 5 ,H 2 0 oraz 
prawie czarna sól srebrowa, Ag 2 MnF 5 ,4H 2 0. Chlorokompleksy otrzymuje się przez 
dodanie chlorku potasowego do roztworu powstałego w wyniku redukcji manganianu(VII) 
potasowego za pomocą stężonego kwasu solnego. Sole K, Cs i Rb są bezwodne; sól 
amonowa zawiera jedną cząsteczkę wody. 

Sześciocyjanomanganian(III) potasowy, K 3 [Mn(CN) 6 ], tworzy ciemnoczerwone kry¬ 
ształy izomorficzne z sześciocyjanożelazianem(III) (żelazicyjankiem) potasowym. Znane 
są także sole K, Na, Li i NH 4 . Można je krystalizować z wody, mimo zachodzącej powoli 
hydrolizy, która prowadzi do powstania tlenku manganu (III). Roztwór sześciocyjano- 
manganianu(III) potasowego otrzymuje się w wyniku przedmuchiwania powietrza przez 
roztwór cyjąnku potasowego i węglanu manganu(II). Dodanie alkoholu do tak otrzy¬ 
manego roztworu powoduje wytrącenie śię kryształów tej soli. 

Szczawianokompłeksy, Hydrat trójszczawianomanganianu(III) potasowego o wzorze 
K 3 [Mn(C 2 0 4 ) 3 ] ? 3H 2 0 ma postać intensywnie czerwonofioletowych kryształów, które 
w stanie suchym są odporne na działanie rozproszonego światła dziennego. Związek 
ten otrzymuje się'w reakcji kwasu szczawiowego z manganianem(VII) potasowym w roz¬ 
tworach alkalicznych > 

5H 2 C 2 0 4 + KMn0 4 + K 2 C0 3 = K 3 [Mn(C 2 0 4 ) 3 ] + 5H a O + 5CO a 


73* 
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Związek ten dobrze rozpuszcza się w wodzie; podczas rozcieńczania tworzy się dwu- 
akwokompleks. Otrzymano sole zawierające kationy Na, NH 4 ,T1(I) i [Co(NH 3 ) 6 ]. Są one 
również dobrze rozpuszczalne i trudne do wyodrębnienia w stanie czystym. 

Określony doświadczalnie moment magnetyczny soli K 3 [Mn(C 2 04 ) 3 ], 3 H 2 0 wynosi 

4,88 magnetonów Bohra, co odpowiada obecności czterech niesparowanych elektronów 

4 p w atom ^ e manganu. Anion musi być przeto komp- 

45 A leksem wysokospinowym i musi mieć prawdopo- 

| | | | | j | * * dobnie schemat hybrydyzacji przedstawiony na dia- 

| | J J j | gramie orbitalowym (rys. 24.29). 

ą l i .r—j—* -r fl Dwuakwodwuszczawianomanganian(XH) potaso- 

I ? I ? T I wy, K[Mn(C 2 0 4 ) 2 ,2H 2 0], otrzymuje się w roztwo- 

(] £ C—C c—c rze w wyniku reakcji kwasu szczawiowego z man- 

| U 1 1 | | ganianem(VII) potasowym w odpowiednim sto- 

„ ^ t . sunku stechiometrycznym. Z ciemnoczerwonego 

Rys. 24.29. Diagram orbitalowy amonu ' . J J ® 

[Mn(C 2 0 4 ) 3 l 3 “ roztworu alkohol wytrąca bladozielone kryształy 

soli. Stwierdzono, że jony [Mn(C 2 0 4 ) 2 ,2H 2 0]“ 
i [Mn(C 2 0 4 ),4H 2 0] + występują w roztworze podczas redukcji manganianu(VII) pota¬ 
sowego kwasem szczawiowym. 

Znane są także jony malonianomanganianowe(UI). W zasadzie podobne do anionów 
szczawianomanganianowych(III) są łatwiejsze do otrzymania, ponieważ występująca tu 
grupa kwasowa nie jest narażona na działanie utleniające manganu (III). Kwas 
H 3 0 [Mn(C 3 H2H a O] stanowi ciemnozielony proszek odporny na działanie światła 
i powietrza. Pod wpływem działania wody związek ten ulega rozkładowi. 

Fosforanokompleksy. Kwas H 3 0[Mn(P0 4 H) 2 (H 2 0)J otrzymuje się przez rozpuszczenie 
octanu manganu(III) w bardzo stężonym kwasie fosforowym. Związek ten ma zabar¬ 
wienie fioletowe. Na podstawie doświadczeń nad przenoszeniem jonów stwierdzono, 
że kwas jest jednozasadowy i że atom manganu występuje w anionie. 


Klasa 4. Związki zawierające atom manganu 
w czwartym stopniu utlenienia 

Związki manganu w czwartym stopniu utlenienia obejmują tlenek o strukturze czą¬ 
steczki olbrzyma, manganiany (IV) (tzw. manganiny) typu K 2 Mn0 3 i kompleksy .anionowe 
występujące w solach KMnF 5 i K 2 MnCl 6 . Jon Mn 4+ występujący w tlenku manganu(IV) 
jest nietrwały w roztworze wodnym. Nie są znane proste kowalentne związki manga- 
nu(IV). 

Tlenek manganu(IV) (dwutlenek manganu), Mn0 2 , jest czarno zabarwionym ciałem 
stałym. Otrzymuje się go drogą ogrzewania azotanu manganu(II). Wielu autorów podaje 
różne szczegółowe przepisy dotyczące otrzymania tego tlenku. W temp. ok. 500°C tlenek 
manganu(IV) traci tlen dając Mn 2 O s i Mn 3 0 4 . Jest on nierozpuszczalny w wódzie. Tlenek 
ten jest dość dobrym przewodnikiem elektryczności — przewodnictwo właściwe w temp. 
0°C wynosi 0,16 O -1 • cm -1 . 

Tlenek manganu(IV) rozpuszcza się w kwasie solnym wydzielając chlor 

Mn0 2 + 4HC1 = Mn 4+ + 4Ch + 2H 2 0 
Mn 4+ -f 2C1“ = Mn a+ + Cl 2 
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Rozpuszczaniu się Mn0 2 w kwasie siarkowym towarzyszy wydzielanie się tlenu. Fioletowe 
zabarwienie roztworu pojawiające się w czasie tej ostatniej reakcji jest spowodowane 
obecnością jonu Mn 2 +. Tlenek manganu(IV) reaguje w temp. 450—500°C z fluorowodorem 
dając dwufluorek manganu 

2MnO a + 4HF = 2MnF a + 0 2 +2H 2 0 

W wodnej zawiesinie reaguje on z dwutlenkiem siarki według dwóch reakcji: 

a) Mn0 2 + S0 2 = MnS0 4 (Ba0 2 i Pb0 2 reagują analogicznie) 

b) 2MnO a + S0 2 = Mn 2 O a + S0 3 

Mn 2 0 3 4~ 3SQ 2 ^ Mn 2 (S0 3 ) 3 
Mn 2 (SQ 3 ) 3 = MnS0 3 + MnS 2 0 6 

Osad powstały w wyniku redukcji manganianu(VII) potasowego w roztworze alkalicz¬ 
nym ma skład H 2 Mn0 3 . Taki uwodniony tlenek manganu(IV) powoduje zmianę barwy 
lakmusu z niebieskiej na czerwoną oraz rozpuszcza się w stężonych roztworach mocnych 
zasad, dając manganiany(IV). 

Tlenek manganu(IV) ma sieć krystaliczną typu rutylu. 

Różową sól KM 11 F 5 otrzymuje się w wyniku działania trójfluorku bromu na manga- 
nian(VII) potasowy, przy czym nadmiar trójfluorku bromu usuwa się pod zmniejszonym 
ciśnieniem w temp. 20°C. Znane są sole o ogólnym wzorze K 2 [MnX 6 ], gdzie X może 
być F, Cl lub CN. 

Sześciofluoromanganian(rV) potasowy, K 2 [MnF 6 ] 5 występuje w postaci złotożółtych 
kryształów, które w wysokiej temperaturze mają regularną sieć krystaliczną typu 
K 2 [PtCl 6 ]. Związek ten otrzymuje się przez działanie trójfluorku bromu na równomolową 
mieszaninę manganianu(VII) i chlorku potasowego. Hydrolizuje on w wodzie do tlenku 
manganu(IV). K 2 [MnCl 6 ] otrzymuje się jako produkt działania gazowego chlorowodoru 
na manganian(VII) potasowy rozpuszczony w lodowatym kwasie octowym, a 
K 2 [Mn(CN) 6 ] — przez działanie cyjanku potasowego na manganian(VII) potasowy 
w nasyconym roztworze wodnym. Obie sole mają czerwone zabarwienie i rozkładają 
się pod wpływem działania wody. 

Klasa 6. Związki zawierające atom manganu 
w szóstym stopniu utlenienia 

Jedynymi związkami, w których mangan występuje w szóstym stopniu utlenienia, 
są manganiany(VI). 

Manganian(VI) potasowy, K 2 Mn0 4 , otrzymuje się przez ogrzewanie tlenku manga¬ 
nu^) z wodorotlenkiem i azotanem.potasowym (w procesie przemysłowym jako czynnik 
utleniający stosuje się powietrze). Otrzymaną zieloną masę ekstrahuje się wodą zawiera¬ 
jącą nieco rozpuszczonej mocnej zasady. Roztwór manganianu(VI) potasowego można 
otrzymać drogą gotowania stężonego roztworu manganianu (VII) i wodorotlenku pota¬ 
sowego. Reakcja ma przebieg następujący: 

4KMn0 4 + 4KOH - 4K 2 Mn0 4 4- 2H a O + O a 

Manganian(VI) potasowy wydziela się w postaci ciemnozielonych kryształów, rozpusz¬ 
czalnych w wodnych roztworach mocnych zasad. Działanie wody wywołuje hydrolizę 
zachodzącą w myśl następującego równania: 

3K 2 Mn0 4 - 1 - 2H 2 0 = 2KMn0 4 + MnO a 4 - 4KOH 
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Podczas ogrzewania do temp. 500°C kryształy wydzielają tlen przechodząc w K 2 Mn0 3 . 
Manganian(VI) potasowy jest izomorficzny z siarczanem potasowym, a sól Na 2 Mn0 4 , 
10H 2 O z Na 2 SO 4 ,10H 2 O. 

Klasa 7. Związki zawierające atom manganu 
w siódmym stopniu utlenienia 

Istnieją dwa związki, w których mangan występuje w siódmym stopniu utlenienia. 
Są to manganian(VII), tzw. nadmanganian potasowy, i tlenek manganu(VII). 

Manganian (VII) potasowy, KMn0 4 , otrzymuje się w wyniku działania rozcieńczonego 
kwasu siarkowego na stały zielony stop manganianu(VI) potasowego; reakcja przebiega 
według równania 

3K 2 Mn0 4 + 2H 2 S0 4 = 2KMn0 4 + MnO a + 2K 2 S0 4 + 2H a O 

Związek ten można także otrzymać w roztworze działając na związki manganu(II) 
wieloma środkami utleniającymi, jak np. nadjodan sodowy > nadtlenodwusiarczan i nad- 
tlenodwufosforan potasowy, bizmutan sodowy z kwasem azotowym, nadtlenek ołowiu 
z kwasem azotowym. Manganian(VII) krystalizuje w postaci drobnych rombowych 
kryształów o barwie purpurowej z zielonym odblaskiem. W wodzie jest on niezbyt dobrze 
rozpuszczalny (6,34 g w 100 g wody w temp. 20°C). Manganian(VII) potasowy jest izo¬ 
morficzny z nadchloranem potasowym i tworzy roztwory stałe z siarczanem barowym. 
Podczas ogrzewania do temp. 200°C wydziela on tlen 

2KMn0 4 = K 2 Mn0 4 + Mn0 2 +. 0 2 

f 

a przy dalszym ogrzewaniu, w temperaturze czerwonego żaru, rozkładowi ulega również 
manganian(VI) 

j 2K 2 Mn0 4 = 2K 2 Mu0 3 + 0 2 

W roztworach alkalicznych lub obojętnych manganian(VII) potasowy redukuje się do 
tlenku manganu(IV), a w rozcieńczonym roztworze kwasu siarkowego do siarczanu 
manganu(II). Manganian(VII) potasowy ulega redukcji pod wpływem działania kwasu 
solnego. 

Tlenek manganu (VII) (tzw. siedmiotlenek), Mn 2 0 7 , występuje w postaci ciemnozielo¬ 
nych, łatwo wybuchających kryształów. Otrzymuje się go przez dodawanie zmielonego 
manganianu(VII) potasowego do chłodzonego, stężonego kwasu siarkowego, w wyniku 
czego powstaje wybuchowy roztwór o ciemnozielonej barwie. Po dodaniu wody o temp. 
0°C wydziela się tlenek manganu(VII) w postaci ciemnego oleju. Olej ten krystalizuje 
po ochłodzeniu w ciekłym powietrzu. Tlenek manganu(VII) jest trwały w temperaturze 
poniżej — 5°C. Zaczyna rozkładać się z wydzieleniem tlenu w temp. 0°C, zaś w temp. 
10°C rozkłada się wybuchowo, tworząc tlenek manganu(IV) i tlen. 

Tlenek manganu(VII) przy powolnym wprowadzaniu go do dużej ilości zimnej wody 
tworzy kwas manganowy(VII), HMn0 4 , który w roztworze wodnym może mieć maksy¬ 
malne stężenie 20%. Przy próbach otrzymania roztworu bardziej stężonego następuje 
rozkład kwasu prowadzący do powstania tlenku manganu(IV). 
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REN 


Ren tworzy trwałe związki w stopniach utlenienia od III do VII. Najbardziej trwałe 
z nich są związki renu(IV) i renu(VII). Nieznane są związki renu(II) odpowiadające 
związkom Mn(II) ani związki renu(I) analogiczne do M 5 [Mn(ĆN) 6 ]. 

\ 

Klasa 3. Związki zawierające atom renu 
w trzecim stopniu utlenienia 

Do najbardziej pospolitych związków renu (III) należą: tlenek — Re 2 O a , trójchlorek — 
ReCl 3 , trójbromek oraz chloro- i bromokompleksy, w których atom renu występuje 
w anionie, np. KReBr 4 . Trójfluorek renu, ReF 3 , nie istnieje, a trójchlorek renu reaguje 
z fluorowodorem’w temp. 350°C dając metahczny ren 

2ReCl 3 -f 6HF = 6HC1 -f 3F 2 + 2Re 

Trójchlorek renu jest jednak znacznie bardziej trwały niż trójchlorek manganu (por. 
str. 1154). , 


Wielo cząsteczkowe związki ren u(III) 

Tlenek renu(HI), Re 2 G 3 , otrzymuje się w postaci czarnego osadu w wyniku działania 
wodorotlenku potasowego na trójchlorek renu. Nie wykazuje on. charakteru kwasowego — 
gotowany w roztworach alkalicznych ulega dysproporcjonowaniu do ReO, ReO a i Re 2 0 7 . 
Niektórzy autorzy stwierdzają, że rozkłada ón wodę wypierając z niej wodór. 

Trójchlorek renu, ReCł 3 , można otrzymać następującymi metodami: 1) destylacja 
pięciochlorku renu w strumieniu azotu; zachodzi wówczas reakcja 

ReCl 5 = ReCl 3 + Cl 2 


2) ogrzewanie sześciochlororenianu(IV) srebrowego, Ag 2 ReCl 6 . Trójchlorek renu wystę¬ 
puje w postaci ciemnoczerwonych kryształów. Rozpuszcza się on w acetonie, wodzie 
i kwasie solnym dając intensywnie zabarwione czerwone roztwory. Wodór w temp. 
250—300°C redukuje go do metalicznego renu. W alkalicznych roztworach wodnych 
trójchlorek renu bardzo łatwo utlenia się pod wpływem działania powietrza (głównie do 
związków renu w czwartym stopniu utlenienia), utlenianie w roztworach obojętnych 
zachodzi trudniej, natomiast w kwaśnych nie zachodzi wcale, prawdopodobnie na skutek 
tworzenia się kompleksu H[ReCl 4 }. Trójchlorek renu ogrzewany w atmosferze tlenu 
lub w powietrzu spala się dając ciemnozielone opary Re(VII)0 3 Cl i Re(VI)OCl 4 . 

Trójchlorek nie jest prostym związkiem jonowym. Świeżo przyrządzone roztwory 
nie dają osadu z azotanem srebrowym. W lodowatym kwasie octowym ciężar cząstecz¬ 
kowy odpowiada wzorowi Re 2 Cl 6 , co sugeruje strukturę podobną do Al 2 Cl 6 lub Fe 2 Cl 6 


Cl Cl Cl 

/ \ /• \ 

Cl Cl Cl 


Trójbromek renu, ReBr 3 , stanowi zielonawoczarne ciało stałe, które można otrzymać 
następującymi metodami: 

1 ) działanie kwasu bromowodorowego na uwodniony tlenek renu, 
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2) ogrzewanie sześciobromorenianu(IV) srebrowego w wysokiej próżni do umiarko¬ 
wanej temperatury 

2Ag 2 [ReBr 6 ] = 4AgBr + 2ReBr 3 + Br 2 

3) ogrzewanie metalicznego renu w strumieniu bromu i azotu do temp. 450°C. 

Trójbromek renu sublimuje w temp. 500°C, zarówno w atmosferze azotu, jak i w próżni; 

jego pary mają ciemne, zielonożółte zabarwienie. 

Trójjodek renu nie jest znany. 

Aniony kompleksowe zawierające ren(IK) 

Dodanie chlorku metalu alkalicznego do roztworu trójchlorku renu w stężonym 
kwasie solnym powoduje wytrącanie osadu soli kompleksowej M[ReClJ w postaci czer¬ 
wonych kryształów. Sól pirydyny pyH[ReCl 4 ] ma także ciemnoczerwone zabarwienie; 
jest ona słabo rozpuszczalna w wodzie, Sole rubidowa i cezowa w obecności nadmiaru 
chlorku metalu alkalicznego są także tylko nieznacznie rozpuszczalne w wodzie, co umoż¬ 
liwia zastosowanie omówionej wyżej reakcji do wykrywania trójchlorku renu. ( Wszystkie 
te sole kompleksowe przy ogrzewaniu do temp. 550—600°C ulegają reakcji dyspropor- 
cjonowania - 

ÓK[ReCy = 3K 2 [ReCl 6 ] + 2ReCl 3 + Re 

Kompleksy pochodzące od trójbromku, jak np. K[ReBrJ, są podobne do chlorokom- 
pleksów. 

Klasa 4. Związki zawierające atom renu 
w czwartym stopniu utlenienia 

Re(IV) tworzy najbardziej trwałe [z wyjątkiem związków Re(VII)] związki. Związki 
renu(IV) obejmują: tlenek ReO a , reniany(IV), np. K 2 Re0 3 , czterofluorek, ReF 4 , oraz 
sole kompleksowe typu K 2 [ReFJ. * 

Tlenek renu(IV), ReO a , nielotny, czarny proszek otrzymuje się następującymi me¬ 
todami: 

1 ) spalanie wolnego metalu w ograniczonej ilości tlenu, 

2 ) redukcja wyższych tlenków renu wodorem. 

Podczas ogrzewania pod zmniejszonym ciśnieniem tlenek renu(IY) ulega dyspro- 
porcjonowaniu do Re0 2? i wolnego metalu. 

Podczas łagodnego ogrzewania w obecności tlenu utlenia się on do Re 2 0 7 . Tlenek 
renu(IY) rozpuszcza się w stężonym kwasie solnym i w roztworach chlorków metali 
alkalicznych dając kompleksy typu M 2 [ReCl 6 ]. Tlenek renu(IV) reaguje ze stopionym 
wodorotlenkiem. sodowym (bez dostępu powietrza) dając brązowy, nierozpuszczalny re- 
nian(IV) sodowy, Na 2 Re0 3 . Jeżeli powyższy proces prowadzi się przy dostępie powie¬ 
trza, wówczas renian(IV) utlenia się poprzez renian(V), NaRe0 3 (żółty), i reńian(YI) 
Na 2 Re0 4 (zielony), aż do mezorenianu(VII), Na 3 ReO s . Środki utleniające, .takie jak 
kwas azotowy, nadtlenek wodoru i chlor, przeprowadzają tlenek renu(IV) w tlenek renu(V). 
Mieszanina fluoru z azotem w temp. 100—150°C działa na tlenek renu(IV) prowadząc 
do powstania PveOF 5 i Re0 2 F 3 . Tlenek renu(IV) ma silniejsze własności kwasowe niż 
zasadowe. 
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Siarczek renu(IV), ReS 2 , delikatną, czarną substancję, lotną z częściowym rozkładem 
w temp. ok. 1000°C, otrzymuje się następującymi metodami: 

1 ) bezpośrednie stapianie renu z siarką, 

2) ogrzewanie Re 2 S 7 w temp. 250°Ć, 

3) działanie siarkowodoru na roztwór K 2 [ReCl 6 ]. 

Siarczek renu(IV) jest nierozpuszczalny w roztworach wodorotlenku i siarczanu 
sodowego ani w kwasie solnym i siarkowym. Kryształy ReS 2 mają strukturę typu CdJ 2 . 

Czterofluorek renu, ReF 4 , stanowi ciemnozielone ciało stałe, które topi się w temp. 
124,5°C dając ciemnozieloną ciecz. Otrzymuje się go przez przepuszczanie par sześcio- 
fluorku w mieszaninie z wodorem lub dwutlenkiem siarki przez ogrzewaną rurę platynową. 
Nie jest to substancja specjalnie lotna, aczkolwiek w atmosferze dwutlenku siarki sublimuje 
w temp. 5Ó0°C. W temperaturze powyżej 80°C czterochlorek renu działa na krzemionkę. 
Istnienie ReCl 4 , ReBr 4 ,-ReJ 4 jest wątpliwe. - 


Aniony kompleksowe zawierające ren(IV) 

Znane są następujące sole o ogólnym wzorze M 2 [ReXJ: 

K 2 [ReF 6 ] (zielona), dająca zielony roztwór wodny, 

M 2 [ReCl 6 ], gdzie jako M może występować K, Rb, Cs, NH 4 , N(CH 3 ) 4 , 

Ag, T1+ lub 2Hg 2+ ; sole metali alkalicznych są zielone, 
sól srebrowa — pomarańczowa, sól talowa — żółta, 

K 2 [ReBr 6 ] (ceglastoczerwona), 

K 2 [ReJ Q ] (czarna). 

Sole potasowe pochodzące od wszystkich czterech halogenów można otrzymać przez 
redukcję renianu(VII) potasowego za pomocą jodowodoru w obecności odpowiedniego 
halogenowodoru; przykładową reakcję opisuje następujące równanie: 

2KRe0 4 + 6KJ + 16HF - 2K 2 [ReF 6 ] + 4KF 4 - 3J 2 + 8H 2 0 

K 2 [ReF 6 ] ma strukturę antyfluorytową K 2 [PtCl 6 ] (por. str. 1209). 

K 2 [ReCl 6 ] można otrzymać (pominąwszy poprzednio opisaną reakcję) drogą rozpusz¬ 
czania tlenku renu(IV) w stężonym kwasie solnym i dodania chlorku potasowego do tak 
otrzymanego roztworu. K 2 [ReCl 6 ] powstaje w reakcji chlorku potasowego albo z pięcio- 
chlorkiem renu, przy czym wydziela się chlor, albo z trójchlorkiem renu, przy czym 
wydziela się ren metaliczny. Związek ten można oczyścić na drodze krystalizacji z roz¬ 
cieńczonego roztworu w kwasie solnym. 

W obojętnych roztworach wolnych K 2 [ReCl 6 ] po pewnym czasie hydrolizuje do tlenku 
renu(IV); w roztworach alkalicznych ulega złożonym przemianom dysproporcjonowania. 
W wyniku reakcji z nadmiarem cyjanku potasowego i nadtlenku wodoru związek ten 
daje pomarańczową, krystaliczną sól K 3 [Re0 2 (CN) 4 ] zawierającą ren w piątym stopniu 
utlenienia. ' 

Kompleks K 2 [ReJ 6 ] jako jedyny z omawianych związków rozkłada się pod wpływem 
działania kwasu siarkowego w myśl równania 

K 2 [ReJ 6 ] + H 2 S0 4 = K 2 S0 4 + HJ + HReJ 5 
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Klasa 5. Związki zawierające atom renu 
w piątym stopniu utlenienia 

Nie otrzymano ani tlenku Re 2 0 5 , ani wodorotlenku Re(OH) 5 . Nie jest to zaskakujące, 
zważywszy że w obu przypadkach należy oczekiwać dysproporcj ono wania do Re0 2 
i Re 2 0 7 . Związki omawiane w tej klasie to pięciochlorek renu (którego struktura nie 
została poznana) i sole anionu kompleksowego, w którym ren związany jest z tlenem. 
Wszystkie te związki są barwne. Diagramy orbitalowe anionów kompleksowych można 
łatwo przedstawić, jeśli założy się istnienie wiązań nd pomiędzy atomami tlenu i ato¬ 
mem renu. 



Rys. 24.30. Diagram orbitalowy anionu [Re0 3 ]~ 



Rys. 24.31. Diagram orbitalowy anionu [ReOCl 5 ] 2 - 


ł. 


Renian(V) sodowy, NaRe0 3 , występuje w postaci bladożółtych kryształów. Otrzymuje 
się go w wyniku stapiania NaRe0 4 , Re0 2 i NaOH bez dostępu powietrza. W stanie suchym, 
wolny od zasad NaRe0 3 ulega dysproporcj onowaniu do renianu(IV) sodowego—Na 2 Re0 3 , 
i renianu(VII) sodowego *— NaRe0 4 , natomiast w obecności wody lub kwasów otrzymuje 
się Re0 2 zamiast Na 2 Re0 3 . Renian(V) sodowy utlenia się pod wpływem działania powie¬ 
trza do renianu(VII) sodowego. 

Pięciochlorek renu, ReCl 5 , stanowi ciemnobrązowe ciało stałe, które sublimuje pod 
zmniejszonym ciśnieniem dając brązową parę. Otrzymuje się go w wyniku działania 
chloru na metaliczny ren, przy czym tworzą się ReOCl 4 i ReCl 3 . Jeżeli tak otrzymaną 
mieszaninę poddaje się ogrzewaniu, to najpierw oddestylowuje ReOCl 4 , podczas dalszego 
ogrzewania pod zmniejszonym ciśnieniem sublimuje ReCl 5 i pozostaje ReCl 3 . Pięcio- 
ehlorek renu wykazuje silną tendencję do dysporporcjonowania do trwałych związ¬ 
ków Re(IV) i Re(VII). Podczas destylacji w atmosferze azotu tworzy on trójchlorek 
renu (str. 1159), podczas ogrzewania w tlenie spala się do ReOCl 4 i Re0 3 Cl. Pięciochlorek 
renu ogrzewany z chlorkiem potasowym daje sześciochlororenian(IY) potasowy, K 2 [ReCl 6 ]. 


Aniony kompleksowe zawierające ren(V) 

Do kompleksów anionowych renu(Y) należą szczawiano- i winianokompleksy, zwią¬ 
zek K 3 [Re0 2 (CN) 4 ] wspomniany na str. 1161 oraz.związek opisany poniżej. 

K 2 [Re0Cl 5 ],H 2 0 stanowi żółtawozielone ciało stałe wytrącające się w wyniku do¬ 
dawania chlorku potasowego do roztworu otrzymanego przez elektrolityczną redukcję 
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renianu(VII) potasowego w kwasie solnym. Sól ta pod wpływem działania wody ulega 
hydrolizie do tlenku manganu(IV). Rozcieńczony kwas solny hydrolizuje ją do miesza¬ 
niny chlororenianu(IV) i reruanu(VII) potasowego. K 2 [Re0Cl 5 ],H 2 0 utlenia się łatwo 
(w przeciwieństwie do K 2 [ReCl 6 ]) do renianu(VII) potasowego pod działaniem powie¬ 
trza. Znana jest także sól amonowa, (NH^JReOClJ. 

Klasa 6. Związki zawierające atom renu 
w szóstym stopniu utlenienia 

Do tej klasy należą trzy dobrze scharakteryzowane związki: Re0 3 , ReF 6 i ReOCl 4 . 

Tlenek renu(VI), Re0 3 , jest ceglastoczerwonym ciałem stałym; oglądany w cienkiej 
warstwie ma on zabarwienie zielone. Najdogodniejszą metodą otrzymywania jest ogrzewa¬ 
nie do temp. 145°C związku tlenku renu(VII) z dioksanem (str. 1164). Wydajność reakcji 
wynosi 98,6%. 

Tlenek renu(VI) jest odporny na działanie wody, kwasu solnego i rozcieńczonego 
roztworu wodorotlenku sodowego. Podczas stapiania z NaOH bez dostępu powietrza 
daje on zielono zabarwiony stop, z którego nie można jednak wydzielić renianu(VI) 
sodowego, Na 2 Re0 4 , prawdopodobnie na skutek tendencji dó dysproporcjom) wania tej 
soli. Podczas gotowania ze stężonymi roztworami mocnych zasad lub ogrzewania pod 
zmniejszonym ciśnieniem następuje dysproporcjonowanie tlenku renu(VI) w myśl rów¬ 
nania 

3Re(VI)0 3 = Re(IV)0 2 +' Re 2 (VII)0 7 

Struktura krystaliczna trójtlenku renu jest podobna do struktury CrO a i W0 3 . Stanowi 
ona typowy przykład jednej ze struktur krystalicznych (patrz str. 386). 

Sześciofluorek renu, ReF 6 , stanowi bladożólte, krystaliczne ciało stałe o tt. 18,8°C. 
W stanie ciekłym (tw. 47,6°C) ma on także zabarwienie żółte. Otrzymuje się go w wyniku 
działania czystego fluoru na ren w temp. 125°C w rurze fluorytowej. Sześciofluorek jest 
wybitnie aktywny chemicznie. Działa on na krzemionkę poniżej temp. 30°C. 

3ReF 6 + 3SiO a = ReF 4 -f 2ReO a F + 3SiF 4 
Z wodą reaguje w myśl równania 

3ReF 6 + 10H a O = 2HRe0 4 + ReO a + 18HF 

oraz działa także na szkło, tłuszcze i ligroinę. Wodór w temp. 200°C, tlenek węgla w temp. 
300°C, dwutlenek siarki w temp. 400°C i metaliczny ren w temp. 500°C redukują go 
do czterofluorku. W wyższych temperaturach ulega on redukcji do wolnego metalu., 
Gęstość par sześciofluorku renu odpowiada wzorowi ReF 6 . 

ReOCl 4i) ciemnobrązowe ciało stałe o tt. 28°C, otrzymuje się na drodze ogrzewania 
mieszaniny pięcio- i trójchlorku renu w atmosferze tlenu w temp. 150°C. Ze stężonym 
kwasem solnym daje on brązowo zabarwiony roztwór zawierający kwas H 2 ReOCl 6 , 
który prawie natychmiast rozkłada się. Powyższe reakcje zachodzą według równań 

3ReÓCl 4 + 6HC1 = 3H a ReOCl 6 
3H a ReOCl 6 + 5H a O = H 2 ReCl 6 + 2HRe0 4 + 12HC1 
Wyodrębniono czystą brązową sól K 2 ReOCl 6 , która także łatwo ulega hydrolizie. 

Doniesiono wprawdzie o otrzymaniu tlenofluorków ReOF 4 i Re0 2 F 2 , lecz istnienie 
tych; v związków nadal podlega dyskusji. * . 
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Klasa 7. Związki zawierające atom renu 
w siódmym stopniu utlenienia 

Związki tej klasy obejmują tlenek renu(VII) i reniany(VII); są to najbardziej trwałe 
związki renu. 

Tlenek renu(VII), Re 2 0 7 , stanowi żółte ciało stałe, o tt. 304°C, które powstaje przez 
ogrzewanie renu w powietrzu do temp. powyżej 150°C lub przez całkowite odparowanie 
roztworu kwasu renowego(VII), HRe0 4 . W wyniku działania zimnego tlenu na ogrzany 
ren otrzymuje się biały tlenek renu(VII), który zmienia swą barwę w żółtą przy ogrze¬ 
waniu do temp. 150°C; w temp. — 80°C jest on bezbarwny. Wrze w temp, ok. 355°C, 
a sublimować zaczyna w temp. 220°C, dając bezbarwną parę. 

Tlenek renu(VII) rozpuszcza się dobrze w wodzie tworząc kwas renowy(VII). Jest 
on rozpuszczalny w alkoholu (który nie ulega utlenieniu), kwasie octowym, słabiej w eterze 
i chloroformie. Tworzy on związek z dioksanem o wzorze Re 2 0 7 ,3C 4 H 8 0 2 mający postać 
szarego higroskopijnego proszku o tt. 90—100°C. Tlenek renu(VII) redukuje się dó niż¬ 
szych tlenków pod wpływem działania tlenku węgla i dwutlenku siarki — wolno w nor¬ 
malnej temperaturze, a gwałtownie po ogrzaniu. Wodór redukuje Re 2 0 7 do Re0 2 w temp. 
300°C, a do wolnego metalu w temp. 500°C. 

Gęstość pary w temp. poniżej 520°C odpowiada występowaniu cząsteczek Re 3 0 7 . 

Kwas renowy(VH), HRe0 4 , jest znany tylko w roztworze wodnym. Roztwór taki 
otrzymuje się przez rozpuszczenie tlenku renu(VII) w wodzie, a także przez działanie 
nadtlenku wodoru na niższe tlenki lub metaliczny ren; jest on bezbarwny. W wyniku 
odparowywania roztworu otrzymuje się tlenek renu(VII). Kwas renowy(VII) jest znacznie 
słabszym środkiem utleniającym niż kwas manganowy(VII). Środki redukujące, jak 
np. SnCl 2 , TiCl 3 , VC1 2 i CrCl 2 , redukują go do ReCl 4 ; w bardzo kwaśnym środowisku 
CrCl 2 powoduje dalszą redukcję do ReCl 3 . Przy użyciu SnCl 2 jako środka redukującego 
można stwierdzić istnienie pośredniego stopnia utlenienia ReCl 5 . 

Znane są liczne sole kwasu renowego(VII). Jon renianowy(VTI) jest bezbarwny, o bu¬ 
dowie w przybliżeniu sferycznej, nieco tylko ulegający deformacji. Innymi anionami 
o takich własnościach są jony: Mn0 4 , C10 4 , J0 4 , BF 4 i S0 3 F". Sole tych jonów 
są podobne pod względem struktur krystalicznych i rozpuszczalności, natomiast nie¬ 
koniecznie pod względem odporności termicznej. KRe0 4 topi się w temp. 518°C i desty¬ 
luje bez rozkładu w temp. 1370°C pod ciśnieniem 1 Atm. Sole potasowe pozostałych 
jonów zaczynają rozkładać się w niższych temperaturach 

KBF 4 KC10 4 KJO 4 KMn0 4 
. 500°C 400°C 600°C 200°C 

Rozpuszczalność soli zawierających te aniony jest mniejsza w przypadkach, gdy kation 
jest zasadą organiczną, kompleksowym jonem metalu, np. [Co(NH 3 ) 6 ] 2+ lub jonem me¬ 
talu jednowartościowego o dużej liczbie atomowej (K, ? Rb, Cs, Tl, Ag). W przypad¬ 
kach gdy kationem jest Li, Na, Ca, Sr, Cu, Mg, Zn, Cd, Co, Ni, rozpuszczalność soli 
jest znacznie większa. 

O reakcji renianu(VII) potasowego z fluorem wspomniano w tabl. 24.24. Renian(VII) 
potasowy ma tetragonalną strukturę krystaliczną, a jon renianowy(VII) ma budowę 
tetraedryczną. , 
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Mezoreman(VII) barowy, Ba 3 (Re0 5 ) 2 , otrzymuje się w wyniku dodania wodorotlenku 
barowego lub sodowego do roztworu renianu(VII) barowego. W normalnej temperaturze 
sól ta ma barwę żółtą, w podwyższonej — czerwoną. Rozpuszcza się ona w wodzie dając 
bezbarwny roztwór, ponieważ mezorenian(YII) hydrolizuje do renianu(VII). Dwutlenek 
węgla powoduje rozkład mezorenianu(VII) barowego do węglanu i renianu(VII) ba¬ 
rowego, co wskazuje, że druga i trzecia stała dysocjacji kwasu mezorenowego(VII) ma 
niewielką wartość. 

Tiorenian(VII) potasowy, KRe0 3 S, powstaje podczas redukcji renianu(VII) potaso¬ 
wego w środowisku obojętnym za pomocą siarkowodoru; zachodzi wówczas reakcja 

KRe0 4 + H 2 S — KRe0 3 S + H a O 

Dłuższe działanie siarkowodoru powoduje zastąpienie dalszych atomów tlenu przez 
siarkę. Roztwór ma barwę .zielonkawożółtą. Dodanie siarczanu talawego powoduje 
wytrącenie się osadu TlRe0 3 S, który można krystalizować z wody i alkoholu. W wyniku 
zakwaszenia roztworu tiorenianu(VII) potasowego powstaje siarczek renu(VII) 

7HRe0 3 S = Re 2 S 7 4- 5HRe0 4 + H 2 0 


Środki utleniające powodują rozkład tiorenianu(VIX) potasowego do renianu(YII), kwasu 
siarkowego i wolnej siarki. 

Siarczek renu(VII), Re 2 S 7 , otrzymuje się w postaci monohydratu w wyniku działania 
siarkowodoru lub tiosiarczanu sodowego na zakwaszony roztwór renianu(YII) potaso- 


T ab lic a 24.24 


Tlenochlorki renu(VII) 


Wzór 

Charakterysty¬ 
ka ogólna 

Temp. 

topnienia, 

°C 

Temp. 

. wrzenia, 
°C 

Metody otrzymywania 

Własności 

.. 

ReOF 5 

kremowe ciało 
stałe 

34,5 

55 

. 

działanie mieszaniny F 2 i N 2 
w temp. 150°C na ReO a 
lub KRe0 4 

dymi w wilgotnym po¬ 
wietrzu; rozpuszcza się 
w wodzie tworząc 
HRe0 4 i HF; w stanie 
suchym nie działa na 
szkło 

ReO a F 3 

bladożółte cia¬ 
ło stałe 

95 

200 

podczas otrzymywania 
ReOF g 

analogiczne jak 

ReOF 5 

Re0 3 Cl 

bezbarwna 

ciecz 

4,5 

131 

ogrzewanie Re 2 0 7 z nad¬ 
miarem mieszanmy ReCl 3 
i ReCl 5 

w wilgotnym powietrzu 
rozkład do HRe0 4 
i HC1 

Re0 3 Br 

białe ciało sta¬ 
łe 

39,5 

163 

ogrzewanie renu w mie¬ 
szaninie 0 2 i Br 2 , a następ¬ 
nie destylacja znad 

Re 2 G 7 



wego. Osad wytrąca się ilościowo, jeśli reagentem jest tiosiarczan sodowy w 2—7n roz- 
tworźe kwasu siarkowego. Siarczek otrzymywany w bezwodnych warunkach na drodze 
działania siarkowodoru na suchy tlenek renu(VII) ma postać delikatnego, czarnego 
proszku. 
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Re 2 S 7 w miarę ogrzewania łatwo rozkłada się na siarczek renu(IY) i siarkę. Utlenia 
się on do kwasu renowego(VII) pod wpływem działania powietrza, kwasu azotowego, 
wody bromowej lub nadtlenku wodoru. Selenek renu(VII) ma podobne własności jak 
siarczek. 

Tlenohalogenki rems(VH). Metody otrzymywania i własności niektórych tlenohalo- 
genków renu(VII) podano w tabl. 24.24.* 

Na podstawie badań spektroskopowych w obszarze mikrofalowym ustalono dla 
ReG 3 Cl, że odległości Re—Cl i Re—O wynoszą odpowiednio 2,23 i 1,76 A, zaś kąt 



5 d 

-A_ s 



O o 

t t t 

m 


ł ł t t 
\ \ \ \ 


1 


Rys. 24.32. Diagram orbitalowy Re0 3 Cl. Orbitale 5 d są zhybrydyzowane (por. 177) 


CIReO — 108°. Stąd wynika, że cząsteczka ma w przybliżeniu budowę tetraedryczną. 
Dla wszystkich czterech związków można wykreślić diagramy orbitalowe przyjmując* że 
atomy tlenu są połączone z atomem renu wiązaniami nd . Jako przykład podano na 
rys. 24.32 diagram orbitalowy Re0 3 Cl. 


GRUPA OKRESOWA Vin: 

ŻELAZO, RUTEN I OSM 

Niektóre własności pierwiastków grupy VIII zestawiono w tabl. 24.25. 

Żelazo występuje w trzech odmianach alotropowych: a-ferryt (regularny wewnętrznie 
centrowany) przechodzący w temp. 906°C w y-ferryt 1 ) (regularny zewnętrznie centrowany), 


Tablica 24.25 


Własności metali grupy VIII 


-j--- 

Fe 

Ru 

Os 

Liczba atomowa 

26 

44 

76 

Temp. topnienia, °C 

1539 

2400 

2700 

Temp. wrzenia, °C 

2900 

3900 

4600 

Ciężar właściwy 

7,9 

,12,2 

22,4 

Promień jonu M 2+ , A 

0,75 

.. — 

— 

Promień jonu M 3+ , A 

0,60 

— 

— 

Promień atomowy 




(dla liczby koordynacyjnej 12), A 

1,26 

1,34 

1,35 


który z kolei przechodzi w temp. 1401° w <5-.ferryt (regularny wewnętrznie centrowany). 
Jest on ferromagnetykiem poniżej punktu Curie (str. 1075), temp. 770°C. 

— 7 — - j ■ . 

x ) a-Ferryt powyżej punktu Curie zwykle nazywany jest p-ferrytem. 
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Żelazo jest metalem miękkim, ko walnym i ciągli wym, nie twardniejącym w procesie 
hartowania. Łączy się ono bezpośrednio z barem, węglem, krzemem, fosforem, tlenem, 
siarką i chlorem. Powyżej temp. 350°C wodór dyfunduje do wnętrza metalu. Żelazo 
reaguje z parą wodną w temperaturze czerwonego żaru; rozpuszcza się w rozcieńczonych 
kwasach solnym i siarkowym dając sole żelaza(II) i wydzielając wodór. Rozcieńczony 
kwas azotowy rozpuszcza żelazo dając azotan żelaza(II) i azotan amonowy, natomiast 
stężony kwas azotowy powoduje pasywację metalu. 

Ruten jest twardym, białym metalem. Występuje on w czterech odmianach alotropo- 
wych. Na gorąco ruten reaguje z tlenem dając RuO a ; wchodzi także w reakcję z chlorem. 
Ruten jest nierozpuszczalny w kwasach mineralnych i wodzie królewskiej, a rozpuszcza 
się tylko w wodzie królewskiej z dodatkiem nadchloranu potasowego lub w stopionym 
wodorotlenku potasowym.’ 

Osm jest niebieskawobiałym, bardzo twardym metalem. Utlenia się on pod wpływem 
działania powietrza do lotnego 0s0 4 — w normalnej temperaturze powoli, na gorąco 
szybciej. Metaliczny osm jest odporny na działanie kwasów i wody królewskiej. Stapianie 
osmu z nadtlenkiem i wodorotlenkiem sodowym powoduje powstanie osmianu(VI) so¬ 
dowego. 

Pierwiastki grupy VIII tworzą związki będące ścisłymi odpowiednikami związków 
pierwiastków grupy VIIP. Najlżejszy pierwiastek omawianej grupy, żelazo, różni się 
nieco od swego analoga, gdyż występuje tylko (z wyjątkiem K 2 Fe0 4 ) w drugim i trzecim 
stopniu utlenienia. Ruten tworzy związki w IV, V, VI, VII i VIII stopniu utlenienia, 
zaś osm — w IV, VI i VIII. W wyższych stopniach utlenienia metale te nie tworzą katio¬ 
nów kompleksowych. 


ŻELAZO 

Żelazo tworzy dobrze znane sole żelaza(II) (żelazawe) i żelaza(III) (żelazowe). W so¬ 
lach żelaza (II) w tworzeniu wiązań biorą udział dwa elektrony atomu żelaza, w solach 
żelaza (III) — trzy. Nie istnieją tlenki i halogenki żelaza w wyższym niż trzeci stopień 
utlenienia, chociaż znane jest Fe(V) w jonie nitroprusydkowym [Fe(CN) 5 NO] 2 ~ oraz 
Fe(VI) w żelązianach i pięciokarbonylku żelaza (str. 1241). 

.Żelazo tworzy związki wewnętrznosieciowe z węglem (str. 680) i azotem (str. 744). 
Cementyt, Fe 3 C, powstający podczas rozpuszczania się węgla w stopionym żelazie, wy¬ 
dziela się ze stopu w postaci kryształów. Stanowi on ważny składnik stali. W krysztale 
cementytu atomy węgla znajdują się w środku, a atomy żelaza w narożach zniekształco¬ 
nych słupów trygonalnych. Istnieją dwa azotki żelaza: Fe 2 N i Fe 4 N. Fe 2 N powstaje podczas 
przepuszczania amoniaku nad żelazem w temp. 400—500°C, a Fe 4 N podczas ogrzewania 
Fe 2 N pod zmniejszonym ciśnieniem w temp. 600°C. 

. Tlenki i siarczki żelaza mają struktury cząsteczek olbrzymów, w których występuje 
albo jon Fe 2+ , albo jon .Fe 3 *. W tlenku Fe 3 0 4 oba te jony występują jednocześnie. Ze 
względu na pokrewieństwo tych związków dogodnie jest omawiać je razem. W dalszych 
klasach omówione zostaną kolejno sole i kompleksy żelaza(II) i żelaza (III). Osobnym 
związkiem typu cząsteczki olbrzyma, w której występują zarówno jony żelaza(II), jak 
i żelaza(III), jest błękit pruski (patrz str. 1179). 
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^zykłady typów związków tworzonych przez pierwiastki grupy okresowej 
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TLENKI, WODOROTLENKI I SIARCZKI ŻELAZA 
Tlenki żelaza 

Zwykle przypuszcza się, że trzy tlenki: FeO, Fe 3 0 4 i Fe 2 0 3 są związkami chemicznymi. 
W rzeczywistości są one strukturami wielkocząsteczkowymi, w których regularna, gęsto 
upakowana sieć jonów tlenu jest elektrycznie zobojętniana przez odpowiednią liczbę 
jonów Fe 2+ i Fe 3+ . 

Fe 3 0 4 ma strukturę typu spinelu, Komórka elementarna składa się z 32 jonów tlenu. 
Zawiera ona 8 luk tetraedrycznych oraz 16 luk oktaedrycznych. Luki tetraedryczne i po¬ 
łowa luk oktaedrycznych są zajęte przez jony Fe 3+ , reszta luk oktaedrycznych jest obsa¬ 
dzona jonami Fe 2+ . 

Fe 2 O s występuje w dwóch odmianach: y-Fe 2 0 3 (ferromagnetyk) i a-Fe 2 0 3 (paramag- 
netyk). Odmiana a występuje w przyrodzie jako hematyt. Struktura y-Fe 2 0 3 jest pochodną 

struktury spinelu. Na komórkę krystaliczną przypada 23y jonów Fe 3+ , które są rozmiesz¬ 
czone bez wyraźnego schematu w lukach tetraedrycznych i oktaedrycznych. W a-Fe 2 0 3 
jony Fe 3 ^ znajdują się tylko w lukach oktaedrycznych. W idealnej strukturze FeO wszyst¬ 
kie luki oktaedryczne powinny być zajęte przez jony Fe 2+ . Stwierdzono jednak, że sto¬ 
sunek atomów tlenu do atomów żelaza jest zawsze nieco mniejszy niż 1:1. Z tego powodu 
niewielka ilość żelaza musi występować, w postaci jonów Fe 3+ . Z powyższych rozważań 
wynika, że y-Fe 2 0 3 jest blisko spokrewniony z Fe 3 0 4 , a a-Fe 2 0 3 z FeO. 

Tlenek żelaza(II) jest metastabilny poniżej temp. 570-°C. W wyniku ogrzewania że¬ 
laza ponad tę temperaturę w atmosferze tlenu pod bardzo niskim ciśnieniem powstaje 
czysty tlenek żelaza(II). Tlenek ten ma zabarwienie czarne, tt. 1360°C i jest diamagne- 
tyczny. Poniżej temp. 570°C dysproporcjonuje on do Fe 3 0 4 i żelaza. y-Fe 2 0 3 (tt. ok. 
1550°C) otrzymuje się przez utlenianie Fe 3 0 4 , a-Fe 2 0 3 przez ogrzewanie odmiany a 
uwodnionego tlenku, lub azotanu żelaza(III). ' . 

Fe 3 0 4 jest ferromagnetyczną, czarną substancją o tt. 1538°C, nierozpuszczalną w wodzie 
i kwasach. Przewodzi on elektryczność .prawdopodobnie na skutek wymiany elektronów 
pomiędzy jonami Fe 2+ i Fe 3+ znajdującymi się w lukach oktaedrycznych sieci krystalicznej. 
Otrzymuje się go drogą częściowego utlenienia związków żelaza(II) lub wolnego żelaza. 

Istnieje wiele podwójnych tlenków żelaza i innych pierwiastków, które niekiedy trak¬ 
tuje się jako żelaziany. Najlepiej jest uważać je za struktury gęsto upakowanych jonów 
tlenu z jonami metali w lukach tetraedrycznych i oktaedrycznych. Przykłady takich tlen¬ 
ków podano poniżej, a w nawiasach zaznaczono typ ich struktury krystalicznej,-który 
wskazuje na sposób ułożenia jonów, metali. 

LiFe0 2 (chlorek sodowy); AgFeO a , ZnFe 2 0 4 (spinel) 

MgFe 2 0 4 (spinel); K 2 Fe 2 0 4 (krystobalit) 

Związćk K 2 0,llFe 2 0 3 jest analogiczny do /3-Al 2 0 3 (patrz str. 604). 

Wodorotlenki żelaza 

Wodorotlenek żelaza(II) otrzymuje się w postaci białego osadu w wyniku dodawania 
mocnych zasad do roztworu soli żelaza(II) w wodzie, z której usunięto powietrze. Osad 
nie wytrąca się przy dodawaniu wodorotlenku i chlorku amonowego, częściowo na skutek 
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względnie wysokiego iloczynu rozpuszczalności (3- 10~ 14 ), częściowo na skutek tworzenia 
się jonu amminożelaza(II). Osad w obecności powietrza szybko zmienia barwę na zieloną. 
Wodorotlenek żelaza(II) jest nietrwały i rozkłada się po pewnym czasie dając Fe 3 0 4 , 
wodę i wodór. Stanowi on mocny czynnik redukujący. Związek ten ma warstwową struk¬ 
turę typu CdCl 2 , w której nie występują wiązania wodorotlenowe. 

Wzór wodorotlenku żelazą(IH) często dla wygody zapisuje się jako Fe(OH) 3 . Nie 
wyodrębniono jednak związku, który odpowiadałby temu wzorowi. Wodorotlenek że¬ 
laza (III) można otrzymać w postaci roztworu koloidalnego. 

FeO * OH występuje jako getyt odpowiadający diasporowi (str. 605) i jako lepidosyt 
odpowiadający boehmitowi. Budowa związków żelaza i glinu jest podobna; ważną rolę 
odgrywają w niej wiązania wodorotlenowe. 

Etanolan żelaza(II), Fe(OC 2 H 5 ) 3 , ma postać ciemnobrązowych kryształów. Otrzymuje 
się go w wyniku działania etanolanu sodowego na chlorek żelaza(III) rozpuszczony 
w bezwodnym alkoholu. Związek ten można krystalizować z alkoholu. Pod wpływem 
działania^ wody hydrolizuje on, w wyniku czego otrzymuje się wolny od elektrolitów, 
koloidalny roztwór wodorotlenku żelazowego. 

Siarczki żelaza 

Znane są dwa siarczki żelaza, siarczek żelaza(II) — FeS i piryt — FeS 2 , który także 
zawiera żelazo w drugim stopniu utlenienia. 

Czysty siarczek żelaza(II) powstaje w wyniku przepuszczania mieszaniny siarkowo¬ 
doru z nadmiarem wodoru nad tlenkiem żelaza(III) w temp. 1000°C. Siarczek żelaza(II) 
tworzy bezbarwne kryształy o tt. 1193°C, prawie nierozpuszczalne w wodzie, natomiast 
związek otrzymany przez działanie siarczku amonowego na roztwór soli żelaza(II) jest 
czarny. W wysokich temperaturach FeS dysocjuje. W wilgotnym powietrzu związek ten 
łatwo utlenia się; z wrzącą wodą reaguje dając wodór i kwas siarkowy, z kwasami mi¬ 
neralnymi — wydzielając siarkowodór. 

Siarczek żelaza(II) ma strukturę typu arsenku niklu. W odmianie występującej w przy¬ 
rodzie, pirotycie, stosunek atomów żelaza do atomów siarki jest nieco mniejszy od 1:1. 

Piryt, FeS 2 , występuje w przyrodzie. W normalnej temperaturze jest on bierny chemicz¬ 
nie, natomiast ogrzany spala się w powietrzu do dwutlenku siarki i tlenku żelaza(III). 
Związek ten ma strukturę krystaliczną analogiczną do struktury chlorku sodowego. 
Jony S^ występują w postaci odrębnych jednostek i zajmują pozycje jonów Cl“, a jony 
Fe 2+ pozycje jonów Na + . Inna odmiana krystaliczna FeS 2 , markazyt, ma takie same, 
lecz mniej symetrycznie rozmieszczone jednostki strukturalne. 

Nie istnieje związek o wzorze Fe 2 S 3 . 

Klasa 2. Związki zawierające atom żelaza 
w drugim stopniu utlenienia 

Związki zawierające prosty kation Fe 2+ 

Siarczan żelaza(II). Zielone kryształy hydratu, FeS0 4 ,7H 2 0 p trzymać można przez 
krystalizację roztworu żelaza w rozcieńczonym kwasie siarkowym. W stanie czystym 
kryształy są niebieskawobiałe i odporne na działanie powietrza. Bezwodną sól można 
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otrzymać drogą ogrzewania siedmiohydratu. W zbyt wysokiej temperaturze związek ten 
rozkłada się wydzielając S0 2 i S0 3 , a pozostaje tlenek żelaza(III). Inne odmiany hydra¬ 
tów to połączenia z 1 lub 4 cząsteczkami wody. 

Siedmiohydrat siarczanu żelaza(II) jest izomorficzny z siedmiohydratami innych metali 
dwuwartościowych, a mianowicie: Mg, Mn, Co, Ni,. Cu. Dobrze znane są również pod¬ 
wójne siarczany FeS 04 ,(NH 4 ) 2 S 0 4 , 6 H 2 0 . Kation NH^; może być zastąpiony przez K+, 
Rb + , Cs + , Tl + . Wodny roztwór siarczanu żelaza(II) utlenia się bardzo wolno pod wpływem 
działania powietrza; utlenianie zachodzi szybciej, jeżeli roztwór jest zasadowy. 

Azotan żelaza(H) występuje tylko w postaci hydratów Fe(N0 3 ) 2 ,6H 2 0 i Fe(N0 3 ) 2 , 
9H 2 0. Otrzymać je można przez rozpuszczenie żelaza w zimnym rozcieńczonym kwasie azo¬ 
towym; przy ogrzewaniu z rozcieńczonym kwasem powstaje tlenek azotu i sól żelaza(III). 


Związki wielkocząsteczkowe zawierające Fe(H) 

Tlenki i siarczki żelaza omówiono na str. 1170. Wśród innych wielkocząsteczkowych 
związków żelaza(II) wymienić należy cztery dwuhalogenki. Metody otrzymywania i włas¬ 
ności tych związków przedstawiono w tabl. 24.27. 

Każdy z tych halogenków można otrzymać w roztworze przez rozpuszczenie żelaza 
w wodnym roztworze właściwego kwasu halogenowodorowego. Roztwór dwujodku że¬ 
laza można otrzymać w wyniku reakcji żelaza z wodną zawiesiną jodu. Gęstość par dwu- 
chlorku żelaza jest normalna w zakresie temperatur 1300—1500°C. 


Kompleksy żelaza(II) 

Żelazo w drugim stopniu utlenienia tworzy kompleksy obojętne, anionowe i kationowe. 

Kompleksy obojętne. Chelatowe pochodne dwuketonów, aldehydu salicylowego i po¬ 
dobnych związków otrzymuje się przez działanie dwuketonu na dwuchlorek żelaza w obec¬ 
ności pirydyny dodanej w celu zobojętnienia uwolnionego kwasu. Związki kompleksowe 
normalnie zawierają dwa pierścienie chelatowe i dwie skoordynowane cząsteczki zasady, 
jak np. w acetyloacetonianie dwupirydynożelaza(II) 


\!/ 

Fe 

/t\ 


Aniony kompleksowe reprezentowane są dość licznie. Do najważniejszych należą 
aniony zawierające azot, jak np. aniony występujące w solach: KCa[Fe(N02) 6 ], 
K 4 [Fe(CN) 6 ] (sześciocyjanożelazian(II) potasowy), K 2 [Fe(CN) 5 NO] (tzw. nitroprusydek 
potasowy). 

Sześciocyjanożelaziany(IX) (żelazocyjanki). Jon sześciocyjanożelazianowy(II) ma wzór 
[Fe(CN) 6 ] 4 ". Podobnie jak wszystkie cyjanokompleksy żelaza jest on diamagnetyczny. 
Diagram orbitalowy tego anionu przedstawiono na rys. 24.33. 
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Dwuhalogenki żelaza 


Tablica 24.27 



FeF 2 

FeCl 2 

FeBr 2 

FeJ 2 

Charakterystyka 

ogólna 

białe, tetragonalne 
kryształy 

bezbarwne, rombo- 
edryczne kryształy 

żółte, heksagonalne 
kryształy 

ciemnoczerwone, 

heksagonalne 

kryształy 

Typ sieci krysta¬ 
licznej 

rutyl 

CdCl 2 

CdJ 2 

CdJ 2 

Temp, topnienia °C 

1075 

‘ 672 


177 

Temp. wrzenia, °C 

1100 

1030 


, 

Rozpuszczalność 
w wodzie 

niewielka 

duża 

duża 

rozpuszczalny 

Liczba cząsteczek 
wody w hydra¬ 
tach 

o, 4, 8 

0, 1, 2, 4, 6 

o, 2, 4, 6, 9 

o, 4,6 

Metody otrzymy¬ 
wania 

1) redukcja FeF 3 
za pomocą wo¬ 
doru 

2) działanie fluoru 
na bezwodny 
FeCl 2 na zimno 

1) redukcja FeCl 3 
za pomocą wo¬ 
doru 

2) działanie HC1 
na żelazo w temp. 
500 °C 

działanie bromu na 
żelazo 

działanie jodu 
na żelazo 

Reakcje 

odporny na dzia¬ 
łanie wodoru do 
temp. 400°C; w 
wyższych tempera¬ 
turach redukcja do 
żelaza 

bardzo łatwe utle¬ 
nienie 

utlenienie powie¬ 
trzem w temp. po¬ 
wyżej 300 °C do 
Fe 2 0 3 i Br 2 


Tworzone komple¬ 
ksy 

K[FeF s ] 

KJFeF 4 ] 

Li[FeCl 3 ], 3H a O 

K, Rb, Cs[FeCl 3 ], 
2H a O 

Rb 2 , Cs 2 [FeCl 4 ], 
2H a O 

K 3 Na[FeCl 6 ] 

brak 

brak 


Jon ten daje sole ze wszystkimi jonami metali alkalicznych, ze wszystkimi jonami 
metali ziem alkalicznych z wyjątkiem berylu, a także z jonami NHj i Tl + . Wszystkie 
te sole są uwodnione, mają bladożólte zabarwienie i łatwo rozpuszczają się w wodzie. 
Żnane są także inne sole; przeważnie są one nierozpuszczalne. W cząsteczce soli może 
występować więcej niż jeden rodzaj kationu, jak np. w Ag 3 K[Fe(CN) 6 ] i CaK 2 [Fe(CN 6 )]. 
Sześciocyjanożelazian(II) miedzi(II) Cu 2 [Fe(CINI) 6 ] jest używany jako błona półprzepusz- 
czalna w badaniach nad zjawiskiem osmozy. . 
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Sześciocyjanożelaziany(II) metali alkalicznych są trwałe aż do temperatury czerwonego 
żaru, w której ulegają rozkładowi do cyjanku metalu i licznych innych produktów. Pod 
wpływem działania rozcieńczonego kwasu solnego odszczepiają one cyjanowodór, a pod 
działaniem stężonego kwasu siarkowego — tlenek węgla. W roztworze wodnym jon 
sześciocyjanożelazianowy(II) nie daje żadnych reakcji charakterystycznych dla jonów 
żelaza(II) i jonów cyjankowych. Przeprowadzone badania wykazały, że w roztworach 
o pH = 10 praktycznie nie zachodzi wymiana'izotopowa jonu cyjankowego znaczonego 
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Rys. 24.33. Diagram orbitalowy anionu Rys. 24.34. Diagram orbitalowy kationu • 
[Fe(II)(CN)(j] 4 ~ : 7 [(PH 3 NC) 6 Fe] 2+ 

atomem promieniotwórczym. W roztworze zasadowym sześciocyjanożelaziany(II) nie 
ulegają utlenieniu pod wpływem działania powietrza. W środowisku obojętnym utlenianie 
tych związków zachodzi powoli, gwałtownie zaś w środowisku kwaśnym. 

Suchy sześciocyjanożelazian(II) potasowy pod wpływem działania siarczanu 
metylu, a analogiczna sól srebrowa pod działaniem jodku metylu, tworzą związ¬ 
ki [(CH 3 ) 6 Fe(CN) 6 ]S0 4 i [(CH 3 ) 6 Fe(CN) 6 ]J 2 . Stwierdzono, że jodek ma budowę 
[(CH 3 NC) 6 Fe]J 2 ; jego diagram orbitalowy przedstawiono na rys. 24.34. c 

Otrzymano i zbadano również inne związki tego typu. 

Innym ważnym typem związków kompleksowych żelaza(II) są związki o ogól¬ 
nym wzorze M^[Fe(CN) 5 X]. Jako X może występować H 2 0, NH 3 , (CH) 3 N, SO^, 
N0 2 , CO lub NO; wartość x zależy od liczby elektronów wnoszonych przez gritpę 
X do orbitalów walencyjnych atomu żelaza. Karbonylokompleks K 3 [Fe(CN) 5 CO] 
powstaje w wyniku działania tlenku węgla na gorący roztwór K 4 [Fe(CN) 6 ]. Dia¬ 
gram orbitalowy anionu pizedstawiono na rys. 24.35. 

Związek ten trudniej ulega utlenianiu niż jon sześciocyjanożelazianowy(II); zmniej¬ 
szenie jego aktywności może być spowodowane obecnością wiązania nd. Wyodrębniono 
wolny kwas macierzysty tego, związku—H 3 [Fe(CN) 5 C0],H 2 0. 

Nitroprusydek potasowy, K 2 [Fe(CN) 5 NO], występuje w postaci czerwonych higro- 
skopijnych kryształów. Można otrzymać go w wyniku działania 30%-owego kwasu 
azotowego na sześciocyjanożelazian(II) lub (III), albo przez działanie azotynu so¬ 
dowego na kwaśny roztwór sześciocyjanożelazianu(III) potasowego 

K 4 [Fe(CN) 6 ] + NaNO a = KJFe(CN) 5 N0 2 ] + NaCN 
K 4 [Fe(CN) 5 N0 2 ] + H 2 0 - K 2 [Fe(CN) 5 NO] + 2KOH 

W środowisku kwaśnym zasada ulega zobojętnieniu i wydziela się wolny cyjanowodór. 
Pierwszą reakcję można przyspieszyć przez usunięcie cyjanowodoru z roztworu w wy* 
niku przedmuchania azotem. 
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Nitroprusydek potasowy nie utlenia się w roztworze kwaśnym i obojętnym. W śro¬ 
dowisku zasadowym utlenia się on pod wpływem działania manganianu(VII) potasowego. 
Nitroprusydek potasowy reaguje z jonem siarczkowym (ale nie z siarkowodorem) dając 
czerwonofioletówe zabarwienie, które może służyć jako próba na obecność tego jonu 
: K 2 S + K 2 [Fe(CN) 5 NO] = K 4 [Fe(CN) 5 NOS] 

Wyodrębniono również sole sodowe i potasowe tionitropięciocyjanożelazianów(II). 

M 

u n t 

i 


Rys. 24.35. Diagram orbitalowy anionu Rys. 24.36. Diagram orbitalowy jonu ni- 
[Fe(CN) 5 CO] 3 “ troprusydkowego, [Fe(CN) 5 NO] 2 “. Wy¬ 

jaśnienie wiązania grupy NO podano 
na str. 1272 

Kationy kompleksowe* Wśród związków zawierających w kationie Fe (II) wymienić 
należy chlorek sześcioamminożelaza(II), [Fe(NH 3 ) 6 ]Cl 2 , którego prężność dysocjacji 
wynosi tylko 6 mm Hg w temp. 20°C, chlorek czteropirydynożelaza(II) [Fepy 4 ]Cl 2 i che- 
latowe kompleksy, takie jak [Fe en 3 ]Cl 2 . 

Klasa 3* Związki zawierające atom żelaza 
w trzecim stopniu utlenienia 

Związki jonowe i związki, w których atom żelaza(III) 
ma charakter jonowy 

Występowanie kationu Fe 3+ w prostych solach żelaza nie jest zupełnie pewne. Siarczan 
żelaza(III) tworzy hydraty typu Fe 2 (S0 4 ) 3 , ^H a O, gdzie x może wynosić 3, 6, 7, 9, 10 
lub 12. Sól bezwodną można otrzymać przez ostrożne ogrzewanie hydratów lub przez 
ogrzewanie w ciągu 1 godziny siarczanu żelaza(II) ze stężonym kwasem siarkowym. 
Powstałe przy oziębieniu kryształy siarczanu żelaza (III) przemywa się alkoholem albo 
eterem, a następnie suszy. Bezwodny siarczan jest dwupostaciowym białym proszkiem, 
który w czystej postaci rozpuszcza się wolno w wodzie; w przypadku występowania 
zanieczyszczeń siarczanem żelaza(II) rozpuszcza się on szybko. Podczas J ogrzewania 
związek ten rozkłada się do tlenku żelaza(III) i trójtlenku siarki. Siarczan żelaza(III) 
tworzy ałun. 

Azotan żelaza(III) istnieje tylko w postaci uwodnionej Fe(N0 3 ) 3 ,óH 2 0 i Fe(NO s ) 3 , 
9H 2 0. Nie tworzy on związków kompleksowych. Trójfluorek, trójchlorek i trójbromek 
żelaza są związkami dobrze scharakteryzowanymi. Nie otrzymano jednak ani trójjodku 
żelaza, ani kompleksu, który mógłby być z niego utworzony. Trzy halogenki żelaza(III) 
w roztworze wodnym oraz w stanie pary (powyżej temperatur wrzenia) mają budowę 
polimeryczną. Metody otrzymywania i własności trójhalogenków żelaza przedstawione są 
w tabl. 24.28. 

Tlenki i siarczki żelaza(III) omówiono na str. 1170. 
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Trójhalogenki żelaza 
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Związki kompleksowe żelaz a(III) 

Żelazo w trzecim stopniu utlenienia tworzy kompleksy obojętne, anionowe i kationowe. 

. Kompleksy obojętne. Acetyloacetonian żelaza(III) występuje w postaci granatowo- 
czerwonych kryształów o tt. 179°C. Otrzymuje się go w wyniku działania acetyloace- 
tonu na wodny roztwór trójchlorku żelaza zawierający octan sodowy. W związku tym 
występują trzy pierścienie chelatowe. 


CH 3 ch 3 



H 


Acetyloacetonian żelaza(III) jest rozpuszczalny w rozpuszczalnikach organicznych. Wy¬ 
kazuje on odporność na działanie kwasów; podczas gotowania z roztworami zasad 
ulega rozkładowi tworząc koloidalny roztwór wodorotlenku żelaza(III). Trójchelatowe 
obojętne kompleksy tworzy żelazo również z kwasem salicylowym i z pirokatechiną. 
Pochodne fenoli i amin aromatycznych są związkami barwnymi i nie stanowią komplek¬ 
sów chelatowych. 

Aniony kompleksowe. Żelazo(III) tworzy kompleksowe aniony z jedno- lub dwu- 
zasadowymi kwasami organicznymi. Wykazano, iż octan [Fe 3 (CH 3 COO) 6 ](CH 3 ĆOO )3 
zawiera kompleksowy kation trójoctanu żelaza(III). Istnieje wiele soli anionu trójszcza- 
wianożelazowego(III) 



Sole metali alkalicznych są szmaragdowozielone i uwodnione. Pod wpływem naświetla¬ 
nia anion ulega rozkładowi, ponieważ Fe(III) zostaje zredukowane przez grupę szcza¬ 
wianową. Jon szczawianożelazowy(III) jest asymetryczny, w roztworze bardzo szybko 
tworzy racemat. W roztworze wodnym anion ulega rozkładowi w stopniu wystarczają- 
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cym dla otrzymania reakcji charakterystycznych dla jonu żelaza(III) i jonu szczawia¬ 
nowego. 

Sześciocyjanożelazian(III) (żelazicyjanek) potasowy, K 3 [Fe(CN) 6 ], występuje w postaci 
ciemnoczerwonych kryształów, izomorficznych z analogicznymi związkami manganu 
i chromu. Na podstawie badań rentgenograficznych 

wykazano, że sześć grup cyjanowych w anionie te- M 4 p 

go związku ułożone jest oktaedrycznie dookoła ato¬ 
mu żelaza. Diagram orbitalowy anionu przedsta¬ 
wiono na rys. 24.37. 

Jon sześciocyjanożelazianowy(III) tworzy sole 
ze wszystkimi jonami metali alkalicznych, z jonami 
metali ziem alkalicznych, oprócz berylu, a także Rys 2437 . Diagram orbitalowy anionu 
z jonami NH+,.Zn 2 +, Cd 2 +, Mn 2 +, Co 2 +, Cu 2 +, Ni 2 +, [Fe(HI)(CN) 6 p- 

Fe 2+ . Niektóre z tych soli są uwodnione. Sole dwu- 

wartościowyęh jonów cynlcu i kadmu oraz metali przejściowych wymienionych powyżej 
zawierają 8 cząsteczek wody krystalizacyjnej. Sole srebra i metali ciężkich są nierozpusz¬ 
czalne w wodzie. Sześciocyjanożelaziany(III) są mniej trwałe niż sześciocyjanożelazia- 
ny(II); w środowisku alkalicznym stanowią one środki utleniające. 

Błękit pruski jest interesującym przykładem cząsteczki olbrzyma zawierającej atomy 
żelaza i grupy cyjanowe; intensywne błękitne zabarwienie występuje w przypadku, gdy: 


4 f [TTT 


* # * 




c c c cc c 

N N N N N N 



Fe iii (Fe in(CN) 6 ] 
zieleń berlińska 


OFe sn ©Fe 11 Q K 
KFe n [Fe ffl (CN) 6 ] 

błękit pruski 


K 2 Fen[Fę M (CN) 6 ] 
żelazocyjamk 
potasowa - żelazawy 


Rys. 24.38. Porównanie budowy zieleni berlińskiej (a), błękitu pruskiego (b) i sześciocyjanóżelazianu (II) 
ielazawo-potasowego (wg A. F. W e 11 s, Structural Inorganic Chemistry, Oxford University Press, 

wydanie 2) 


a) roztwór soli żelaza(II) wejdzie w reakcję z K 3 [Fe(CN) 6 ], b) roztwór soli żelaza(III) 
zetknie się z K 4 [Fe(CN) 6 ]. Budowa związku jest taka sama w obu przypadkach i wyraża 
się wzorem KFe[Fe(ęN) 6 ],H 2 0. 

Badania rentgenograficzne wykazały, że atomy żelaza w tej substancji uporządkowane 
są w dwóch przenikających się sieciach regularnych, zewnętrznie centrowanych. Innym 
sposobem określenia struktury jest przyjęcie, że atomy żelaza zajmują miejsca jonów 
sodu i chloru w strukturze chlorku sodowego. Każda para atomów żelaza związana jest 

■ . + ~ 

przez grupę —C:.N: w sposób następujący: Fe—C=N—Fe, tak że grupy CN rozmiesz- 
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czone są wzdłuż wszystkich krawędzi sześcianu. Liczba atomów żelaza w komórce ele¬ 
mentarnej wynosi 8/8, a liczba grup CN — 12/4. Liczby te odpowiadają składowi Fe 2 (CN) 6 . 
Jony potasowe umieszczone są w środkach kolejnych sześcianów. Struktury sześcioćyja- 
nożelazianu(III) żelaza(III) (zieleń berlińska), błękitu pruskiego i sześciocyjanożelazia- 
nu(II) potasowo-żelazawego (biały i nierozpuszczalny) przedstawiono na, rys. 24.38. 

Żelazo(III) tworzy także kompleksy o ogólnym wzorze M^Fe^N^K], gdzie X może 
być H 2 0, NH 3 , NQ 2 lub NO. Związek K 3 [Fe(CN) 5 NO], ciemnożółty w roztworze obo¬ 
jętnym, fioletowy w obecności kwasu, powstaje w wyniku działania tlenku azotu na. 



Rys. 24.39. Diagram orbitalowy anionu 
[Fe(CN) 5 NO] 3 ~ 


Rys. 24.40. Diagram orbitalowy jonu 
żelazianowego, [Fe0 4 ] 2 “ 


K 2 [Fe(CN) 5 H 2 0], który tworzy się na skutek hydrolizy roztworu sześciocyjanożelazia- 
nu(II) potasowego pod wpływem naświetlania. Diagram orbitalowy przedstawiono na 
rys. 24.39. Schemat ten porównaj ze schematem dla K 2 [Fe(CN) 5 NO], str. 1175. Różny 
sposób wiązania grupy NO może służyć jako wyjaśnienie różnej barwy tych związków. 

Kationowe kompleksy zawierające żelazo(III) nie są zbyt trwałe. [Fe(NH 3 ) 6 ]Cl 3; 
i [Fe(NH 3 ) 6 ]Br 3 można otrzymać z suchego trójhalogenku żelaza i gazowego amoniaku. 
Pod wpływem działania wody związki te ulegają rozkładowi. Czerwone zabarwienie 
pojawiające się po dodaniu tiocyjanku do roztworu soli żelaza(III) najprawdopodobniej 
jest spowodowane obecnością kationu [FeCNS] 2+ . 


Klasa 6. Związki zawierające atom żelaza 
w szóstym stopniu utlenienia 

Jedynymi przedstawicielami związków zawierających atom żelaza w szóstym stopniu 
utlenienia są żelaziany(VI). Żelazian(VI) potasowy, K 2 Fe0 4 , otrzymuje się w wyniku 
działania chloru na świeżo przygotowaną zawiesinę wodorotlenku żelaza(III) w stężo¬ 
nym roztworze wodorotlenku potasowego. Żelazian(VI) potasowy ma intensywne czer¬ 
wone zabarwienie. Jest on izomorficzny z K 2 X0 4 , gdzie X odpowiada S, Se, Cr lub Mo. 
Związek ten jest dość trwały. Wodny roztwór ma silne własności utleniające; podczas 
jego zakwaszania wydziela się tlen w myśl równania 

4[Fe0 4 ] 2 ~ + 20H+ ~ 4Fe 3 + + 30 2 + 10H 2 O 

W niskiej temperaturze związek ten utlenia amoniak do azotu. Diagram orbitalowy, 
analogiczny do struktury proponowanej dla jonu siarczanowego (str. 883) przedstawiono 
na rys. 24.40. 
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RUTEN I OSM 


Ruten i osm są pierwiastkami rzadkimi. Ich własności chemiczne są bardzo urozmaico¬ 
ne, lecz nie wnoszą nic nowego, i dlatego omówiono je ogólnie i w znacznym skrócie. 
Oba pierwiastki tworzą związki, w których metal występuje w stopniu utlenienia II, III, 
IV, VI i VIII. Ruten jest jedynym pierwiastkiem w grupie, który przybiera V i VII stopień 
utlenienia. Ru(V) występuje w pięciofluorku, RuF 5 , który stanowi ciało stałe, koloru 
ciemnozielonego; tt. 101 °C. Związek ten jest bardzo aktywny chemicznie i działa na szkło. 
Ru(VII) występuje w KRu0 4 . Ruten najczęściej występuje w trzecim stopniu utlenienia, 
zaś osm w czwartym. 


4 d 


5s 




Klasa 2. Związki zawierające atom rutenu lub osmu 
w drugim stopniu utlenienia 

Należy wątpić, czy ruten lub osm tworzą proste kationy Ru 2+ i Os 2+ . Redukcja RuC 1 3 
prowadzi do powstania niebiesko zabarwionego roztworu, który prawdopodobnie za¬ 
wiera jony Ru 2+ , z którego można otrzymać niebieski chlorek o prawidłowym składzie; 
w podobny sposób można otrzymać bromek. Oba związki są silnymi środkami redukują¬ 
cymi. Doniesiono o istnieniu ciemnobrązowego dwuchlorku osmu, nie mającego jednak 
własności redukujących. Istnieje możliwość, że związek ten został niewłaściwie opisany. 
Ruten i osm występują jako pierwiastki dwuwartościowe w związkach wielkocząsteczko¬ 
wych RuS 2 i OsS 2 , o strukturze typu pirytu. Katio¬ 
ny kompleksowe, takie jak w związkach [Runik 2 ]Cl 2 
i [Runik 3 ]Cl 2 można otrzymać w wyniku bezpo¬ 
średniego działania nikotyryny na trójchlorek ru¬ 
tenu. W wyniku redukcji związku rutenu(III) otrzy¬ 
muje się kompleks rutenu(II). Kompleks zawierają¬ 
cy trzy cząsteczki nikotyryny jest trwały do temp. 

300°C oraz odporny na działanie kwasów i zasad. 

Odpowiedni wodorotlenek stanowi mocną zasadę. 

Licznie reprezentowane są amminokompleksy rute- 
nu(II), lecz kation nigdy nie zawiera więcej niż pięć grup NH 3 . Ważnym kompleksem jest 
[RuCnj.fNHaJ^SÓajCljO, ponieważ grupa S0 2 odgrywa prawdopodobnie tę samą rolę 
co grupa CO w karbonylku; można przypisać,kationowi tego związku diagram orbita- 
lowy przedstawiony na rys. 24.41. Kompleksowe kationy osmu(II) występują rzadko, 
w przeciwieństwie do kompleksowych anionów rutenu i osmu, odpowiadających związ¬ 
kom żelaza. 
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Rys. 24.41. Diagram orbitalowy kationu 
[Ru(II) (NH 3 ) 4 (S0 2 )C1] + 


Klasa 3. Związki zawierające atom rutenu lub osmu 
w trzecim stopniu utlenienia 

Trójchlorek rutenu, RuĆ1 3 , jest najważniejszym związkiem tego pierwiastka. Można 
go otrzymać następującymi metodami: l) działanie chloru na metal w temp. 450°C, 
2) odparowanie roztworu tlenku rutenu(VIII) w kwasie solnym w strumieniu chloro¬ 
wodoru. Związek ten krystalizuje w postaci czarnych płytek o strukturze warstwowej. 
RuC1 3 rozpuszcza się w wodzie, pod działaniem której hydrolizuje do Ru(OH) 3 . Znany 
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jest również trójbromek i trójjodek rutenu. Otrzymano trójchlorek osmu, który jak 
stwierdzono, jest spolimeryzowany. Ruten tworzy kompleksowe kationy typów wymie¬ 
nionych w tabl. 24.26. Związek [Ru(NH 3 ) 6 ]X 3 jest wyjątkowo trwałą substancją para¬ 
magnetyczną (2,0 magnetonów Bohra). Obojętny kompleks RuA 3 jest proszkiem o krwisto¬ 
czerwonej barwie, nierozpuszczalnym w wodzie, lecz rozpuszczalnym w rozpuszczalni¬ 
kach organicznych. Ruten tworzy wiele anionów kompleksowych (patrz tabl. 24.26). 
Pomimo że trzeci stopień utlenienia nie jest zbyt licznie reprezentowany przez związki 
osmu, to trójchlorek i niektóre aniony kompleksowe są związkami dobrze poznanymi. 

Klasa 4. Związki zawierające atom rutenu lub osmu 
w czwartym stopniu utlenienia 

Tlenek Ru0 2 można otrzymać przez ogrzewanie rutenu w atmosferze tlenu. Tlenek 
osmu(IV) można otrzymać drogą redukcji 0s0 4 lub hydrolizy K 2 [OsC 1 6 ]. Tlenek RuO a 
tworzy trwałe kryształy o barwie niebieskiej. Jest on mało aktywny chemicznie, lecz może 
ulegać redukcji pod wpływem działania wodoru. 0s0 2 redukuje się pod działaniem wo¬ 
doru, a utlenia się w powietrzu. Jedynym czterohalogenkiem rutenu jest RuC 1 4 ,5H 2 0, 
który znany jest tylko w postaci hydratu. Istnieją czterohalogenki osmu: OsF 4 , OsCl 4 
i OsJ 4 , lecz nie są one zbyt dobrze scharakteryzowane. Kompleksowe aniony obu metali 
w czwartym stopniu utlenienia są związkami dobrze znanymi w przeciwieństwie do kom¬ 
pleksowych kationów. 

Klasa 6. Związki zawierające atom rutenu lub osmu 
w szóstym stopniu utlenienia 

Wszystkie trzy pierwiastki w grupie — żelazo, ruten, osm -- występują w szóstym 
stopniu utlenienia jako żelaziany, ruteniany i osmiany. Ogólny wzór tych związków ma 
postać K 2 M0 4 . Rutenian(VI) amonowy o empirycznym wzorze (NH 4 ) 2 Ru0 4 ma budowę 
[Ru 0 2 (NH 3 ) 2 (0H) 2 ] 0 . Ruten i osm występują w szóstym stopniu utlenienia w komplekso¬ 
wych anionach [Ru 0 2 C1J 2 “ i [OsOgClJ 2 ". Jedynie osm tworzy sześciofluorek, OsF 6? 
który jest krystalicznym ciałem stałym o barwie żółtej (tt. 34,5 Q C, tw. 47,5°C). Powstaje 
on jednocześnie z OsF 4 w wyniku działania fluoru na metaliczny osm. Pary sześciofluorku 
osmu są bezbarwne i trujące; związek ten reaguje bardzo chętnie z niemetalami i metalami 
nieszlachetnymi oraz działa na szkło. Ulega on hydrolizie do OsÓ 2 , 0s0 4 i HF. Osm 
i ruten w szóstym stopniu utlenienia tworzą liczne aniony i kationy kompleksowe. 

Klasa 8. Związki zawierające atom rutenu lub osmu 
w ósmym stopniu utlenienia 1 ) 

Ruten i osm tworzą tlenki: Ru0 4 i 0s0 4 , w których metale są ośmiowartościowe. 
Tlenek rutenu(VIII) jest dwupostaciowy; jedna odmiana ma barwę żółtą i tt. 25,5°C, 
druga o tt. 27°C — barwę pomarańczową. Związek ten otrzymać można przepuszczając 

*) Sądzono początkowo, że związek powstający w wyniku działania fluoru na metaliczny osm jest 
óśmiofluorkiem OsF 8 . Na podstawie pomiarów rentgenograficznych oraz badań widm w podczerwieni 
i widma Ramana stwierdzono, że utworzonym związkiem jest OsF 6 . B. W e i n ś t o ć k i J. G. Malm, 
J. Am. Chem. Soc., 80, 4466 (1958). 
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chlor przez roztwór rutenianu(VI) potasowego. Tlenek rutenu(YIII) jest związkiem lot¬ 
nym, który przy ógrzewaniu do temp. powyżej 100°C eksploduje. Ulega on rozkładowi 
pod wpływem działania światła słonecznego. We wszystkich reakcjach tlenek rutenu(VIII) 
redukuje się. Obdarzony jest on silnym zapachem i ma własności trujące. 

Tlenek osnm(VIII) powstaje łatwo podczas ogrzewania osmu w powietrzu. Stanowi 
on żółte ciało stałe o tt. 40°C i tw. 131°C. Jest on rozpuszczalny w wodzie i ma własności 
toksyczne. W roztworze zachowuje się jak bardzo słaby kwas. Jest dość silnym środkiem 
utleniającym; utlenia stężony kwas solny i związki organiczne. Przeprowadzono wiele 
badan mających na celu poznanie budowy tlenku osmu(VIII). Ciężar cząsteczkowy ma 
wartości normalne po odparowaniu w temp. 250°C 
i po rozpuszczeniu w tlenochlorku fosforu. Na 
podstawie badan dyfrakcji - elektronów, widma 
absorpcyjnego i widma Ramana wykazano, że czte¬ 
ry atomy tlenu są ułożone tetraedrycznie wokół 
atomu osmu. Długość wiązania Os—O jest mała; 
wynosi ona 1,66 A. Cząsteczka jest diamagnetycz- 
na. Diagram orbitalowy przedstawiony na rys. 

24.42 jest zgodny z danymi doświadczalnymi, 
lecz wymaga istnienia czterech hybrydowych orbitalów d dla utworzenia wiązań nd z ato¬ 
mami tlenu. Największa liczba orbitalów d możliwa do zbudowania wynosi trzy (por. 
str. 178); istnieje czwarty orbital, lecz nie jest ortogonalny względem trzech pozostałych,. 
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Rys. 24.42, Przypuszczalny diagram 
orbitalowy 0s0 4 


GRUPA OKRESOWA IX: 
KOBALT, ROD I IRYD 


Niektóre własności tych pierwiastków przedstawiono w tabl. 24.29. 

Kobalt stanowi lśniący i twardy metal o barwie białej, który poniżej temp. 492°C 
tworzy gęsto upakowaną strukturę heksagonalną, powyżej zaś tej temperatury gęsto 
upakowaną strukturę regularną. Kobalt jest ferromagnetykiem poniżej temp. 1000°C 


Własności metali grupy IX 


Tablica 24.29 


. 

Co 

Rh 

Ir 

Liczba atomowa 

27 

45 

77 

Temp. topnienia, °C 

1492 

1960 

2443 

Temp. wrzenia, °C 

2900 

3900 

— 

Ciężar właściwy . 

8,8 

12,4 

22,4 

Promień jonu M 2+ , A 

0,72 

— 

— 

Promień atomowy 




(dla liczby koordynacyjnej 12), A 

1,25 

1,34 

1,36 


(punkt Curie). Podczas ogrzewania utlenia się on pod wpływem działania powietrza. 
Kobalt rozpuszcza się wolno w rozcieńczonym kwasie solnym lub rozcieńczonym kwasie 
siarkowym; znacznie szybciej w rozcieńczonym kwasie azotowym. Rozpuszcza się on 
także w stopionym wodorotlenku potasowym w temp. 550°C. 
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Rod jest twardym, białym metalem, który w temp. 100°C reaguje powoli z tlenem. 
Ogrzany w atmosferze chloru do temperatury czerwonego żaru przechodzi w RhCl 3 . 
Przy niezbyt subtelnym rozdrobnieniu jest on odporny na działanie wszystkich kwasów 
i wody królewskiej. Rod rozpuszcza się w stopionym KHS0 4 oraz w stopionym wodo¬ 
rotlenku potasowym w obecności środka utleniającego. 

Iryd stanowi kruchy, biały metal, który utlenia się' bardzo wolno podczas ogrzewania 
w powietrzu. Jest on nierozpuszczalny w kwasach, wodzie królewskiej i w stopionych 
mocnych zasadach. Rod ogrzany do temperatury czerwonego żaru reaguje z chlorem, 
stopionym siarczanem potasowym i stopioną mieszaniną wodorotlenku i azotanu pota¬ 
sowego. 

Przykłady typów związków utworzonych przez te trzy metale przedstawiono w tabl. 
24.30. Kobalt i rod tworzą związki, w których pierwiastki te występują w stopniu utle¬ 
nienia II, III i IV. Iryd tworzy także związki, w których osiąga szósty stopień utleńienia; 
w wyższych stopniach utlenienia pierwiastki grupy IX nie występują. 


KOBALT 

TLENKI, WODOROTLENKI I SIARCZKI KOBALTU 
Tlenki kobaltu 

Tlenki kobaltu, podobnie jak tlenki żelaza, są ciałami stałymi. Skład ich zależy od 
obecności jonów Co 2+ i Co 3+ w lukach pomiędzy gęsto upakowanymi jonami tlenu. 
Z tego względu dogodnie jest omawiać razem te związki. 

Tlenek kobaltu(IL), CoO, stanowi ciało stałe o barwie bladozielonej i tt. 1935°C. 
Ma on sieć krystaliczną typu chlorku sodowego, w której jony tlenu są gęsto upakowane, 
a jony kobaltu zajmują wszystkie luki oktaedryczne. Związek ten powstaje w wyniku 
ogrzewania azotanu lub węglanu kobaltu(II) pod zmniejszonym ciśnieniem do temp. 
1000°C lub przez ogrzewanie wodorotlenku kobaltu(II). Tlenek kobaltu(II) ma na ogół 
własności zasadowe, lecz rozpuszcza się w stężonym roztworze wodorotlenku sodowego 
tworząc intensywnie niebieski roztwór. Roztwór ten utlenia się łatwo pod wpływem 
działania powietrza i wytrąca się uwodniony tlenek kobaltu (III), o barwie czarnej. Tlenek 
kobaltu(II) absorbuje tlen i przy.ogrzewaniu daje tlenek Co 3 0 4 o strukturze typu spinelu. 

Co 3 0 4 jest ciałem stałym koloru czarnego. Otrzymuje się go przez prażenie azotanu 
kobaltu(II) w temp. poniżej 1000°C, przez ogrzewanie Co 2 0 3 ,H 2 0 lub przez ogrzewanie 
tlenku kobaltu(II) w powietrzu. Związek ten jest izomorficzny z Fe 2 0 3 i dlatego ma 
podobne rozmieszczenie jonów Co 2+ i Co 3+ w tetraedrycznych i oktaedrycznych lukach 
sieci krystalicznej (por. str. 1170). W temp. 900°C Co 3 0 4 wydziela tlen i tworzy tlenek 
kobaltu(II). Związek ten może następnie absorbować tlen przechodząc w Co 2 0 3 bez 
zmiany spinelowej sieci krystalicznej. Dlatego otrzymany w ten sposób tlenek kobaltu (III) 
musi odpowiadać y-Fe 2 0 3 (patrz str. 1170). 

Tlenek kobaltu(HI), Co 2 0 3 . Wielu autorów poddaje w wątpliwość istnienie tego 
tlenku, lecz dane krystalograficzne przedstawione poprzednio wskazują, że można otrzy¬ 
mać go w postaci odmiany y. Odwodnienia hydratu Co 2 0 3 ,H 2 0 nie można przeprowadzić 
bez odszczepienia tlenu..-. 
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Tablica 24.30 


Przykłady typów związków tworzonych przez kobalt, rod i iryd 
77 — 1 n 

Układ walencyjny atomu : ddddcł sppp 


Normalna prehybrydyzacyjna n—1 


Wartości n 

: Co 4, Rh 5, 

Ir 6 

konfiguracja atomu: 

d d d d d s p p p 

mi t t t t r 

Stopień 

utlenienia 

Rodzaj pow¬ 
stających 
tworów 

Co 

■ 

Rh 

Ir 

Tlenki i siarczki 

CoO, C 02 O 3 J C 03 O 4 
CoCOH) 2 , Co 2 0 3 ,2H 2 0 
CoS, CoS 3 , C 03 S 4 , 

C0 2 S 3 , COgSjj 

(RhO), Rh 2 0 3 

Rh 0 2 , Rh(OH ) 3 

Rh 2 S 3 , Rh^S 4 , 

Rh 2 S 5} Rh 9 S 8 

lr 3 0 3 , Ir0 2 , Ir0 3 
lr(OH) 3 , Ir(OH ) 4 

IrS, Ir 2 S 3 , IrS 2 

IrS 3 

n 

kation M 2+ 

Co(N0 3 ) 2 ,3H 2 0 (6 i 9H 2 0) 
Co(S0 4 ) i hydraty 
CoX 2 (X—F, Cl, Br, J) 

RhCl 2 

IrX 2 (X = F, Cl, Br, 

J) 


kompleksy 

obojętne 

CoA 2 , [Co(NH 3 ) 2 C1 2 ]° 




aniony 

1 komplekso¬ 
we 

Na[CoA 3 ] 

KJCo(CNS) 4 ], 

K 2 [Co(N0 2 ] 4 

K 4 [Co(CN) 6 ], K 4 [CoC1 6 ] 


K 4 Pr(CN) 6 ] 


kationy 

komplekso¬ 

we 

[Co(NH 3 ) 6 ]C1 2 

[Rhpy 6 ]Cl 2 
{ Rh [As (C 2 H 5 ) 3 ] 4 ) Cl 2 


III 

kation M 3f 

Co 2 (S0 4 ) 3 ,18H 2 0 

CoF 3 

RhX 3 (X = F, Cl, Br, 
J) 

IrX 3 (X = Cl, Br, J) 


kompleksy 

obojętne 

C 0 A 3 

[Rh(NH 3 ) 3 Br 3 ]° 

[IrCNH^BĄ ] 0 


aniony kom¬ 
pleksowe 

K 3 [Co(CN) 6 ], 

K 3 [Co(N 0 3 ) 6 ] 

K 3 [Rh(CN) 6 ] 

K 3 [IrX 6 ] 

(X = Cl, Br, J, N0 2 , 
CN, iS0 3 , iS0 4 ) 
K 3 [Ir(C 2 0 4 ) 3 ] 


kationy 

komplekso¬ 

we 

[Co(H 2 0),.]C1 3 

[Co(NH 3 ) 6 ]C1 3 

tRh(NH 3 ) 6 ]Cl 3 

[Rh(NH 3 ) 6 H 2 0]Cl 3 

[Rh(NH 3 ) 6 Cl]Cl 2 *) 

[Ir(NH 3 ) 6 ]Cl 3 

[Ir(NH 3 ) 5 H a O]Cl a 

IV 


[(NH 3 ) 5 Co—0 2 — 

—Co(NH 3 ) 5 ]C1 4 

RhF 4 

IrF 4 , IrCl 4 

IC 2 [IrX 6 ] 

(X - F, Cl, Br) 
[Ir(NH 3 ) 4 Cl 2 ]a 2 

V 


— 

— 

— . 

VI 




IrF 6 , IrOF 4 


*) Związek ten poddano szczegółowym badaniom rentgenograficznym. 
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Wodorotlenki kobaltu 

Wodorotlenek kobaltu(II), Co(OH) a , występuje w postaci niebieskiej i różowej. Od¬ 
miana niebieska ulega wytrąceniu po dodaniu zasady do roztworu soli kobaltu (II) w temp. 
0°C, zaś różowa po dodaniu roztworu soli kobaltu(II) do zasady. Podczas ogrzewania 
odmiana niebieska przechodzi w różową. Występowanie różnych barw nie zostało dotych¬ 
czas wyjaśnione; być może, że powodem tego są różne rozmiary cząsteczek. Wodorotlenek 
kobaltu(II) ma warstwową sieć krystaliczną typu CdJ 2 . Związek ten łatwo utlenia się 
pod wpływem działania powietrza do uwodnionego tlenku kobaltu(III). * 

Wodorotlenek kobaltu(III) ma budowę Co 2 0 3 ,2H a O. Można go otrzymać na drodze 
wytrącania z roztworu soli kobaltu(III) za pomocą zasad lub przez utlenianie tlenku 
kobaltu(II) lub Co 3 0 4 w obecności wilgoci. - 

_ / . 

Siarczki kobaltu 

Siarczek kobaltu(II), CoS, jest ciałem stałym o barwie czerwonej i tt. powyżej 1100°C. 
Podczas przepuszczania siarkowodoru przez roztwór dwuchlorku kobaltu zawierający 
kwas octowy wytrącają się czarne kryształy siarczku kobaltu(II), słabo rozpuszczalne 
w rozcieńczonym kwasie solnym. Gdy strącanie przeprowadza się za pomocą siarczku 
sodowego lub amonowego (bez dostępu powietrza), to otrzymany bezpostaciowy osad 
łatwo rozpuszcza się w zimnym rozcieńczonym kwasie solnym wydzielając siarkowodór. 
Jeżeli reakcja zachodzi w obecności powietrza, wówczas osad zawiera tlen. Siarczek 
kobaltu(II) ma strukturę typu NiAs. 

Istnieją również inne siarczki kobaltu: CoS 2 , Co 3 S 4 , Co 9 S 8 i Co 2 S 3 . Pierwsze trzy 
otrzymuje się jednocześnie w wyniku ogrzewania kobaltu z siarką. CoS 2 ma strukturę 
typu pirytu, a więc zawiera jon Co 2+ . Struktura Co 3 S 4 i Co 9 S 8 jest zbliżona do struktury 
spineli; atomy siarki są gęsto upakowane, a atomy kobaltu znajdują się w lukach sieci 
krystalicznej. 

Podczas przepuszczania siarkowodoru przez roztwór soli amminokobaltu(III) wydzie¬ 
la się nietrwały Co 2 S 3 , przechodzący w wyższych temperaturach w mieszaninę siarczków: 
CoS i CoS 2 . 

Klasa 2. Związki zawierające atom kobaltu 
w drugim stopniu utlenienia 

Związki zawierające prosty kation Co 2+ 

Nie istnieją związki, w których można by z całą pewnością stwierdzić istnienie jonu, 
Co 2+ . Azotan i siarczan są prawdopodobnie związkami kompleksowymi, a halogenki 
mają strukturę cząsteczek olbrzymów. Azotan kobaltu(II) znany jest tylko w postaci 
hydratów, które rozpuszczają się w wodzie dając różowo zabarwione roztwory. Sześcio- 
hydrat Co(N0 3 ) 2 ,6H 2 0, który występuje w postaci czerwonych, higroskopijnych kry¬ 
ształów otrzymuje się zwykle prżez krystalizację wodnego roztworu azotanu kobaltu(II). 
Poniżej temp. 21°C związek ten przechodzi w Co(N0 3 ) 2 ,9H 2 0, a powyżej temp. 55,5°C 
w Co(N 0 3 ) 2 ,3H 2 0. Sześciohydrat jest łatwo rozpuszczalny w rozpuszczalnikach orga¬ 
nicznych. Siarczan kobaltu(II), CoS0 4 , można otrzymać w warunkach bezwodnych. 
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Jest on higroskopijny i rozpuszczalny w wodzie (39,5 g w 100 g wody w temp. 25°C); 
tworzy hydraty z 7, 6 i 1 cząsteczką wody krystalizacyjnej, izomorficzne z odpowiednimi 
związkami niklu. 

Dwuhalogenki kobaltu. Metody otrzymywania i własności dwuhalogenków kobaltu; 
przedstawiono w tabl. 24.31. 


Związki kompleksowe kobaltu(U) 

Kobalt w drugim stopniu utlenienia tworzy kompleksy obojętne oraz aniony i kationy 
kompleksowe. Liczba znanych związków kompleksowych kobaltu(II) stanowi zaledwie 
dziesiątą część liczby kompleksów kobaltu(III). 

Kompleksy obojętne. Acetyloacetonian kobaltu(II), CoA 2 , występuje w postaci czerwo¬ 
nych kryształów, które sublimują tworząc czerwoną parę. Związek ten można otrzymać 
w reakcji między acetyloacetonem i wodorotlenkiem kobaltu(II). Rozpuszcza się on 
w wodzie i alkoholu. Atom kobaltu w tym związku ma liczbę koordynacyjną 4, która 
osiąga wartość 6, gdy związek przyłącza dwie cząsteczki amoniaku lub pirydyny (patrz 
także amminokompleksy). „ 

Aniony kompleksowe. Kompleksowe aniony zawierające atom Co(II) występują 
w następujących solach potasu: w łatwo utleniającym się sześciocyjanokobaltanie(II) — 
K 4 [Co(CN) 6 ] i ęźteroazotynokobaltanie(II) — K 2 [Co(N0 2 ) 4 ], czterotiocyjanianokobalta- 
nie(II) — K 2 [Co(CNS) 4 ],4H 2 0, dwuszczawianokotialtanie(II) — K 2 [Co(C 2 0 4 ) 2 ] i cztero- 
chlorokobaltanie(II) — K 2 [CoC 1 4 ]. Sól K[CoA 3 ] zawiera niezwykły anion [CoA 3 ]~, 
w którym atom kobaltu przyjął elektron od kationu, co umożliwiło mu utworzenie trój- 
chelatowego kompleksu z acetyloacetonem. 

Sześciocyjanokobaltan(II) potasowy, K 4 [€o(CN) 6 ], ma postać fioletowych kryształów, 
które rozpuszczają się w wodzie, - dając intensywnie czerwony roztwór. Sól ta bardzo 
łatwo utlenia się pod wpływem działania powietrza do sześciocyjanokobaltanu(III). 
W nieobecności powietrza rozkłada wodę tworząc cyjanokobaltan(III) i wolny wodór. 

Czterotiocyjanokobaltan(II) potasowy, K 2 [Co(CNS) 4 ],4H 2 0, jest ciałem stałym o bar¬ 
wie niebieskiej. Niebieskie zabarwienie stężonego roztworu wodnego po rozcieńczeniu 
ulega zmianie na różowe. Odpowiednia sól sodowa ma osiem cząsteczek wody krystali¬ 
zacyjnej. Sól rtęciowa Hg[Co([CNS) 4 ] jest nierozpuszczalna w wodzie. 

Na[CoA 3 ] występuje w postaci bladoróżowych igieł, nierozpuszczalnych w wodzie 
i w alkoholu. Związek ten otrzymuje się w reakcji sześcioazotynokobaltanu(II) sodowego, 
Na 3 [Co(NO) 6 ], z, nadmiarem acetyloacetonianu sodowego. Nie otrzymano żadnego 
związku metalu grupy II odpowiadającego Na[CoA 3 ]. 

Halogenokompleksy. Znanych jest wiele halogenokobaltanów(II) następujących ty¬ 
pów 1 ): 1) M[CoX 3 ], 2) M 2 [CoXJ i 3) M 4 [CoX 6 ] 

Gdy X stanowi F, reprezentowane są typy 1), 2) 

Cl 1), 2), 3) 

Br 2), 3) 

J 2), 3) 

Wszystkie te związki i ich hydraty są barwne. 

*) Związek o składzie Cs 3 CoCl 5 ma budowę Cs 3 [CoC1 4 ]C1. 


75 * 


1187 





os 

cn t3- 

t- O 


9 g 

3 ■§ i 
•g * 5 


!!■§ 

o j& a 


6^0 

£ n £ 

"T o o 

^ +- 1 ^ 
a .2> o 
^ a £ 

O g ^ 

8 O 

.gag 5 

' I >S 5 
© ,3 ^ ^ 
B .o g 

bo *a O O 
O & M T) 


| |l 


a s ^ 

Cti ’— 1 . 

£ p £ 
<D & 

.B o ^ 

M 2 ^ 
.O O ^ 


O 7? U 

u la 

.s, o. 

O rT N 
N tLt 

S S8 

u +2 w 


1188 





Amminokompleksy. Znane są kationy sześcioammino- i czteroamminokóbaltu(II) 
i dwuamminokompleksy o wartościowości jonowej zero. Na podstawie badań rentgeno- 
graficznych stwierdzono, że kompleksy, takie jak [Co(NH 3 ) 6 ]Ci 2 , mają strukturę oktae- 
dryczną. Sądzi się, że związki kompleksowe typu [Co(NH 3 ) 2 C1 2 ]° mają płaską strukturę 
kwadratową. Cząsteczki amoniaku mogą być zastąpione cząsteczkami pirydyny, chino¬ 
liny i etylenodwuaminy. Związki zawierające dwie cząsteczki amoniaku wykazują izo¬ 
merię cis-trans. Izomery różnią się barwą: jeden jest niebieski, a drugi różowy. Dwa 
izomery związku [CoClapyJ 0 mają różne momenty magnetyczne, wynoszące w temp. 
20°C dla odmiany fioletowej 5,34, a dla różowej 4,60 magnetonów Bohra. Kationy sześcio- 
amminokobaltu(II) są paramagnetyczne. 

Zabarwienie związków kobalt uflD 

Związki kobaltu(II) i ich roztwory mają zabarwienie różowe lub niebieskie. Pasmo 
absorpcyjne związków różowych przypada na długość fali 5100 A. Dla niebieskiej odmiany 
brak jest ścisłego pasma absorpcyjnego. Barwa niebieska jest bardziej intensywna niż 
różowa i zwykła wizualna obserwacja ciała stałego lub roztworu nie pozwala na określe¬ 
nie, w jakich stosunkach występują obie odmiany: niebieska i różowa. Dotychczas nie 
ustalono dokładnie zależności między barwami. Istnieje wiele dowodów wskazujących, 
że kation kompleksowy kobaltu(II) o liczbie koordynacyjnej 2, 4 lub 6 jest różowy* 
a anion kompleksowy (niezależnie od liczby koordynacyjnej) jest zielony lub niebieski. 
Różowy roztwór dwuchlorku kobaltu(II) zmienia barwę wraz ze zmianami stężenia oraz. 
po dodaniu chlorku potasowego lub wapniowego 

2[Co,6H 2 0] 2 + + 4C1- - [Co,4Cl] 2 - + [Co,6H 2 0] 2 + + 6H a O 

różowy niebieski 

Rtęć i cynk wypierają kobalt z anionów kompleksowych, co powoduje zmianę barwy 
niebieskiej w czerwoną 

[Co,4Cl]f- + 2HgCl 2 + 6H a O = 2[Hg,4Cl] 2 - + [Co,6H 2 0] 2 + 

niebieski różowy 

Istnieją również dowody, że tetraedryczny jon kobaltu(II) ma zabarwienie niebieskie* 
a oktaedryczny — różowe. 

Klasa 3. Związki zawierające atom kobaltu 
w trzecim stopniu utlenienia 

Związki zawierające atom kobaltu (HI) o charakterze jonowym 

Sole kobaltu(III) często otrzymuje się na drodze elektrolizy roztworu soli kobaltu(II) 
rozpuszczonej w roztworze macierzystego kwasu tej soli. Hydrat trójfluorku kobaltu, 
octan, węglan, szczawian i siarczan kobaltu(III) można otrzymać w takim procesie lub 
przy jego niewielkiej modyfikacji. Wszystkie sole kobaltu(III) są silnymi środkami utle¬ 
niającymi i dlatego łatwo przechodzą w odpowiednie sole kobaltu(II). 

Siarczan koba!tu(HI) występuje w postaci niebieskich kryształów Co 2 (S0 4 ) 3 ,18H 2 0.. 
W stanie suchym jest on trwały, w obecności wilgoci odszczepia tlen i tworzy siarczan 
kobaltu(II). Jon kobaltu(III) odgrywa rolę trójwartościowego jonu w ałunach. Ałun 
potasowo-kobaltowy jest diamagnetyczny. 
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Trójfluorek kobaltu, CoF 3 . Jedynym trójhalogenkiem kobaltu, którego istnienie jes( 
pewne, jest trójfluorek, występujący w postaci bezwodnej oraz jako hydrat CoF 3 ,3,5H 2 0. 
Bezwodny trójfluorek kobaltu jest jasnobrązowym ciałem krystalicznym. W czasie o grze-, 
wania do temp. 250°C zaczyna się rozkładać, a w strumieniu C0 2 w temp. 350°C ulega 
całkowitemu . rozkładowi do dwufluorku kobaltu. Związek ten powoduje wydzielenie 
tlenu z wody i chloru z kwasu solnego; fluoruje on wiele pierwiastków, takich jak: krzem, 
fosfor, brom, jod i siarka. Trójfluorek kobaltu nie rozpuszcza się w alkoholu, eterze 
i benzenie. Kryształy tego związku mają strukturę typu Re0 3 , czym przypominają FeF 3 
IMF,, • 

Hydrat CoF 3 ,3,5H 2 0 można otrzymać przez elektrolizę nasyconego roztworu dwu¬ 
fluorku kobaltu w kwasie fluorowodorowym; hydrat wytrąca się w postaci zielonego 
proszku. Przez analogię do CrF 3 ,3,5H 2 0, dla którego Werner zaproponował wzór 
[Cr(H 2 0) 6 ][CrF 6 ],H 2 0, hydrat trójfluorku kobaltowego można przedstawić w postaci 
[Go(H 2 0) 6 ][CoF 6 ],H 2 0. Trudno jest uwierzyć, aby taka budowa mogła być trwała, skoro 
bezwodny trójfluorek kobaltu tak łatwo wydziela tlen z wody. 


Związki kompleksowe kobaltu(m) 


Liczba koordynacyjna atomu kobąltu(III) w kompleksach wynosi zawsze 6. Taką 
wartość liczby koordynacyjnej spotyka się częściej w obojętnych, anionowych i kationo¬ 
wych kompleksach kobaltu (III) niż w kompleksach jakiegokolwiek innego pierwiastka. 
Istnieje wiele kompleksów kationowych, których znaczna część zawiera dwa, trzy lub 
cztery atomy kobaltu w kationie, jak np. w siarczanie: 


H 

O 


(NH 3 ) 4 Co 


/ \ 

\ / 

N 

H 2 


Co(NH 3 ) 4 


(S0 4 ) 2 ,2H 2 0 


Kompleksy, które zawierają więcej niż jeden atom metalu będący akceptorem, zwane są 
kompleksami wielordzeniowymi. Wydaje się, że kobalt nie tworzy wielordzeniowych 
kompleksów anionowych. 

Przyłączenie ligandów do jonu kobaltu(III) powoduje utworzenie bardzo trwałych 
jonów kompleksowych. Prosty jon kobaltu(III) w siarczanie, w ałunach i w trójfluorku 
kobaltu stanowi czynnik utleniający i ma tendencję do przechodzenia w jon kobaltu(II). 
Kompleksowy jon kobaltu(II) [Co(NH 3 ) 6 ] 2+ tak łatwo utlenia się do kompleksowego 
jonu kobaltu(III) [Co(NH 3 ) 6 ] 3+ , że następuje to już pod wpływem działania powietrza 
w temperaturze pokojowej. Jeśli Ugandy mają ładunek ujemny, tak że proste kationy 
kobaltu(II) i kobaltu (III) przechodzą w aniony, to można zaobserwować tę samą względną 
trwałość. Aniony kompleksowe kobaltu(III) są bardziej trwałe niż kompleksy kobaltu(II). 
Obserwuje się to w przypadku cyjanokompleksów. Sześciocyjanokobaltan(II) potasowy 
jest silnym środkiem redukującym. 

Kompleksy obojętne. Acetyloacetonlan kobaltu (III), CoA 3 , tworzy ciemnozielone krysz¬ 
tały o tt. 241°C. Można go otrzymać w wyniku działania utlenionego roztworu soli kobal¬ 
tuj) na acetyloaceton. Związek ten jest rozpuszczalny w rozpuszczalnikach organicz¬ 
nych, ma on normalny ciężar cząsteczkowy w roztworze benzenowym. 
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Kompleksy anionowe. Sześciocyjanokobaltan(III) potasowy, K 3 [Co(CN) e ], można bardzo 
łatwo otrzymać drogą utleniania sześciocyjanokobaltanu(II) potasowego (str. 1187), 
który ma silne własności redukujące. Związek ten jest prawie bezbarwny i izomorficzny 
z K 3 [Fe(CN) 6 ]. Sześciocyjanokobaltany(III) metali alkalicznych są rozpuszczalne w wo¬ 
dzie; sole litowa i sodowa są hydratami, a połączenia pozostałych metali są związkami 
bezwodnymi. Anion [Co(CN) 6 ] 3_ jest trwały i można otrzymać wolny kwas sześciocyjano- 
kobaltowy(III). Kwas ten reaguje z alkoholem tworząc sole typu (C 2 H 5 OH 2 ) 3 [Co(CN ) 6 ] 5 
które w wyniku ogrzewania pod zmniejszonym ciśnieniem dają bezwodny kwas. 
Jeżeli kwaś ogrzewa się z alkoholem w zatopionej rurze, to reagują grupy cyjanowe 1 ) 
i powstają związki typu H 2 [Co(CN) 5 (NCC 2 H 5 )]. 

Pięciocyjanokobaltany(III) wydają się być mniej trwałe. Występują one rzadziej niż 
analogiczne związki żelaza(III). Znany jest pięciocyjanokarbonylokobaltan(III) o wzorze 
K 2 [Co(CN) 5 CO], jego diagram orbitalowy jest podobny do diagramu K 3 [Fe(CN) 5 CO] 
(por. str. 1175). 

Sze$cioazotynokobaltan(III) sodowy, Na 3 [Co(N02) 6 ], powstaje w wyniku dodania stę¬ 
żonego roztworu azotanu kobaltu (II) w 50%-owym kwasie octowym do stężonego roz¬ 
tworu azotynu sodowego w temp. 50°C, z jednoczesnym przepuszczaniem strumienia 
powietrza. Związek ten jest łatwo rozpuszczalny w wodzie, lecz roztwór ulega rozkładowi 
z wydzieleniem tlenu. 

Sześcioazotynokobaltan(III) potasowy jest odporny na działanie światła i powietrza. 
Jest on trudno rozpuszczalny; chlorek potasowy wytrąca go z roztworu odpowiedniej 
soli sodowej. 

Kationy kompleksowe kobaltu(III) są wyjątkowo liczne, tak że nawet w książce o tak 
ogólnym charakterze nie można podać przykładów wszystkich najważniejszych typów 
tych związków. Najprostszym typem kationu kompleksowego jest [Co(NH 3 ) 6 ] 3+ . Czą¬ 
steczki amoniaku mogą być podstawione przynajmniej w części przez aminy — włączając 
dwuaminy i (ze zmianą wartościowości kationu jako całości) przez aniony, takie jak: 
NO 3 , N0 2 ", Cl~, OH~. Kompleksy chelatowe są licznie reprezentowane, a przy pod¬ 
stawieniu odpowiednimi ligandami wykazują izomerię optyczną. 


Klasa 4. Związki zawierające atom kobaltu 
w czwartym stopniu utlenienia 

Znany jest nadtlenkowy dwurdzeniowy kompleks kationowy kobaltu o budowie 
[(NH 3 ) 5 Co—O—O—Co(NH 3 ) 5 ]C1 4 . Każdy atom kobaltu w tej soli kompleksowej wystę¬ 
puje w trzecim stopniu utlenienia. Diagram orbitalowy tego kationu przedstawiono 
na rys. 24.43. 

Ten kompleks nadtlenowy można utlenić do związku o budowie 

I(NH 3 ) 6 Co--0~0--Co(NH 3 ) 6 ]C1 6 

Jeden atom kobaltu oddaje elektron i przechodzi w Co(IV). Diagram orbitalowy tego 
atomu kobaltu przedstawiono na rys. 24.44. 

Moment magnetyczny tego kompleksu wynosi 1,6 magnetonów Bohra. 

*) Porównaj zachowanie się sześciocyjanożelazianu(III) potasowego. 
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sześciofluorek irydu przechodzi w IrF 4 i wydziela się CIF. Reaguje on z krzemem w temp. 
powyżej 200°C i dlatego reakcję otrzymywania IrF 6 z pierwiastków w temp. 260°C prze¬ 
prowadza się w naczyniach z fluorku wapniowego. Sześciofluorek irydu w zetknięciu 
z wilgotnym szkłem przechodzi w IrOF 4 . 


GRUPA OKRESOWA X: 

NIKIEL, PALLAD I PLATYNA 

Niektóre własności pierwiastków grupy X przedstawiono w tabl. 24.32. 

Nikiel stanowi twardy, kowalny i ciągliwy metal o barwie srebrzystoszarej. Ma on 
własności ferromagnetyczne (punkt Curie 340°C). Nikiel jest odporny na działanie tlenu 
w temperaturze pokojowej, przy ogrzewaniu reaguje on wolno tworząc tlenek niklu. 


Własności metali grupy X 


Tablica 24.32 



Ni 

Pd 

Pt 

Liczba atomowa 

28 

46 

78 

Temp. topnienia, °C 

1453 

1552 

1769 

Temp. wrzenia, °C 

2820 

3200 

3800 

Ciężar właściwy 

8,9 

12,0 

21,45. 

Promień atomowy (dla liczby koordynacyjnej 




12), A 

1,25 

1,37 

1,39 

Promień jonu IVP + , A 

0,69 

— 

— 

Rozpuszczalność wodoru w metalu w temp. 




25 °C, liczba objętości wodoru na 1 objętość 




metalu , 

4,15 

: 753,3 

4,05 


W temperaturze czerwonego żaru nikiel rozkłada parę wodną. Nikiel nie ulega działaniu 
kwasu solnego, rozpuszcza się jednak w rozcieńczonym kwasie azotowym; stężony kwas 
azotowy powoduje pasywację metalu. Nikiel jest odporny na działanie stopionych zasad. 
W temp. 60°C reaguje on z tlenkiem węgla dając Ni(CO) 4 , 

Pallad jest kowalnym i łatwo dającym się obrabiać mechanicznie metalem o barwie 
hiałej. W temperaturze pokojowej jest on odporny na działanie powietrza, lecz po ogrźaniu 
do temperatury czerwonego żaru tworzy on PdO. Fluor i chlor działają na pallad. W obec¬ 
ności tlenu rozpuszcza się on w kwasie azotowym i solnym. W temperaturze czerwonego 
żaru ulega'działaniu mocnych zasad. Pallad ma zdolność absorbowania dużych ilości 
wodoru. W temperaturze pokojowej absorbuje on 900 razy większą od własnej objętość 
wodoru (mierzoną pod ciśnieniem atmosferycznym). Początkowo na powierzchni metalu 
tworzy się jednoatomowa warstwa wodoru, który następnie wnika przez szczeliny w krysz¬ 
tałach i ostatecznie tworzy wewnętrznosieciowy wodorek. Podczas absorpcji wodoru 
struktura kryształu palladu nie ulega zmianie (regularna, zewnętrznie centrowana), lecz 
sieć krystaliczna ulega powiększeniu. Stwierdzono istnienie dwóch etapów zwiększania 
się sieci: w pierwszym parametr sieci zwiększa się powoli od 3,883 A do 3,984 A, w dru¬ 
gim ulega gwałtowniejszemu zwiększeniu z 3,984 A do 4,018 A, a następnie zwiększa się 
znacznie wolniej. Przy ogrzaniu do temp. 100°C pod zmniejszonym ciśnieniem wodór 
zostaje całkowicie usunięty z metalu. 
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Stwierdzono doświadczalnie, że wraz ze zwiększaniem się ilości wodoru własności 
paramagnetyczne palladu zawierającego wodór zmniejszają się i osiągają minimum, 
gdy-skład wewnętrznosieciowego wodorku odpowiada PdH 06 . Pauling zwrócił uwagę 
na zależność pomiędzy tym składem i strukturą wodorku. Prehybrydyzacyjna konfigu¬ 
racja elektronowa atomu palladu jest następująca: 4^ 8 55 1 5 J p 1 . Rozmieszczenie elektronów 
w orbitalach Ad przedstawiono w nagłówku tabl. 24.33. Aby atom palladu mógł stać 
się diamagnetyczny, dwa orbitale d obsadzone przez niesparowane elektrony musiałyby 
otrzymać dwa dodatkowe elektrony albo przez przeniesienie elektronów powłoki O (n = 5) 
tego samego atomu, albo przez przyjęcie elektronów od atomu jakiegoś innego pierwiastka. 
Skład wodorku palladu PdH 0 6 o najmniejszej podatności paramagnetycznej wyjaśniony 
został przez Paulinga przy założeniu, że każdy atom palladu ma w orbitalach brak średnio 
0,6 elektronu. Deficyt ten musi być pokryty elektronami pochodzącymi od atomów jakie¬ 
goś innego pierwiastka. Elektronów tych dostarczają zaabsorbowane atomy wodoru 
i dlatego wolne protony rozmieszczone są w lukach sieci krystalicznej. Ułamkowa wartość 
defektu elektronowego wydaje się być wynikiem rezonansu pomiędzy trzema możliwymi 
konfiguracjami elektronowymi powłoki walencyjnej atomu palladu: Ad 8 5s 2 , 4d 9 5s 1 i Ad 10 . 

Platyna jest miękkim, białym metalem łatwo poddającym się obróbce mechanicznej. 
Jest ona odporna na działanie tlenu, natomiast reaguje z fluorem w temp. 5Q0°C i z chlo¬ 
rem w temp. 1500°C. Platyna jest odporna na działanie kwasów z wyjątkiem wody kró¬ 
lewskiej. Ulega ona działaniu stopionych wodorotlenków metali alkalicznych oraz wchodzi 
w reakcje z krzemem, fosforem, arsenem, ołowiem i innymi pierwiastkami. Dlatego też 
nie zawsze nadaje się na zbiorniki reagentów. 

Przykłady związków chemicznych tworzonych przez nikiel, pallad i platynę przed¬ 
stawiono w tabl. 24.33. Przedostatnie powłoki d w atomach tych pierwiastków zawierają 
trzy pary elektronów. Podczas gdy atom wchodzi w połączenia chemiczne te trzy pary 
elektronów pozostają niezakłócone i dlatego metale grupy X występują w niższych 
stopniach utlenienia niż metale omówionych poprzednio grup. 

Wszystkie związki palladu i platyny mają własności diamagnetyczne 1 ). Oznacza to, 
że: 1) dwa niesparowane elektrony d tworzą wiązanie a , jak np. w K 2 [PtCl 6 ], 2) dwa 
niesparowane elektrony ulegają sparowaniu w jednym z orbitalów d pozostawiając nie- 
obsadzony wolny orbital d, który może przyjąć płaski układ hybrydyzacyjny dsp 2 , jak 
np. w K 2 [Pd(CN) 4 ], 3) dwa niesparowane elektrony d tworzą wiązania nd, jak np. 
w K 4 [Pd(CN) 4 ], 4) jeden z dwóch niesparowanych elektronów d zostaje przeniesiony 
do orbitalu p , jak np. w PdO. 

NIKIEL 

Klasa 1A. Związki zawierające atom niklu 
w stopniu utlenienia 0 

K 4 [Ni(CN) 4 ] jest jednym ze związków zawierających atom niklu w zerowym stopniu 
utlenienia 2 ). Stanowi on żółte ciało stałe, które otrzymuje się w wyniku redukcji soli 

x ) Wyjątkiem jest paramagnetyczny PdF 3 . 

2 ) Jeśli przyjąć, że w karbonylku niklu, Ni(CO) 4 , występują wiązania nd , to atom niklu w tym związku 
występuje jako Ni(IV). Jeżeli dwie grupy CN w K 4 [Ni(CN) 4 ] mają konfigurację elektronową: :C=N 
(gdzie ° odpowiada elektronowi pochodzącemu od atomu potasu), to schemat orbitalowy anionu 
[Ni(CN) 4 ] 4 “ podobny jest do schematu przedstawionego na rys. 25.16 (str. 1259). 
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K 2 [Ni(I)(CN) 3 ] za pomocą potasu lub wapnia w ciekłym amoniaku. Pod wpływem dzia¬ 
łania powietrza zmienia on barwę na czarną; rozkłada wodę z uwolnieniem wodoru. 
Diagram orbitalowy anionu tego związku przedstawiono na rys. 24.45. 
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Rys. 24.45. Diagram orbitalowy anionu [Ni(CN)J 4_ . 


Klasa IB. Związki zawierające atom niklu w pierwszym 
stopniu utlenienia 

NiCN i K 2 [Ni(CN) 3 ] stanowią dwa związki zawierające atom niklu w pierwszym 
stopniu utlenienia. K 2 [Ni(CN) 3 ] jest ciemnym oleistym płynem, który otrzymuje się 
przez redukcję zimnego nasyconego roztworu K 2 pS[i(CN) 4 ] za pomocą amalgamatu 
sodu lub innego silnego środka redukującego. Produkt wytrąca się po dodaniu alkoholu. 
Trójcyjanoniklan(I) potasowy rozkłada się gwałtownie w powietrzu; w wodzie rozpusz¬ 
cza się dając intensywnie czerwony roztwór, który oziębiony gwałtownie rozkłada się 
do metalicznego niklu i K 2 [Ni(CN) 4 ]. W czasie wrzenia roztworu wydziela się woclór 
i powstaje K 2 [Ni(CN) 4 ]. Roztwór jest bardziej trwały w środowisku alkalicznym. Utlenia 
się on pod wpływem działania powietrza, AgN0 3 , PbCl 2 i HgCl 2 do dwtiwartościowego 
niklu. Roztwór absorbuje tlenek węgla i tlenek azotu. 

K 2 [Ni(CN) 3 ] ma własności diamagnetyczne. Występuje on prawdopodobnie w postaci 
dimerycznej z wiązaniami między atomami metalu. 

NiCN powstaje podczas zakwaszania czerwono zabarwionego wodnego roztworu 
K 2 [Ni(CN) 3 ]; wytrąca się wówczas nierozpuszczalny> pomarańczowy NiCN. Osad roz¬ 
puszcza się w cyjanku potasowym tworząc ponownie roztwór zabarwiony na czerwono. 
NiCN utlenia się w powietrzu do Ni(CN ) 2 i NiO. Absorbuje on tlenek węgla dając 
Ni(CN)CO. 


TLENKI, WODOROTLENKI I SIARCZKI NIKLU 

Nikiel tworzy tlenki NiO i Ni 2 0 3 , wodorotlenek Ni(OH ) 2 oraz siarczki NiS, NiS 2 
i Ni 3 S 2 . ■ 

Tlenek niklu(IT), NiO, stanowi ciało stałe o barwie zielonej. Otrzymuje się go przez 
prażenie zasadowego węglanu bez dostępu powietrza w temp. 600°C lub przez ogrzewanie 
azotanu do temp. 1000°C. W wyniku ogrzewania niklu w powietrzu otrzymuje się tlenek 
niklu(II) zanieczyszczony metalem i Ni 2 0 3 . Tlenek niklu(II) ma sieć krystaliczną typu 
chlorku sodowego. - 

Tlenek niklu(IH), Ni 2 0 3 . Dotychczas nie otrzymano tego związku, lecz przyjmuje się; 
że powstaje on w czasie ładowania akumulatora Edisona, gdy dwie poniższe reakcje 
odwracalne przebiegają z lewa na prawo 

Fe 2+ -f 2e ^Fe 2Ni 2 +^2Ni 3 + + 2e 
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W reakcji soli niklu z bromem i wodorotlenkiem sodowym powstaje czarny osad, który 
po wysuszeniu i delikatnym ogrzewaniu do temp. 138°C ma skład Ni 2 0 3 ,H 2 0. Próba 
usunięcia wody powoduje rozkład tego związku. 

Wodorotlenek niklu(II), Ni(OH) 2 , otrzymuje się w postaci zielonego osadu podczas 
dodawania soli niklu do wodorotlenku sodowego. Nie można go otrzymać drogą uwad- 
niania tlenku niklu. W wodzie jest on prawie nierozpuszczalny; w wodnym roztworze 
amoniaku rozpuszcza się tworząc prawdopodobnie [Ni(NH 3 ) 4 ](OH) 2 . Wodorotlenek 
niklu(II) ma strukturę typu CdJ 2 , w której nie występują wiązania wodorotlenowe. Zwią¬ 
zek ten jest izomorficzny z wodorotlenkiem kobaltu(II). 

Nikiel tworzy następujące siarczki: NiS, NiS 2 (o strukturze typu pirytów) i Ni 3 S 2 . 
Siarczek niklu(II), NiS, wytrąca się w postaci czarnego osadu po dodaniu siarczku amo¬ 
nowego do obojętnego lub lekko kwaśnego roztworu soli niklu. W roztworze kwaśnym 
nie wytrąca się, lecz raz strącony nie rozpuszcza się w kwasach z wyjątkiem wody królew¬ 
skiej. Związek ten ma strukturę typu arsenku niklu. 


Klasa 2. Związki zawierające atom niklu 
w drugim stopniu utlenienia 

Związki zawierające atom niklu o charakterze jonowym 

Do związków, w których atom niklu ma charakter jonowy* należą: węglan — NiC0 3S> 
octan — Ni(OCOĆH 3 ) 2 , azotan — Ni(N0 3 ) 2 , siarczan — NiS0 4 , nadchloran — N^CIO^ 
i dwuhalogenki .niklu (tabl. 24.34). 

Azotan niklu(II), Ni(N0 3 ) 2 , powstaje w roztworze w wyniku rozpuszczania wodoro¬ 
tlenku lub węglanu niklu w kwasie azotowym. Krystalizuje on w postaci hydratów zawie¬ 
rających 9, 6, 4 albo 2 cząsteczki wody krystalizacyjnej. Szmaragdowozielone sześcio- 
hydraty są izomorficzne z odpowiednimi związkami kobaltu(II). Azotan niklu(II) można 
otrzymać w stanie bezwodnym przez ogrzewanie dwuhydratu z mieszaniną 100%-owego 
kwasu azotowego i pięciotlenku azotu. 

Siarczan niklu(II) tworzy hydraty z 7, 6, 5, 4, 3, 2 i 1 cząsteczką wody krystalizacyjnej. 
Siedmiohydrat jest izomorficzny ze związkami tworzonymi przez Mg, Mn, Fe, Co, Zn. 
Sześciohydrat jest dwupostaciowy. Jon niklu Ni 2+ odgrywa rolę jonu dwuwartościowego 
w podwójnych siarczanach MJM 2+ (S0 4 ) 2 ,6H 2 0. Bezwodny siarczan niklu(II) ma barwę 
żółtozieloną. Nie rozpuszcza się on w zimnej wodzie, ulega w niej jedynie powolnemu 
uwodnieniu. 


Kompleksy nikłu(Q) 

Kompleksy o ligandach związanych z atomem niklu poprzez atomy azotu są bardziej 
trwałe niż te, w których istnieje wiązanie poprzez atomy tlenu. 

Kompleksy obojętne. Acetyloacetonian niklu(II), NiA 2 , ma płaską konfigurację kwa¬ 
dratową 1 ). Nikiel w drugim stopniu utlenienia tworzy obojętne kompleksy z dwuaminami* 
z dwuokśymami a-dwuketonów i trzeciorzędowymi fosfinami. 

S. S h i b a t a, Buli Chem. Soc. Japan, 30, 753 (1957). 
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Dwuhalogenki niklu 
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: ) Bezwodny NiF 2 uwadnia się bardzo wolno, podobnie jak CdF 2 i MnF 2 . 




[Ni en 2 Br 2 ]° jest przykładem obojętnego kompleksu z dwuaminą jako ligandem. Zwią¬ 
zek ten jest raczej nietrwały i przechodzi w kation kompleksowy [Ni en 3 ] 2+ i dwubromek 
^ niklu. Ogólna struktura dwuoksymowych kom- 

> 4s 4 f pleksów niklu przedstawia się następująco: 


n n ii n t t | o 

i ł W II 

i Hi 

N N N N 

Rys. 24.46. Diagram orbitalowy dwuoksy¬ 
mowych kompleksów niklu 


HO—N N—»0 

\ / 

< Ni 

/ \ 

O^-N N—OH 


Diagram orbitalowy kompleksu o płaskiej konfiguracji przedstawiono na rys. 24.46. 
Benzylometyloglioksym niklu jest diamagnetyczny i występuje w dwóch postaciach: 
a o tt. 168°C i /? o tt. 76°C, które wykazują izomerię geometryczną 


C 6 H 5 CH 2 -C- 

II 

HO—N 


-C—CH 3 


c 6 h 5 ch 2 . 


-C—CH, 


HO—N 


Ni 

/ \ 

0<-N N—OH 


Ni 

/ \ 

0*-N N—OH 


C 6 H,CH 2 —( 


-C—ch 3 


ch 3 -—Ć- 


-C-CH 2 C 6 H 5 


Istnieje wiele innych kompleksów niklu typu glioksymowego wykazujących własności 
diamagnetyczne i izomerię geometryczną. Oksymy mogą także być związane z niklem 
poprzez tlen i azot, jak w związku kompleksowym niklu i oksymu aldehydu salicylowego 


/ \/\ 


\/\/ 

O 


który jest diamagnetykiem i ma strukturę 1 ) płaską. 

Aniony kompleksowe. Wśród ważniejszych anionowych kompleksów niklu wymienić 
należy czterbcyjanoniklany(II) K 2 [Ni(CN)J, -sześcioazotynoniklany(II) KJNifNOg)*.], 

x ) Odpowiednia pochodna oksymu aldehydu benzoesowego 

H H O 

I / \ 

c 6 h 6 -c-o n=c—C 6 H b 

\ / 

\ / 

C 6 H 6 -C=N // ^o— c— c 6 h 6 

* \ /I 

O H H 

jest paramagnetyczna. Inne kompleksy tego typu są paramagnetyczne z uwagi na obecność Ni 2+ , lecz nie 
wykazano, aby miały one strukturę tetraedryczną. 
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dwuszczawianoniklan(II) potasowy K 2 [Ni(C a 0 4 ) a ]6H 2 0, który w temp. 200°C staje 
się bezwodny, i kompleks K 2 tNi(0 2 C 2 S 2 ) 2 ]. Na ogół w anionowych kompleksach nik- 
lu(II) atom Ni ma liczbę koordynacyjną 4. 

Czterocyjanoniklan(II) potasowy, K 2 [Ni(CN) 4 ], otrzymuje się w roztworze przez doda¬ 
nie nadmiaru cyjanku potasowego do roztworu soli niklu. Roztwór cyjanoniklanu(II) 
potasowego nie daje reakcji charakterystycznych dla jonu Ni 2+ , lecz anion rozkłada się 
pod wpływem działania mocnych kwasów mineralnych. Sól i jej roztwór są diamagne- 
tyczne, a więc kompleks musi mieć budowę płaską. Bezwodna sól jest bladożółta, a jedno- 
hydrat ma barwę pomarańcżową. 

Sześcioazotynoiiiklan(Is) potasowy, K 4 [Ni(NO a ) 6 ], można otrzymać w stanie bezwod¬ 
nym. Ten brązowawoczerwony związek jest odporny na działanie powietrza do temp. 
ok. 100°C. Rozpuszcza się on w wodzie dając zielono zabarwiony roztwór. Kompleks 
w roztworze rozkłada się pod wpływem gotowania lub dodania wodorotlenku sodowego 
lub siarkowodoru. Znane są sześcioazotynoniklany(II) w połączeniu z Li, Na, K, Tl + , 
a także z Sr, Ba, Cd, Hg i Pb. Sole metali dwuwartościowych mają strukturę typu K 2 PtCl 6 . 
Istnieje cały szereg kompleksów o barwie żółtej lub brązowej i o ogólnym wzorze 
M 2 M 2+ [Ni(NO a ) 6 ], gdzie M + stanowić może K, Rb, Cs, NH 4 , Tl, a M 2+ — Mg, Ca, Sr, 
Ba, Zn lub Hg. Są one bezwodne, a także izomorficzne w stosunku do siebie i do odpo¬ 
wiednich mieszanych azotynomiedzianów i azotynokobaltanów oraz do sźeścioazotynoko- 
baltanu(II) potasowego, K 3 [Co(NO a ) 6 ]. * 

Bis-(dwutioszczawiano)-niklan(II) potasowy, K 4 [Ni(O a C 2 S 2 ) 2 ], otrzymuje się przez do¬ 
danie dwutioszczawianu potasowego do roztworu soli niklu. Powstaje wówczas roztwór 
o intensywnie purpurowym zabarwieniu, z którego krystalizują kryształy o tej samej 
barwie. Anion 


ma budowę płaską. Wodorotlenek sodowy lub siarkowodór dodany do roztworu zawie¬ 
rającego ten anion powoli wytrąca nikiel w postaci wodorotlenku lub siarczku. 

Kationy kompleksowe. Najprostszym związkiem o kompleksowym kationie zawiera¬ 
jącym nikiel jest [Ni(NH 3 ) 6 ]Cl 2 . Trwałość dwuwartościowego sześcio amminokompleksu 
o takiej budowie jest większa dla niklu niż dla jakiegokolwiek innego pierwiastka dwu¬ 
wartościowego. Cząsteczki amoniaku mogą być zastępowane przez aminy, lecz trwałość 
kompleksów zmniejsza się wraz ze wzrostem wielkości i liczby grup alkilowych w aminie. 
Dwuaminy, takie jak etylenodwuamina, tworzą bardzo trwałe kompleksy, zwykle trój- 
chelatowe, które nie rozkładają się pod wpływem działania wody lub cyjanku potasowego. 

Sole [Ni(NH 3 ) 6 ]Cl 2 i [Ni(NH 3 ) 6 ](N0 3 ) 2 ma ją prawdopodobnie strukturę typu 
K 2 [PtCl 6 ]. 

' PALLAD 

Pallad tworzy związki, w których występuje w stopniu utlenienia II, III i IV. Związki 
palladu(II), tzw. palladawe, obejmują: tlenek PdO (różniący się strukturą krystaliczną 
od FeO, CoO i NiO), wodorotlenek Pd(OH) 2 , dwuhalogenki (z których wszystkie prócz 
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dwufłuorku mają ciągłą strukturę mostkową), azotan i siarczan. Najbardziej interesu¬ 
jącymi związkami Pd(II) są kompleksy, a zwłaszcza kompleksy obojętne. Niektóre z nich 
mają niezwykłą budowę. Do związków zawierających atom palladu(IY) należy 
KJPd(CN)J, w którym dwa spośród przedostatnich elektronów d atomu palladu tworzą 
wiązania md. 


Klasa 2. Związki zawierające atom palladu w drugim 
stopniu utlenienia 


Związki palladu o charakterze jonowym 

Tlenek palladu(II), PdO, stanowi czarny proszek otrzymywany przez ogrzewanie 
palladu w atmosferze tlenu lub przez stapianie dwuchlorku palladu z azotanem sodowym 
w temp. 600°C. Rozkłada się on w temp. 875°C. Związek ten ma bardzo silne własności 
utleniające- utlenia on wodór do wody, a tlenek węgla do dwutlenku. Jest on nieroz¬ 
puszczalny w kwasach. W krysztale tlenku palladu(II) każdy atom palladu otoczony 
jest przez cztery atomy tlenu umieszczone w wierzchołkach kwadratu, którego środek 
stanowi atom palladu. Każdy atom tlenu z kolei, znajduje się w środku tętraedrycznej 
grupy atomów palladu. Struktura ta, różniąca się znacznie od struktury tlenku niklu 
(typu chlorku sodowego), wskazuje na tendencję do przyjmowania przez atom palladu 
hybrydyzacji dsp 2 . Siarczek palladu(II), PdS, ma strukturę krystaliczną podobną do PdO. 

Wodorotlenek palladu(II), Pd(OH) 2 , powstaje w wyniku hydrolizy azotanu palladu(II). 
Jest on rozpuszczalny w kwasach. Związku tego nie można odwodnić do tlenku palladu (II) 
bez rozkładu. 

Dwufluorek palladu, PdF 2 , ma postać brązowego proszku, który otrzymuje się drogą 
ogrzewania trójfluorku palladu z odpowiednią ilością sproszkowanego palladu. Związek 
ten jest rozpuszczalny w kwasie solnym; ma on strukturę typu rutylu. 

Dwuchlorek palladu, PdCl 2 , występuje w postaci higroskopijnych czerwonych krysz¬ 
tałów o tt. ok. 940°C. Sublimuje on w temp. 738°C (1 Atm), a zaczyna rozkładać się 
w temp. ok. 600°C. Dwuchlorek palladu rozpuszcza się w wodzie i krystalizuje jako 
dwuhydrat. Wodór, tlenek węgla i etylen bardzo łatwo rędulcują roztwór PdCl 2 do meta¬ 
licznego palladu. Bezwodne kryształy składają się z płaskich łańcuchów typu 

Cl Cl Cl 


' X Pd // 

/ \ / 

Cl 


W 


W 


Cl 


Cl 


Dwujodek palladu, PdJ 2 , otrzymać można yv postaci ciemnoczerwonych kryształów 
w wyniku dodania jodku potasowego do wodnego roztworu dwuchlorku palladu. Zwią¬ 
zek ten jest zupełnie nierozpuszczalny w wodzie; w jego postaci można oznaczać pallad. 
W temp. 360°C rozkłada się on całkowicie tworząc wolny metal. 


Związki kompleksowe palladu(II) 

Obojętne kompleksy palladu(II) obejmują źwiązki typu acetyloacetonianu palladu(II) 
PdA 2 , kompleksów oksymowych oraz [Pd(NH 3 ) 2 Cl 2 ]° i PdtP(CH 3 ) 3 Cl 2 ] 2 . Ta grupa związ¬ 
ków palladu jest liczniejsza niż grupa odpowiednich związków niklu, większa jest rów¬ 
nież trwałość tych związków. . 
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Acetyloacetonian palladu (II), PdA 2 , ma postać żółtych kryształów. W roztworze 
benzenowym występują cząsteczki monomeryczne. 

Pochodne dwuoksymowe ct-dwuketonów tworzą związki z palladem, odpowiadające 
związkom niklu: 

Ri—C---C—R* 

• • li-' II . 

N N 

/ \ / \ 

HO \ / O 

Pd 

O / \ OH 


N 




N 

i: 


r 2 


Związki te powstają w wyniku działania dwuoksymu na roztwór dwuchlorku palladu 
w kwasie solnym. Oksymowa pochodna palladu, w której R x stanowi C 6 H 6 CO, Vr 2 — 
CH 3 , jest zupełnie nierozpuszczalna i można w jej postaci oznaczać pallad (w odróżnieniu 
od platyny). Związek ten występuje w dwóch odmianach — jako żółta odmiana a o tt. 
175°C i ciemnożółta odmiana /? o tt. 2Q7°C. Są one prawdopodobnie izomerami cis 
i trans płaskiego kompleksu. 

[PdfNH^ClJ^ Istnieje cały szereg kompleksów o analogicznym wzorze. Cząsteczki 
amoniaku mogą być zastąpione aminami, hydrazyną, dwuaminami, fosfiriami — PR a 
(gdzie R jest grupą alkilową), arsynami — AsR 3 , tioeterami — SR 2 i selenoeterami — 
SeR 2 . Atomy chloru mogą być zastąpione innymi rodnikami jednowartościowymi, np. Br 
i J (lecz nie F) lub dwuwartościowymi, np. grupą szczawianową. 

Kompleks [Pd(NH 3 ) 2 Cl 2 ]° otrzymuje się w wyniku reakcji między K 2 [PdCl 4 ] i amo¬ 
niakiem lub [Pd(NH 3 ) 4 ]Cl 2 i kwasem solnym. Obojętne cząsteczki zawierające dwie grupy 
amoniaku mają płaską konfigurację kwadratową i dlatego wykazują izomerię geome¬ 
tryczną. Często jednak można otrzymać tylko jedną odmianę, zwykle odmianę trans . 

Pochodne trzeciorzędowych fosfin i arsyn oraz tio- i selenoeterów powstają podczas 
ogrzewania fosfiny lub innej pochodnej alkilowej z (NH 4 ) 2 [PdCl 4 ] w wodzie. I w tym 
przypadku, chociaż nie ma wątpliwości, że związki te mają płaską konfigurację, znana 
jest jedynie odmiana trans. 

Istnieje wiele obojętnych kompleksów palladu o ogólnym wzorze [(PdXR 2 ) 2 ]°, gdzie 
X może być: trzeciorzędową fosfiną, trzeciorzędową arsyną, tlenkiem węgla lub etylenem, 
lecz nie aminą, zaś R może stanowić Cl, J, N0 2 , CNS lub SC 2 H 5 . 

Pochodne fosfin i arsyn można otrzymać w wyniku działania wrzącego alkoholu na 
kompleks [PdX 2 Cl 2 ]°; uwalnia się wówczas jedna cząsteczka fosfiny lub arsyny. Na pod¬ 
stawie pomiaru ciężaru cząsteczkowego stwierdzono, że kompleksy te występują w postaci 
dimerycznej. Badania rentgenograficzne wykazały, że chlorki i bromki tego typu po¬ 
chodnych mają strukturę 

(CH 3 ) 3 As Cl Cl 



/ V / \ 

Cl Cl As(CH 3 ) 3 


Możliwymi formami izomerycznymi są: pochodna cis i pochodna, w której obydwie 
grupy arsynowe połączone są z jednym atomem palladu. Reakcje chemiczne tych związ- 
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ków wskazują, że wszystkie izomery znajdują się w roztworze w równowadze tautome- 
rycznej. Atomy chloru w mostkach mogą być zastąpione przez Br, N0 2 , CNS, C 2 H 5 S 

i (oeo) 2 . 

Aniony kompleksowe występują w solach K 2 [Pd(CN) 4 ] i K 2 [PdX 4 ] (gdzie X może sta¬ 
nowić Cl, Br i J, lecz nie F). Badania rentgenograficzne Ba[Pd(CN) 4 ],4H 2 0 wykazały, 
że anion ma płaską strukturę kwadratową i że cząsteczki wody połączone są z jonem 
barowym. 

Kationy kompleksowe. Najprostszy typ kationu kompleksowego występuje 
w [Pd(NH 3 ) 4 ]Cl 2 . Związek ten powstaje na drodze bezpośredniej reakcji dwuchlorku 
palladu i amoniaku. Zasada [Pd(NH 3 ) 4 ](OH) 2 występuje w postaci bezbarwnych krysz- 
talów; związek ten ma silne własności zasadowe i wytrąca wodorotlenki Cu i Fe z roz¬ 
tworów ich soli. Cząsteczki amoniaku mogą być zastąpione przez aminy lub dwuaminy. 
Istnieje wiele dowodów płaskiej kwadratowej konfiguracji tych kationów. 

Klasa 3. Związki zawierające atom palladu 
w trzecim stopniu utlenienia 

Istnieje tylko kilka związków Pd(III): uwodniony tlenek—Pd 2 0 3 , trójfluorek—PdF 3 
i związki kompleksowe -r- Cs 2 [PdCl 5 ] i Rb 2 [PdCl 5 ], których budowa nie została dokładnie 
wyjaśniona. 

Pd 2 O s można otrzymać w postaci uwodnionej przez ostrożne utlenianie roztworu 
azotanu palladu(II) za pomocą ozonu. Związek ten stanowi' czekoladowobrązowy proszek, 
który podczas oziębiania przechodzi powoli w PdO. W wyższych temperaturach reakcja 
ta przebiega bardzo gwałtownie. Tlenek palladu(III) jest nierozpuszczalny w kwasie 
azotowym i siarkowym. Rozpuszcza się w kwasie solnym z jednoczesnym wydzieleniem 
chloru. 

Trójfluorek palladu, PdF 3 , stanowi czarny, krystaliczny proszek, który otrzymuje się 
w wyniku działania fluoru na metal lub na dwufluorek palladu. Jest on izomorficzny 
z FeF 3 , CoF 3 i RhF 3 . Trójfluorek palladu jest bardzo higroskopijny i ma silne własności 
utleniające. Podczas redukcji PdF 3 wodorem występuje żarzenie. Trójfluorek palladu 
reaguje z kwasem solnym wydzielając chlor oraz z wodą wydzielając tlen. PdF 3 ma włas¬ 
ności paramagnetyczne. 

Klasa 4. Związki zawierające atom palladu 
w czwartym stopniu utlenienia 

Związki Pd(IV) są bardziej trwałe niż związki Pd(III), lecz również stanowią silne 
środki utleniające i mają tendencję do przechodzenia w związki Pd(II). Związki pal- 
ladu(IV) obejmują: PdO a , PdS 2 , K 2 [PdCl 6 ], K 2 [PdBr 6 ], [Pdpy 2 Cl 2 ]Cl 2 . Pallad w czwar¬ 
tym stopniu utlenienia nie tworzy z halogenami związków dwuskładnikowych. 

Pd0 2 otrzymuje się w postaci ciemnoczerwonego osadu w wyniku dodawania mocnych 
zasad do K 2 [PdCl 6 ]. W temp. 200°C związek ten odszczepia tlen tworząc PdO; ma on 
silne własności utleniające. 

K 2 [Pd€l 6 ] powstaje po dodaniu chlorku potasowego do roztworu otrzymanego przez 
utlenianie dwuchlorku palladu za pomocą chloru; z roztworu wypadają czerwone krysz- 
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tały sześciochloropalladanu(IV) potasowego. Sole rubidu i cezu w zimnej wodzie są 
prawie nierozpuszczalne. Pod wpływem działania wrzącej wody sześciochloropalladany(IV) 
wydzielają chlor, zaś w stężonym roztworze amoniaku — azot. 

[Pdpy 2 Cł 2 ]Cl 2 , proszek o barwie pomarańczowej, otrzymuje się w wyniku działania 
chloru na zawiesinę [Pdpy 2 Cl 2 ] w chloroformie. 

PLATYNA 

Klasa 2. Związki zawierające atom platyny 
w drugim stopniu utlenienia 

Związki platyny(II) (tzw. platynawe) obejmują: wodorotlenek — Pt(OH) 2 , tlenek — 
PtO, siarczek — PtS i ciemno zabarwione nierozpuszczalne w wodzie halogenki — PtX 2 , 
które w skrócie opisano w tabl. 24.35. 

Wodorotlenek platyny(II), Pt(OH) 2 , stanowi nietrwały czarny proszek, który otrzyrpuje 
się przez działanie gorącego roztworu wodorotlenku potasowego na dwuchlorek platyny 
lub K 2 [PtCl 4 ] w środowisku obojętnym. Związek ten redukuje się do metalu pod wpływem 
działania nadtlenku wodoru, natomiast ozon lub manganian(VII) potasowy utlenia go 
do. tlenku platyny(IV), Pt0 2 . 

Tlenek platyny(II), PtO, proszek o barwie szarej, powstaje w wyniku ogrzewania 
hydratu. Nie można otrzymać go w stanie czystym, ponieważ całkowite odwodnienie 
połączone jest z wydzieleniem pewnej ilości tlenu. Związek ten jest rozpuszczalny w kwa¬ 
sach, natomiast w zasadach nie rozpuszcza się. 

Siarczek platyny(IX), PtS, ma postać zielonego proszku, który otrzymuje się przez 
stapianie siarki z platyną lub dwuchlorku platyny z siarką i węglanem sodowym. Struk¬ 
tura krystaliczna tego związku podobna jest do struktury tlenku i siarczku palladu(II). 


Związki kompleksowe platyny(II) 

Kompleksy obojętne 

Acetyloacetonian platyny(II), PtA 2 , ma postać żółtych kryształów. Otrzymuje się go 
drogą reakcji czterochloroplatynianu(II) potasowego, K 2 [PtCl 4 ], z acetyloacetonem 
w obecności zasad. W tym samym czasie powstają inne związki, w, których tylko dwa 
lub trzy atomy chloru w K 2 [PtCl 4 ] zastąpione są przez grupę acetyloacetonianową. 

. Dwuoksymowe pochodne platyny(H). Związki kompleksowe platyny (II) i a-dwuoksy- 
mów zawierają dwie grupy chelatowe. Związki te ulatniają się bez rozkładu pod zmniej¬ 
szonym ciśnieniem. Mają one struktury podobne do struktur odpowiednich pochodnych 
p alladu. 

Obojętne amminokompleksy platyny(II). Istnieje wiele obojętnych kompleksów typu 
[PtAm 2 X 2 ]°, gdzie Am może stanowić NH 3 , C 6 H 5 NC, C 4 H 9 NC (trzeciorzędowy izo.cyjanek 
butylu), C 2 H 4 , R 3 P, R 3 As, R 2 S, gdzie R jest grupą alkilową, a jako X może występować 

Cl, Br, J, CNS, NO ^0 2 .C 2 0 2 . 

■\ 2 


1205 



Halogenki platyny 
Dwuhalogenki platyny 


Tablica 24.35 


' 

PtF 2 

Ptci 2 

PtBr 2 

PtJ 2 

Charakterystyka 

żółtozielone ciało 

brązowozielone 

brązowe ciało stałe 

czarne ciało 

ogólna 

stałe 

ciało stałe 


stałe 

Rozpuszczalność 


nierozpuszczalny 

nierozpuszczalny 

nierozpuszczal- 

w wodzie 


(rozpuszcza się 
w kwasie solnym 
dając H 2 [PtCl 4 ]) 


ny 

Metody otrzymy- 

synteza z pierwia- 

synteza z pierwia- 

ogrzewanie 

reakcja PtCl 2 

wania 

stków 

stków 

H 2 [PtBr 4 ] lub 
H 2 [PtBr 6 ] 

z KJ 

jj 

Trój halogenki platyny 


PtF 3 

PtCl 3 

PtBr 3 

PtJ 3 

Charakterystyka 


intensywnie ciem- 

ciemnozielone, ciało 

czarne ciało stałe 

ogólna 


nozielone ciało stałe 

stałe 

podobne do gra¬ 
fitu 

Zakres trwałości 





termicznej*), °C 


364—374 

368—405, 

242—264 

Rozpuszczalność 

bardzo higrosko- 

rozpuszczalny; nie 

nierozpuszczalny 

nierozpuszczalny 

£ w wodzie 

pijny i łatwo roz- 

można ponownie 



'' i 

puszczalny 

otrzymać go z roz¬ 
tworu; ogrzany z 
kwasem solnym re¬ 
aguje następująco: 
2PtCl 3 + 4HCI = 

= H 2 [Ptci 4 ] + ; 

+ H 2 [PtCl 6 ] 




Czterohalogenki platyny 




PtF 4 

PtCl 4 

PtBr 4 

PtJ 4 

Charakterystyka 

żółte lub czerwone 

czerwonawobrążo- 

ciemnobrązowy pro- 

brązowoczarny 

ogólna 

kryształy 

we kryształy hig- 

szek 

proszek 

Rozpuszczalność w 

gwałtowna hydroli- 

roskopijny i łatwo 

nieznacznie rozpu¬ 


wodzie 

za 

rozpuszczalny***) * 

szczalny***) 


Liczba cząsteczek 


0, 1, 4, 5, 7 



w hydratach 
Metody otrzymy¬ 

przepuszczanie fiu- 

ogrzewanie 

rozpuszczanie pla¬ 

działanie gorą¬ 

wania 

oru nad rozgrzaną 

H 2 [PtCl 6 ] do temp. 

tyny w kwasie bro- 

cego roztworu 


do czerwoności pla- 

300 °C 

mowodorowym za¬ 

KJ na stężony 


tyną 


wierającym wolny 
brom 

H 2 [PtCl 6 ] 


*) Określono na podstawie tensometrycznych badań nad zachowaniem się PtX 2 i PtX 4 w obecności 
par halogenu pod ciśnieniem 1 Atm. 

**) Znany jest PtF 6 , patrz str. 1211. 

***) Roztwory zawierające kompleksowy kwas H 2 [PtX 4 (OH) 2 l. 
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e Kompleksy typu [(PtAmCl 2 ) 2 ]° mają budowę dimeryczną 

Cl Cl Cl 

\ / \ / 

Pt Pt 

■ / \ / \ 

Am Cl Am 

Diagram orbitalowy atomu platyny w tym związku przedstawiono na rys. 24.47. 
Innego typu kompleksy obojętne tworzy z platyną etylen; opisano je dalej. 

d P 


u ń n u i t 


0 

\ * 

n 

U 

TT 

Cl Cl 

T~ 

CI 

1 

N 


H 3 

Rys. 24.47. Diagram orbitalowy jednego atomu platyny w kompleksie [Pt 2 Cl 4 Am 2 ]° 

Aniony kompleksowe 

Czterochloroplatynian(II) potasowy, K 2 [PtCl 4 j, (czerwony) otrzymuje się prżez goto¬ 
wanie roztworu K 2 [PtCl 6 } ze szczawianem potasowym. Azotyn potasowy reaguje z cztero- 
chloroplatynianem(II) potasowym dając bezbarwny związek o wzorze K 2 [Pt(N0 2 ) 4 ], zaś 
cyjanek potasowy reaguje tworząc dychroiczny (żółty lub niebieski) czterocyjanoplaty- 
nian(II) potasowy, K 2 [Pt(CN) 4 ],3H 2 0. 

Związki kompleksowe platyny(II) z etylenem i innymi nienasyconymi związkami węgla. 

K 2 [PtCl 4 ] łączy się z etylenem dając związek o wzorze K[PtCl 3 C 2 H 4 ]. Inne nienasycone 
związki organiczne, jak alkilo- i aryloetyleny, alkohol allilowy, octan allilu, tworzą po¬ 
dobne kompleksy. Działając K[PtCl 3 C 2 H 4 ] na amoniak można otrzymać obojętny kom¬ 
pleks o wzorze [PtCl 2 (NH 3 )C 2 H 4 ]°. Inny typ kompleksu obojętnego — [(PtCl 2 C 2 H 4 ) 2 ]° —» 
powstaje w wyniku działania roztworu dwumetyloetylenu we wrzącym benzenie na PtCl 4 . 
W kompleksach takich nie występuje więcej niż jedna cząsteczka etylenu na każdy atom 
platyny. 

Zdimeryzowany kompleks [(PtCl 2 C 2 H 4 ) 2 ]° ma postać pomarańczowych kryształów 
rozpuszczalnych w chloroformie i benzenie. Ciężar cząsteczkowy w benzenie potwierdza 
występowanie cząsteczek dimerycznych. W temp. 125—130°C związek ten ulega rozkła¬ 
dowi. Reaguje on z nadmiarem pirydyny tworząc [PtCl 2 py 2 ]°, a z nadmiarem chinoliny 
daje [PtCl 2 C 9 H 7 NC 2 H 4 ]°. - 

Cząsteczki monomerycznego kompleksu [PtCl 2 (NH 3 )(C 2 H 4 )]° i anionu komplekso¬ 
wego [PtCl 3 C 2 H 4 ]~ mogą prawdopodobnie zawierać rodnik etylenowy związany z ato¬ 
mem platyny przez częściowe przenikanie się orbitalów p atomów węgla z orbitalami 
d xz i d yz atomu platyny. Jeżeli tak jest rzeczywiście, to diagram orbitalowy ma postać 
przedstawioną na rys. 24.48. Należy jednak sądzić, że wiązanie jest nieco bardziej zło¬ 
żone i dlatego podano poniżej alternatywną .interpretację wiązania. Atom platyny jest 
zhybrydyzowany tetragonalnie i łączy się z cząsteczką etylenu i z trzema innymi jednost¬ 
kami za pomocą wiązań a. Wiązanie er z cząsteczką etylenu (która zachowuje swoją nor¬ 
malną strukturę orbitalową) powstaje w wyniku częściowego wzajemnego przenikania 
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się obszaru wiązania n o dodatniej symetrii ze zhybrydyzowanym orbitalem atomu pla¬ 
tyny (który także ma symetrię dodatnią). Jeden z orbitalów d i jeden orbital p (na wy¬ 
kresach zaznaczone jako o) atomu platyny zhybrydyzowane są do postaci trójcentrycz- 
nego wiązania ^ obejmującego dwa atomy węgla cząsteczki etylenu 1 ). 


d 


n n ii -1. t 

C2H4 


t t 

1 ł u 

a 

0 / _A_ 

P 

S s -— 

u \\ ii t t 

t Y * 

1 1 1 


1 i 1 

Cl Cl N 

u~ 


n—r~T 


C2H4 


Cl Cl Cl 


Rys. 24.48. Diagramy orbitalowe kompleksów [PtCl 2 (NH 3 )C 2 H 4 ] 0 i [PtCl 3 C 2 H. a ]~ 


Diagram orbitalowy zdimeryzowanego kompleksu [(PtC^CgH^g] 0 można sporządzić 
w oparciu o te same zasady, przy założeniu następującej struktury: 

Cl Cl Cl 

\ / \ / 

Pt Pt 

/ \ / \ 

c 2 n 4 ci c 2 h 4 


Kationy kompleksowe 

Interesującym przykładem kompleksowego kationu jest Pt(NH 3 ) 4 występujący w związ¬ 
ku Pt(NH 3 ) 4 PtCl 4 . Kation i anion mają płaską konfigurację kwadratową. 


Klasa 3. Związki zawierające atom platyny 
w trzecim stopniu utlenienia 

W tabl. 24.33 przedstawiono przykłady związków platyny w trzecim stopniu utlenienia. 
Są to związki proste, jak: Pt 2 0 3 ,aq, PtX 3 , Pt(CN) 3 lub kompleksowe {Pt[N(C 2 H 5 ) 3 ] 4 Cl}Cl 2 , 
{Pt[N(C 2 H 5 ) 3 ] 2 Cl 3 }°, K 2 [PtCl 5 ]. Nie udało się ustalić ciężaru cząsteczkowego żadnego 
z wymienionych związków; nie ma również żadnego potwierdzenia występowania ich 
w postaci monomerycznej. Nie można ostatecznie stwierdzić, czy Pt(III) jest stanem 
trwałym atomu platyny, czy związki opisywane jako PtX 3 nie stanowią w rzeczywistości 
związków o budowie PtX 2 • PtX 4 . 

Uwodniony tlenek Pt 2 0 3 ,aq otrzymuje się w postaci ciemnobrązowego osadu w wy¬ 
niku działania wodorotlenku potasowego na trójchlorek platyny. Próby odwodnienia 
tego tlenku nie powiodły się. Jest on odporny na działanie powietrza. Związek ten . roz¬ 
puszcza się w stężonych roztworach mocnych zasad, natomiast jest nierozpuszczalny 
w kwasach. •> 

Krótką charakterystykę trójhalogenków platyny przedstawiono w tabl. 24.35. 

Związki kompleksowe platyny(III) powstają w wyniku łagodnego utleniania kom¬ 
pleksów Pt(II). Błyszczącą czerwoną sól {Pt[N(C 2 H 5 ) 3 ] 4 C1}C1 2 otrzymuje się przez utle¬ 
nianie bezbarwnego związku o wzorze {Pt(II)[N(C 2 H 5 ) 3 ] 4 CJ 2 },2H 2 0 za pomocą nadtlenku 

*) J. C h a 11 i L.A. Duncan.son, /. Chem. Soc ., 1953, 2939. 
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wodoru. Czerwona sól po rozpuszczeniu się w gorącej wodzie zmienia barwę na blado- 
żółtą. Otrzymany roztwór zachowuje się tak, jak gdyby zawierał Pt(II) i Pt(IV). Po zmie¬ 
szaniu roztworów Pt(II) i Pt(IV) wytrąca się sól o barwie czerwonej. 


Klasa 4. Związki zawierające atom platyny 
w czwartym stopniu utlenienia 

Do związków platyny(IV) należą: uwodniony tlenek — PtO a , czterohalogenki pla¬ 
tyny (tabl. 24.35) oraz liczne kompleksy. Najbardziej trwałymi związkami komplekso¬ 
wymi są kompleksy zawierające atomy azotu związane z atomami platyny. Wśród am- 
minokompleksów reprezentowane są wszystkie możliwe związki od [Pt(NH 3 ) 6 ]Cl 4 do 
K 2 [PtCl 6 ]. Atomy chloru mogą być kolejno zastępowane przez grupy OH, aż do utwo¬ 
rzenia K 2 [Pt(OH)J. 

PtG 2? aq. Gotowanie wodnego roztworu czterochlorku platyny z wodorotlenkiem 
sodowym i dodatkiem kwasu octowego powoduje wytrącenie się białego osadu, który 
w czasie wrzenia zmienia barwę na żółtą. Związek ten ma skład Pt0 2 ,3H 2 0. Jest on 
amfo tery czny i rozpuszcza się w roztworach mocnych zasad dając Na 2 [Pt(QH) 6 ], Od¬ 
wodnienie trójhydratu przebiega następującymi etapami: ' , 


Pt0 2 ,3H 2 0 ****** * 
bladożółty 
rozpuszczalny 
w HC1 i NaOH 


temp. 100°C 

Pt0 2 ,2H 2 0 —--— Pt0 2 ,H 2 0 

brązowy czarny, 

nierozpuszczalny 


Całkowicie odwodnionego tlenku platyny(IV) nie można otrzymać, ponieważ mono¬ 
hydrat przy próbach odwodnienia odszczepia tlen. Prężność dysocjacji PtO a (1 Atm 
w temp. 400°C) jest niższa niż prężność PtO lub Pt 2 0 3 . 

Nieznane są acetyloacetoniany platyny(IV). Istnieją jednak kompleksy niejonowe, 
takie jak [Pt(NH 3 ) 2 Cl 4 ]°. Związek o wzorze [Pt enNH 2 (N0 2 ) 2 Cl] 0 jest mocną zasadą, 
podobnie jak amoniak, i reaguje z kwasem solnym tworząc sól [PtenNH 3 (N0 2 ) 2 Cl]Cl, 
którą można by porównać z NH 4 C1. 

Kwas sześciocMoroplatynowy(IV), H 2 [PtCl 6 ], i jego pochodne są ważnymi związkami 
platyny. Wolny kwas otrzymuje się przez rozpuszczenie platyny w wodzie królewskiej. 
W wyniku odparowania roztworu otrzymuje się brązowawoczerwone, rozpływające się 
kryształy H 2 [PtCl 6 ],6H 2 Q. Kryształy te są łatwo rozpuszczalne w wodzie, alkoholu lub 
eterze. Sole metali alkalicznych są bezwodne. Wyjątek stanowią sole litowa i sodowa, 
które występują z sześcioma cząsteczkami wody krystalizacyjnej. Sole amin znalazły 
zastosowanie w analizie związków organicznych. Otrzymano również sześciofluoroplaty- 
nian(IV) potasowy. Znane są także odpowiednie bromo- i jodokompleksy, zarówno w po¬ 
staci wolnych kwasów, jak i licznych soli. K 2 [Pt(SCN) 6 ] otrzymuje się przez gotowanie 
roztworu K 2 [PtCl 6 ] z tiocyjanianem potasowym; po oziębieniu powstają kryształy o barwie 
czerwonej 1 ). 


x ) K 2 [PtCl 6 ] jest przykładem typowej struktury krystalicznej. Oktaedryczne aniony [PtCl 6 ] 2- ' zajmują 
miejsca jonów O 2- w antyfluorytowej sieci krystalicznej (str. 385), a kationy K + zajmują miejsca jonów Na + . 
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Związki alkilowe platyny 


Istnieje szereg związków, w których atom platyny jest bezpośrednio związany z gru¬ 
pami metylowymi. Niektóre z tych związków omówiono poniżej. 

Jodek trójmetyloplatyny 1 ), (CH 3 ) 3 PtJ, jest związkiem krystalicznym o barwie poma¬ 
rańczowej. W temp. 250°C ulega on rozkładowi bez topnienia. Związek ten jest nieroz¬ 
puszczalny w wodzie 2 ), lecz rozpuszcza się w benzenie, w którym ma współczynnik aso¬ 
cjacji ok. 5. Związek ten otrzymać można w wyniku reakcji między chlorkiem platyny 
i jodkiem metylomagnezowym 

PtCl 4 + 3Mg(CH 3 )J * (CH 3 )PtJ +. 2MgCl a + MgJ 2 " 

W niskich temperaturach związek ten nie ulega działaniu kwasów i zasad. Reaguje on 
z wilgotnym tlenkiem srebrowym tworząc pochodną hydroksylową (CH 3 ) 3 PtOH, która 
jest nierozpuszczalna w wodzie i nie ulega działaniu zimnych kwasów mineralnych. 
(CH 3 ) 3 PtJ w roztworze benzenowym reaguje z amoniakiem dając (CH 3 ) 3 Pt(NH 3 ) 2 J. 
Z acetyloacetonianem talu (str. 636) tworzy on związek o wzorze. 

O 

/ . 

(CH 3 ) 3 Pt 

\ 

. O 

(CH 3 ) 3 PtA występuje w postaci bezbarwnych kryształów rozkładających się bez top¬ 
nienia w temp. 200°C. Współczynnik asocjacji w benzenie wynosi tylko 3%. Współczyn¬ 
niki te dla odpowiednich pochodnych innych dwuketonów są niższe. 

Czterometyłopłatyna, (CH 3 ) 4 Pt, stanowi ciało stałe, rozkładające się w wysokich tem¬ 
peraturach bez topnienia. Związek ten rozpuszcza się w zimnym benzenie. Otrzymuje 
się go na drodze reakcji między (CH 3 ) 3 PtJ i metylosodem. 

Sześciometylodwupłatyna, (CH 3 ) 3 Pt—-Pt(CH 3 ) 3 , jest ciałem stałym bardzo dobrze roz¬ 
puszczalnym w benzenie, w którym występuje w postaci cząsteczek monomerycznych. 
Związek ten reaguje z jodem tworząc (CH 3 ) 3 PtJ. 

Wyniki badan struktury orbitalowej tych związków okazały się zadziwiające. Elektro¬ 
nowa konfiguracja atomu platyny 

dddddsppp 

II I f t f t • * 

wskazuje, że atom tworzy cztery wiązania kowalentne i jedno lub dwa semipolarne. 
Wszystkie przedstawione wzory przy założeniu, że są to związki monomeryczne, zgodne 
są z wartościowością osiągalną dla atomu platyny. Na podstawie badan rentgenogra- 
ficznych 3 ) wywnioskowano, że (CH 3 ) 4 Pt i (CH 3 ) 3 PtCl są tetrameryczne. Atomy platyny 

*) Atom jodu może być zastąpiony przez Cl, CN, N0 3 , OH, łS0 4 . 

2 ) Halogenki alkiloplatyny, -rtęci i -talu są niemal jedynymi związkami tego typu, nie ulegającymi 
działaniu powietrza i wody. 

3 ) RE. Ru n d 1 e i J. H. Sturdiyant, /. Am. Chem. Soc 69 1561 (1947). 


CH 3 



ch 3 
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umieszczone są w narożach sześcianu, a pozostałe grupy CH 3 lub Cl otaczają atomy 
platyny oktaedrycznie, jak przedstawiono to na rys. 24.49. 

Nie można pogodzić tej struktury z żadnym z opisywanych poprzednio typów wią¬ 
zania. 



Klasa 6, Związki zawierające atom platyny 
w szóstym stopniu utlenienia 

Sześciofluorek platyny, PtF 6 , otrzymuje się w wyniku działania fluoru na włókno 
platyny w obecności ciekłego azotu. Związek ten występuje w postaci ciemnoczerwonych 
kryształów o tt. 56,7°C. Jego para jest podobna do pary bromu. 


GRUPA OKRESOWA XI: 

MIEDŹ, SREBRO I ZŁOTO 

' . c 

Niektóre własności pierwiastków grupy XI przedstawiono w tabł. 24.36. 

Miedź jest czerwonym metalem, kowalnym i dającym się obrabiać mechanicznie. 
Ulega ona działaniu tlenu — w temperaturze czerwonego żaru powstaje CuO, w temp. 
1100°C — Cu a O. Miedź nie ulega działaniu pary wodnej i kwasów nieutleniających. 
Reaguje z siarką, selenem i halogenami. W obecności powietrza ulega działaniu rozcień¬ 
czonego kwasu siarkowego, stężonego gorącego kwasu siarkowego i stężonego' lub roz¬ 
cieńczonego kwasu azotowego. Wodny roztwór amoniaku w obecności powietrza roz¬ 
puszcza miedź tworząc niebiesko zabarwiony roztwór, zawierający [Cu,4NH 3 ] (NO g) 2 . 
Stężony wodny roztwór cyjanku potasowego rozpuszcza miedź wydzielając jednocześnie 
wodór.. Stopiony wodorotlenek potasowy, przeprowadza miedź w tlenek miedzi(II). 
W temp. ponad 450°C wodór dyfunduje poprzez miedź. 

Srebro jest białym metalem, kowalnym, łatwym w obróbce mechanicznej; Srebro nie 
ulega działaniu tlenu, lecz w stanie płynnym rozpuszcza tlen; w temperaturze topnienia 
rozpuszcza się w metalu dwudziestokrotna objętość tlenu. Podczas krzepnięcia tlen 
zostaje usunięty całkowicie. Srebro reaguje z halogenami w temperaturze czerwonego 
żaru oraz z ozonem i siarką. W mniejszym stopniu niż miedź ulega ono działaniu kwasów 
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Własności metali grupy XI 


Tablica 24.36 


. 

Cu 

Ag 

Au 

Liczba- atomowa 

29 

47 

79 

Temp. topnienia, °C 

1083 

961 

1063 

Temp. wrzenia, °C 

2580 

2180 

2660 

Ciężar właściwy 

8,96 

10,5 

19,3 

Promień atomowy (dla liczby koordynacyjnej : 

12), A 

1,28 

1,44 

1,44 

Promień jonu M + , A 

0,96 

1,26 

1,37 


nieutleniających. Srebro rozpuszcza się w gorącym stężonym kwasie siarkowym i w umiar¬ 
kowanie stężonym kwasie azotowym. Srebro nie jest odporne na działanie amoniaku, 
roztworów alkalicznych i stopionych zasad w obecności powietrza i cyjanku potasowego. 

Złoto jest żółtym metalem, kowalnym, dającym się obrabiać mechanicznie, me ulega 
ono działaniu powietrza ani żadnego pojedynczego kwasu. Reaguje z halogenami. Złoto 
rozpuszcza się w wodzie' królewskiej, stopionych wodorotlenkach metali alkalicznych 
i azotanach oraz w roztworze cyjanku potasowego w obecności tlenu. 

Konfiguracja elektronowa atomów miedzi, srebra i złota (tabl. 24.37) zawiera kom¬ 
pletną przedostatnią po włókę d oraz zewnętrzną powłokę obsadzoną przez jeden nie- 
sparowany elektron. Wszystkie metale grupy XI w pierwszym stopniu utlenienia tworzą 
związki proste i kompleksy, których istnienie można było przewidzieć, o ile żaden z orbi- 
talów d nie byłby użyty do utworzenia wiązania. Na przykład [Ag(NH 3 ) 2 ]Cl jest liniowy, 
a anion w K 3 [Cu(CN) 4 ] jest tetraedryczny. Związki zawierające jedno wartościowe atomy 
miedzi i złota nie są trwałe. W obecności wody jony Cu+ i Au+ ulegają reakcji dyspro¬ 
porcjom) wania do metalu i jonów Cu 2+ i Au 3+ . Pierwszy stopień utleniania miedzi i złota 
jest trwały jedynie w kompleksach, w których atomy tych pierwiastków są atomami 
centralnymi. 

Aby osiągnąć wyższy stopień utlenienia, atomy miedzi, srebra i złota muszą uwolnić 
z przedostatniej powłoki d elektrony, które wzięłyby udział w tworzeniu wiązań. Kon¬ 
figuracja elektronowa atomów sugeruje, że włączenie przedostatniego orbitalu d w system 
orbitalów zhybrydyzowanych może dać atom trójwartościowy, ponieważ niesparowany 
elektron z powłoki zewnętrznej i dwa elektrony z orbitalu d mogłyby być zdolne do 
utworzenia wiązań. Wniosek ten jest słuszny w przypadku złota, ponieważ najwyższym 
stopniem utlenienia możliwym do osiągnięcia przez atom złota jest Au(III). A więc 
prehybrydyzacyjna konfiguracja elektronowa atomu złota przedstawia się następująco: 



M 11 It U t f T • • 


Atom złota w trzecim stopniu utlenienia wykorzystuje wszystkie niesparowane elektrony 
do tworzenia wiązań, a dodatkowo zyskuje parę elektronową przez utworzenie anionu 
typu [Au(CN) 4 ]~ lub przez przyjęcie pary elektronowej jak w (AuClg)^ Związki atomów 
złota o liczbie koordynacyjnej 4 mają budowę płaską, a więc reprezentują hybrydyzację 
atomu typu dsp 2 . 

Najwyższy stopień utlenienia miedzi i srebra: Cu(II) i Ag(II) sugeruje, że z trzech 
elektronów tylko dwa są zdolne do tworzenia wiązań. Omówienie struktur orbitalowych 
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miedzi w pierwszym i drugim stopniu utlenienia odnosi się w równym stopniu do obu 
metali. 

Atom Cu(I) ma następującą prehybrydyzacyjną konfigurację elektronową; 



11 H 11 U T 


W związkach miedzi(I) orbitale 4s i 4 p atomu miedzi są zhybrydyzowane tetraedrycznie 
i tworzą cztery wiązania o*, wszystkie obsadzone przez pary elektronowe. Krystaliczne 
halogenki miedzi(I) o strukturze typu blendy cynkowej mają budowę tetraedryczną, 
podobnie jak kationy kompleksowe w solach typu [Cu(SC • NH 2 • CH 3 ) 4 ]C1 lub kom¬ 
pleksowe aniony, np. w soli K 3 [Cu(CN) 4 ]. Aniony w soli K 2 [CuC 1 3 ] składają się z łań¬ 
cuchów tetraedrów, których dwa naroża są wspólne. 

Prehybrydyzacyjną konfiguracja atomu Cu(II).. wskazuje na przeniesienie elektronu 
3d do orbitalu 4 p: 



11 U 11 11 T t t • 


Prosty jon Cu 2+ może powstać w przypadku usunięcia z atomu elektronów 4s i 4p; jon 
może być paramagnetyczny i barwny dzięki obecności jednego niesparowanego elektronu 
powłoki d. Wiele związków miedzi(II) ma budowę płaską, co sugeruje, że atom przyjął 
hybrydyzację typu dsp 2 . Ponieważ atom miedzi(II) tworzy tylko dwa wiązania kowalentne 
należy przyjąć, że jeden niesparowany elektron przeniesiony zostaje do orbitalu anty- 
wiążącego (str. 153) i że związki miedzi(II) o strukturze płaskiej mają następującą 
wzbudzoną prehybrydyzacyjną konfigurację orbitalową atomu Cu(II): 



U 11 11 U • TT** T 


Takie założenie wyjaśnia struktury orbitalowe ftalocyjanków miedzi(II) i obojętnych 
kompleksów [Cu(II)py 2 ClJ° i [Cu(lI)(H 2 0) 2 Cl 2 ] 0 . 

Odległości międzyatomowe w kryształach wielu związków miedzi(II), takich jak 
CuCl 2 i CuBr 2 , wskazują, że atom miedzi ma liczbę koordynacyjną 6 i że czteropłasz- 
czyznowe ułożenie należy raczej uważać za płaszczyznę równikową zniekształconego 
oktaedru. Okazało się, że strukturze orbitalowej można przypisać taki układ tylko w przy¬ 
padku, gdy para elektronowa z jednego orbitalu d zostaje przeniesiona do orbitalu anty- 
wiążąćego. 

Srebro, podobnie jak miedź, osiąga I i II stopień utlenienia, lecz chociaż Cu(II) i Ag(II) 
mają podobne struktury orbitalowe, istnieje duża różnica w trwałości ich związków. 
W roztworze wodnym, w kontakcie z metaliczną miedzią jon miedzi(II) w porównaniu 
z jonem miedzi(I) jest trwały (str. 1216). Związki iniedźi(I) otrzymać można przez re¬ 
dukcję związków miedzi(II). W przypadku srebra, jon srebra(I) jest bardziej trwały. 
Szereg związków srebra(II) otrzymano przez intensywne utlenianie związków srebra(I). 

- Metale grupy XI we wszystkich swych stanach utlenienia tworzą wiele związków 
kompleksowych. Atom Cu(I) w związkach kompleksowych wykazuje różną liczbę koordy-. 
nacyjną, najczęściej 4; dla atomu Ag(I) — liczba koordynacyjna wynosi 2 lub 3, rzadko 
4. Atom złota(I) ma zwykle liczbę koordynacyjną 2, a tylko w nielicznych kompleksach 
3 lub 4. 
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MIEDŹ 


Własności metalicznej miedzi opisano na str. 1212; przykłady związków utworzonych 
przez miedź przedstawiono w tabl. 24.37. Miedź tworzy dwa związki, które prawdo¬ 
podobnie są związkami wewnętrznosieciowymi: wodorek — CuH i azotek — Cu 3 N. 
Większość związków podzielona jest na dwie klasy: tzw. związki miedziawe zawierające 
miedź w pierwszym stopniu utlenienia i związki miedziowe zawierające Cu(II). 

WEWNĘTRZNOSIECIOWE ZWIĄZKI MIEDZI 
Wodorek miedzi, GuH, otrzymać można w postaci brązowego osadu w wyniku reakcji 
siarczanu miedzi(II) z kwasem podfosforawym. Związek ten zawiera zawsze miedź i tlenek 
miedzi. Utlenia się on powoli pod wpływem działania powietrza w normalnej tempera¬ 
turze. Podczas ogrzewania odszczepia wodór; reakcja ta przebiega wybuchowo w temp. 
110°C. Wodorek miedzi ma taką samą sieć krystaliczną jak metaliczna miedź, lecz odle¬ 
głość Cu—Cu jest większa (3,06 A zamiast 2,70 A). 

Azotek miedzi, Cu 3 N, otrzymuje się przez przepuszczanie amoniaku nad ogrzaną do 
czerwoności miedzią lub nad dwufluorkiem miedzi w temp. 280°C. Związek ten ma postać 
ciemnozielonego proszku, względnie odpornego na działanie podwyższonej tempera¬ 
tury. W reakcjach z kwasami zachowuje się on podobnie do związków miedzi(I) tworząc 
sól miedżi(II) i metaliczną miedź. Stwierdzono 1 ), że azotek miedzi ma strukturę typu 
anty-Re0 3 . Struktura taka jest bardzo zbliżona do regularnej, gęsto upakowanej struk¬ 
tury atomów miedzi z atomami azotu w lukach oktaedrycznych. Promień atomu miedzi 
1,23 A dla liczby koordynacyjnej 6 pozostaje w zgodzie z taką strukturą (patrz str. 379). 


Klasa 1. Związki zawierające atom miedzi 
w pierwszym stopniu utlenienia 


Związki miedzi(I) są trwałe w wysokich temperaturach. Tlenek, chlorek, bromek 
i siarczek miedzi(II) dysocjują w temp. 1000°C do soli miedzi(I). Jedynie fluorek miedzi(I) 
jest trwały powyżej tej temperatury. W roztworze jon miedzi(I) ulega reakcji dysprópor- 
cjonowania, przebiegającej w myśl równania 

2Cu + — Cu 2+ + Cu 


Zakładając, że rozpuszczalność metalicznej miedzi w wodzie jest stała, stała równowagi, 
[Cu 2+ ] ; 

K= 10 +6 i reakcja normalnie przebiega z lewa na prawo. Jeśli stężenie jonów 

[Cu ] 

miedzi(I) jest niewielkie, np. w reakcji bierze udział nierozpuszczalna sól miedzi(I) lub 
powstają trwałe kompleksy miedzi(I), np. [Cu(NH 3 ) 2 ] 2 SQ 4 lub K 3 [Cu(CN)J, wówczas 
reakcja przebiega z prawa na lewo. 


Związki kowalentne i związki wielkocząsteczkowe 

Etylomiedź(I) i fenylomiedź(I). Jodek miedzi (I) rozpuszcza się w eterowym roztworze 
bromku etylomagnezowego w temp. — 18°C, dając zielony roztwór zawierający. praw¬ 
dopodobnie CuC 2 H 5 , który rozkłada się gwałtownie. Jeżeli do reakcji zostanie użyty 
jodek fenylomagnezowy (przy zabezpieczeniu reagentów przed utlenieniem za pomocą 

l ) R. J u z a i H. H a h n,: Z. anorg. Chem 239, 282 (1938). 
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azotu), wówczas z zielono zabarwionego roztworu wypada szary osad CuCgHs. Związek 
ten rozkłada się w temp. 80°C na miedź i dwufenyl. Jest on nierozpuszczalny w benzenie. 
Pod wpływem działania wody ulega powolnej hydrolizie do benzenu i tlenku miedzi(I). 

Acetylenek miedzi(I), brązowy osad o budowie Cu 2 C 2 ,H 2 0 otrzymuje się w wyniku 
przepuszczania acetylenu przez amoniakalny roztwór soli miedzi(I). Podczas suszenia 
go nad chlorkiem wapniowym w temp. 80—100 o C powstaje bezwodny Cu 2 C 2 . Acety¬ 
lenek ten nie jest rozpuszczalny w żadnym ze znanych rozpuszczalników. Ogrzewanie 
do temp. 120°C lub obecność środków utleniających powoduje eksplozję. Podczas roz¬ 
puszczania Cu 2 C 2 w roztworze cyjąnku potasowego lub .w rozcieńczonym roztworze kwasu 
solnego wydziela się acetylen. 

Cyjanek miedzi(I), CuCN, ma postać bezbarwnego osadu o tt. 473°C (z rozkładem). 
Otrzymuje się go przez dodanie cyjanku potasowego (nie w nadmiarze) do roztworu 
soli miedzi(II). Związek ten jest nierozpuszczalny w wodzie i rozcieńczonych kwasach, 
natomiast rozpuszcza się w nadmiarze cyjanku potasowego, dając K[Cu(CN) 2 ], oraz 
w stężonym kwasie solnym i w wodnych roztworach soli amonowych; nie absorbuje 
on tlenku węgla. 

Tiocyjanian miedzi(I), CuCNS, wytrąca się ż roztworu soli miedzi(II) zawierającej 
kwas siarkawy po dodaniu tiocyjanianu potasowego. Bezwodny osad jest zupełnie nie¬ 
rozpuszczalny i można go ogrzewać do temp. 180°C bez rozkładu. Używany jest do grawi¬ 
metrycznego oznaczania miedzi. 

Tlenek miedzi(I) (kupryt), Cu a O, ma postać czerwonego proszku, który otrzymać 
można drogą redukcji zasadowego roztworu siarczanu miedzi za pomocą glikozy lub 
przez ogrzewanie tlenku miedzi(II) do temp. 1000°C. Tlenek miedzi(I) nie rozpuszcza 



Rys. 24.50. Grupa tetraedryczna Rys. 24.51. Jedna z dwóch wzajemnie przenikających się' 

występująca w kryształach sieci w strukturze Cu 2 0 (wg A.F. Wells, Structural 

Cu 2 0 Inorganic Chemistry, OxfordUniversity Press, wydanie 2) 

się w wodzie. Reaguje on z kwasem siarkowym i azotowym dając sól miedzi(II) i meta¬ 
liczną miedź; miedź rozpuszcza się w kwasie azotowym, wydzielając tlenek azotu. Tlenek 
miedzi(I) rozpuszcza się w stężonym kwasie solnym tworząc kompleksowy kwas H 3 [CuC 1 4 ]. 
Rozpuszcza się także w stężonym roztworze amoniaku i w ciekłej miedzi obniżając tem¬ 
peraturę topnienia metalu. 

Krystaliczny tlenek miedzi(I) zbudowany jest z dwóch niezależnych, przenikających 
się nawzajem struktur sześciennych. Każda z tych dwóch struktur składa się z zewnętrznie 


77 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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centrowanej sieci regularnej atomów tlenu z dodatkowymi jonami tlenu w połowie luk 
tetraedrycznych. Jony miedzi(I) umieszczone są w każdej tetraedrycznej grupie pomiędzy 
jonami tlenu, jak pokazano to na rys. 24.50. Jedyną substancją o podobnej strukturze 
krystalicznej jest tlenek srebra, Ag s O. 

Siarczan miedzi (I), Cu 2 S0 4 . Bezwodna sól powstaje w wyniku działania siarczanu 
dwumetylowego na tlenek miedzi(I). W obecności wody ulega ona reakcji dysproporcjo- 
nowania. Siarczan miedzi tworzy trwałe kompleksy kationowe: rCuC01 2 S0 4 ,Ho0 
i [Cu(NH 3 ) 2 ] 2 S0 4 . 

Siarczek miedzi(I), Cu 2 S, powstaje w drodze bezpośredniego łączenia^się pierwiastków. 
Związek ten jest dwupostaciowy; jego struktura krystaliczna w niskich temperaturach 
nie jest znana, natomiast w wysokich temperaturach ma on sieć krystaliczną typu blendy 
cynkowej, w której umieszczone są wszystkie atomy siarki i połowa atomów miedzi. 
Pozostałe atomy miedzi rozmieszczone są wewnątrz sieci. Siarczek miedzi(I) ma zdefek¬ 
towaną strukturę o składzie Cu 9 S 5 . 

Metody otrzymywania i własności halogenków miedzi(I) przedstawiono w tabl. 24.38. 


Halogenki miedzi(I) 


Tablica 24.38 



CuF*) 

. 

CuCl 

CuBr 

CuJ 

Charakterystyka 

ogólna 


bezbarwne ciało stałe 

bladożółte ciało 
stałe 

bezbarwne lub białe 
ciało stałe 

Temp. topnienia, °C 


430 

483 

588 

Temp. wrzenia, °C 


1367 

1345 

1293 

Typ sieci krystalicznej 


blenda cynkowa 

blenda cynkowa 

blenda cynkowa 

- Budowa w stanie pary 


dimeryczna w zakresie 
temperatur 1600—1700 °C 

dimeryczna w temp. 
1000°C 

monomeryczna w 
temp. 1000°C 

Własności 

Metody otrzymywania 

' 

nierozpuszczalny w wodzie; 
łatwo rozpuszczalny w NH 3 
i w HC1; roztwory te 
absorbują tlenek węgla; 
duże przewodnictwo elek¬ 
tryczne 

działanie stężonego kwasu' 
solnego i miedzi na dwu- 
chlorek miedzi 

nierozpuszczalny 

! 

\ 

1 

nierozpuszczalny 

dodanie roztworu 
jodku potasowego 
do roztworu soli 
miedzi (II) 


*)CuF występuje w stopionym CuF 2 ; przy gwałtownym oziębieniu powstaje CuF 2 i miedź .- 


Związki kompleksowe miedziffi 

Miedź w pierwszym stopniu utlenienia tworzy kompleksy anionowe, kationowe 
i obojętne. Moc wiązania pomiędzy atomem miedzi a ligandem zmniejsza się w kierunku 
Cu—N, Cu—S, Cu—O. Najwyższa wartość liczby koordynacyjnej atomu miedzi w kom¬ 
pleksach wynosi 4, lecz wartość ta nie zawsze jest osiągana. W izonitrylokompleksach 
i w kompleksach o ligandach związanych z atomami miedzi jedynie przez atomy tlenu 
najwyższą liczbą koordynacyjną jest 2, a w związkach zawierających cząsteczki amonia¬ 
ku — 2 lub 3. 
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Kompleksy obojętne 

Cu® tworzy obojętne kompleksy z tlenkiem węgla, z etylenem oraż z trzeciorzędo¬ 
wymi alkilofosfinami i arsynami. 

CuC 1,C0,H 2 0. Chlorek miedzi(I) rozproszony w wodzie lub rozpuszczony w kwasie 
solnym czy też w wodzie amoniakalnej absorbuje tlenek węgla w proporcji jedna cząsteczka 
tlenku węgla na jeden atom miedzi. W czasie ogrzewania z roztworu wydziela się tlenek 
węgla, który pod wpływem działania tlenu lub soli miedzi(II) utlenia się do C0 2 . 

Z zimnego roztworu tego kompleksu otrzymać można bezbarwne kryształy o składzie 
CuC 1,C0,H 2 0. Woda lub inny donor elektronów jest zasadniczym składnikiem kom¬ 
pleksów tego typu; kompleks CuCl,CO nie istnieje. Przypuszcza się, że związek ten ma 
budowę dimeryczną zawierającą atom miedzi o liczbie koordynacyjnej 4 

OC Cl CO 

\ / \ / . 

Cu Cu v ' 

/ \ / \ 

h 2 o Cl oh 2 

CuC 1,C 2 H 4 . Kompleks ten powstaje podczas przepuszczania etylenu nad suchym 
chlorkiem miedzi(I). Przy użyciu zawiesiny chlorku miedzi(I) w wodzie otrzymuje się 
klarowny roztwór. Prężność dysocjacji etylenu w temp. ~8°C dla suchego kompleksu 
i w temp. 0°C dla roztworu wynosi 1 Atm. 

Związki kompleksowe halogenków miedzi® z fosfinami i arsynami. Znane są kompleksy 
chlorku, bromku, jodku miedzi(I) z trzeciorzędowymi alkilofosfinami i arsynami. Związki 
te dość łatwo odszczepiają arsynę lub fosfinę. Szczególnie interesująca jest struktura 



Rys. 24.52. Ułożenie atomów Cu, J i As w cząsteczce (C 2 H 5 ) 3 As,CuJ 

związku (C 2 H 5 ) 3 As,CuJ. Powstaje on w wyniku działania trójetyloarsyny na roztwór 
jodku, miedzi® w stężonym roztworze jodku potasowego. W roztworze acetonowym 
lub benzenowym związek ten występuje w postaci cząsteczek tetramerycznych. Rentge- 
nograficzne badania struktury tego kompleksu wykazały, że dla każdego atomu miedzi 
i arsenu liczba koordynacyjna wynosi 4 (por., rys. 24.52). 

Aniony kompleksowe 

Cyjanokompleksy. Otrzymano trzy sole K[Cu(CN)J, K 2 [Cu(CN) 3 ] i K 3 [Cu(CNJ 4 ]. 
Najbardziej trwałym związkiem jest K 3 [Cu(CN) 4 ], który występuje w rozcieńczonych 
wodnych roztworach cyjanku miedzi® w cyjanku potasowym. Stała dysocjacji. 


77 * 


K = 


[Cu+HCN-P _ 2 , 10 _ 27 
[Cu(CN)M 
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Chlorokompleksy występują w solach K[CuCl a ], K a [CuCl 3 ], K 3 [CuCł 4 ]. W roztworze 
głównie występują aniony [CuCl 2 ]“ i [CuCl 3 ] a ~. Pozostałe halogenki, z wyjątkiem fluoru, 
tworzą również odpowiednie kompleksy. 

Kationy kompleksowe 

Związki amminomiedzi(T). [Cto(NH 3 ) a ] a S0 4 ,2H 2 0 otrzymuje się w postaci bezbarwnych 
kryształów podczas redukcji siarczanu miedzi(II) w roztworze stężonego amoniaku 
w normalnej temperaturze. 

Związki kompleksowe miedzi(I) zawierające cyjanki alkilowe [Cu(CH 3 CN) 4 ]N0 3 
otrzymać .można przez rozpuszczenie miedzi w roztworze azotanu srebrowego w cyjanku 
metylu. Po odparowaniu rozpuszczalnika pozostaje bezbarwny krystaliczny proszek, 
którego trwałość związana jest z obecnością cyjanku metylu. 

Przykładem koordynacji poprzez atom siarki jest kompleks tioacetamidowy 



Klasa 2. Związki zawierające atom miedzi 
w drugim stopniu utlenienia 

Nie ma dowodów istnienia prostych jonów miedzi Cu a+ . Związki miedzi(II) mają 
strukturę cząsteczek olbrzymów lub są związkami kompleksowymi. 

Związki wielkocząsteczkowe 

Tlenek miedzi(II), CuO, stanowi czarne ciało stałe o tt. 102ó°C. Otrzymuje się go 
w wyniku ogrzewania azotanu, wodorotlenku lub zasadowego węglanu miedzi(II). Zwią¬ 
zek ten w temp. 1000°C odszczepia tlen tworząc tlenek miedzi(I). Tlenek miedzi(II) ulega 
łatwo redukcji do wolnego metalu. Jest on nierozpuszczalny w wodzie; natomiast roz¬ 
puszcza się w kwasach tworząc sole miedzi(II). 

Struktura krystaliczna tlenku miedzi(II) jest pod pewnym względem podobna do 
struktury PdO lub PtO. Cztery atomy tlenu rozmieszczone są w wierzchołkach kwa¬ 
dratu, którego środek stanowi atom miedzi, żaś atomy miedzi ułożone są tetraedrycznie 
dookoła każdego atomu tlenu. Tetraedry te nie są jednak regularne. 

Siarczek miedzi(II), CuS, wytrąca się w postaci zanieczyszczonej podczas działania 
siarkowodoru na roztwór siarczanu miedzi(II). W stanie czystym można otrzymać ten 
związek drogą ogrzewania sproszkowanej .miedzi z roztworem siarki w dwusiarczku 
węgla w zatopionej rurze w temp. 100°C w ciągu kilku godzin. Kryształy mają złożoną 
strukturę warstwową. 

Wodorotlenek miedzi(II), Cu(OH) a , stanowi bladoniebieskie ciało stałe, które otrzymuje 
się w reakcji amoniaku z wrzącym roztworem siarczanu miedzi(II). Wypada zielony 
osad, który zmienia stopniowo barwę na niebieską. Otrzymany osad przemywa się i trawi 
roztworem wodorotlenku sodowego o temp. 30°C. Bezpośrednie działanie roztworu 
wodorotlenku sodowego na sól miedziową powoduje wytrącenie się soli zasadowej. 
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Wodorotlenek miedzi(II) jest nierozpuszczalny w wodzie i w rozcieńczonych roz¬ 
tworach zasad; w bardzo małym stopniu rozpuszcza się on w stężonych roztworach 
mocnych zasad tworząc prawdopodobnie K 2 [Cu0 2 ]. Wodorotlenek miedzi (II) rozpuszcza 
się w kwasach i wodnym roztworzę amoniaku, w którym tworzy kompleksowy wodoro¬ 
tlenek [Cu(NH 3 ) 4 ](OH) 2 . 

Własności dwuhalogenków miedzi przedstawiono w tabl. 24.39. 


Dwuhalogenki miedzi 


Tablica 24.39 



CuF 2 

CuCl 2 

CuBr 2 

CuJ 2 

Charakterystyka 

biała krystaliczna sól; 

ciemnobrązowe 

czarne kryształy 

_ 

ogólna 

czerwona ciecz 

ciało stałe 



Typ sieci krystalicznej 

fluoryt 

płaskie łańcuchy 

płaskie łańcuchy 

rozkład w czasie 
tworzenia,; ka¬ 
tion utleriia 





anion 

Temp. topnienia, °C 

. 950 

498 



Rozpuszczalność 

0,075 

75,5*) 



w wodzie, g/100 g 

hydroliza pod wpły¬ 
wem działania ciepłej 
wody 




Liczba cząsteczek wody 





w hydratach 

0, 1, 2 

0, 1, 2**), 3, 4 

0, 4 


Zachowanie się pod¬ 

w temp. 1000 °C rozpad 

w temperaturze 

w temperaturze 


czas ogrzewania 

do CuFH-F 

czerwonego, żaru 

czerwonego żaru 




rozpad do 

rozpad do 




CuCl + Cl 

CuBr + Br 



*) Rozpuszczalny w rozpuszczalnikach organicznych zawierających tlen. 
**) Dwuhydrat ma barwę jasnoniebieską i płaską konfigurację: v 

•Cl 


H 2 C>—Cu—OH s 


Cl 


Związki kompleksowe miedz 1(11) 

Miedź w drugim stopniu utlenienia tworzy anionowe, kationowe i obojętne kom¬ 
pleksy chelatowe i niechelatowe. Atom Ću(II) wykazuje większe powinowactwo do tlenu, 
a mniejsze do azotu niż atom miedzi(I). 

Kompleksy niechelatowe 

Kompleksy obojętne. Miedź(II) nie tworzy kompleksów z tlenkiem węgla. Tlenek 
azotu absorbuje się w roztworach anionowych kompleksów miedzi(II) (lecz nie katio¬ 
nowych) w stosunku NO : Cu — 3,6 : 1. Należy zauważyć, iż jon Cu 2+ ma jeden elektron 
mniej niż jon Cu + , podczas gdy cząsteczka NO zawiera o jeden elektron więcej niż czą¬ 
steczka CO. . 

Aniony kompleksowe. Niechelatowe aniony kompleksowe zawierające atom miedzi(II) 
otrzymuje się głównie z cyjanku miedzi(II) i dwuhalogenków miedzi. K 2 [Cu(CŃ) 4 ] jest 
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związkiem o barwie białej, bardzo dobrze rozpuszczalnym w wodzie. Niektóre z halo- 
genokompleksów miedzi(II) wymieniono poniżej. 

(NH 4 ) 2 [CuF 4 ],2H 2 0 

bladoniebieski, 
prawie nierozpuszczalny 

M[CuF 3 ] M= K, Rb 

biały 

Li[CuCl 3 ],2H 2 0 

granatowoczerwony 

(NH 4 )[CuCy,2H a O 

niebieski 

MtCuClJ M = NH 4 , K, Cs 

czerwony 

M 2 [CuCI 4 ],2H 2 0 M = NH 4 , K, Cs 

zielony lub niebieski 

Cs 2 [CuC1 4 ] / 

żółty 

Struktury krystaliczne niektórych związków kompleksowych sugerują, że pozornie 
słuszny wzór chemiczny nie jest właściwym przedstawieniem rzeczywistych połączeń 
między atomami związku w stanie stałym. Aniony w Cs[CuCl 3 ] składają się z płaskich 

łańcuchów grup CuCl 3 


Cl ' Cl 

Cl Cl 

= - \/ 

\ / 

Cu 

Cl Cl^ ^Cl 

/ \ 

Cl Cl Cl 

\ / \ / ■ \ / . 

Cu Cu Cu 

/ \ / 

Cl Cl Cl 

\ / \ 

Cl Cl Cl 

w których każdy atom miedzi ma liczbę 

koordynacyjną 4. Krystaliczna struktura 


K 2 [CuClJ,2H a O okazała się agregatem cząsteczek [CuCl 2 —(OH 2 ) 2 ] oraz jonów Cl~ 
i K + . W tym przypadku atomy miedzi również są czterokoordynacyjne, lecz nie w sposób 
wynikający ze wzoru K 2 [CuC 1 4 ] przypisywanego zwykle temu kompleksowi 1 ). 

Kompleksy zawierające brom i chlor mają podobną budowę. Aczkolwiek znany jest 
związek K 2 [CuJ 4 ], to jednak trudno jest otrzymać jodokompleksy ze względu na nie- 
trwałość CuJ 2 . . 

Do niechelatowych kompleksowych kationów miedzi(II) zalicza się uwodnione sole 
miedzi(II) i związki zawierające cząsteczki amoniaku. Zwykle cztery cząsteczki wody 
związane są z jonem miedzi. W amminokompleksach [Cu (NH 3 )JX 2 n zwykle wynosi 4, lecz 
także może być równe 6, jak np. w [Cu(NH 3 ) 6 ]Br 2 i [Cu(NH 3 ) 6 ]J 2 lub 2, jak w związku 
[Cu(NH 3 ) 2 ],(N0 2 ). Ten ostatni związek o barwie bladoniebieskiej otrzymuje się przez 
ogrzanie fioletowoniebieskiego [Cu(NH 3 ) 4 ](N0 2 ) 2 . 

W amminokompleksach atomy azotu związane są mocno z miedzią. Temperatura 
krzepnięcia roztworu siarczanu miedzi(II) nie ulega zmianie po dodaniu czterech rów¬ 
noważników amoniaku. Prężność dysocjacji amoniaku nad [Cu(NH 3 ) 4 ]S0 4 osiąga 1 Atm 
dopiero w temp. 90°C. Wodorotlenek [Cu(NH 3 ) 4 ](OH) 2 jest mocną zasadą. 

Podstawione cząsteczki amoniaku w kationach kompleksowych są słabiej związane 
z miedzią niż sam amoniak, kompleksy są więc mniej trwałe, a liczba koordynacyjna 
miedzi często ulega zmniejszeniu z 4 na 2. Przyjmuje się na ogół, iż omawiane poniżej 
sole zawierają jony Cu 2+ , lecz ściślej rzecz biorąc, miedź występuje w tych związkach 
w kationie kompleksowym. 

2 ) Należy podkreślić, że w krystalicznym CuS0 4 ,5H 2 0, który często jest przedstawiany za pomocą 
wzoru [Cu(H 2 0) 4 ]S0 4 ,H 2 0, atomy miedzi wykazują liczbę koordynacyjną 6 (str. 431). 
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Azotan ntiedzi(II) zwykle występuje tylko w roztworze lub jako jeden z hydratów 
Cu(N0 3 ) 2 ,3H 2 0, Cu(N0 3 ) 2 ,6H 2 0, Cu(N 0 3 ) 2 ,9H 2 0. Trójhydraty w wyniku ogrzewania 
dają zasadowy azotan Cu 4 (0H) 6 (N0 3 ) 2 , który w wyższych temperaturach ulega rozkła¬ 
dowi do tlenku miedzi(II). 

Otrzymano również bezwodny azotan miedzi (II) 1 ). Występuje on w postaci niebie- 
skozielonych kryształów, lotnych w temp. 200°C. Należy sądzić, że cząsteczki w stanie 
gazowym mają budowę typu ferrocenu. 

Siarczan miedzi(IT) otrzymuje się w wyniku działania kwasu siarkowego na tlenek 
lub na zasadowy węglan miedzi(II). Rozpuszcza się on w wodzie, natomiast jest nieroz¬ 
puszczalny w alkoholu. Krystalizuje jako pięciohydrat, który pod wpływem działania 
powietrza przechodzi w trój hydrat. W czasie jego ogrzewania zachodzą następujące 
przemiany: 

CuS0 4 ,3h 2 o „J22ISL,. cuS0 4 ,h 2 o CuS0 4 ^52!£-+ Cuo 

Strukturę krystaliczną pięciowodnego siarczanu miedzi(II) omówiono na str. 432. Siar¬ 
czan miedzi (II) tworzy izodwupostaciowe roztwory stałe z siarczanem żelaza (II) 
(Cu,Fe)S0 4 ,5H 2 0 i (Cu,Fe)S0 4 ,7H 2 0. Sól podwójna z siarczanem amonowym ma budowę 
CuSO 4 ,(NH 4 ) 2 S0 4 ,6H 2 O. Chlorowodór reaguje z siarczanem miedzi(II) tworząc kwas 
chlpromiedziowy 

CuS0 4 + 4HC1 - HJCuClJ + H 2 S0 4 
który wskazuje na trwałość anionu [CuCl 4 ] 2- . 

Nadchloran miedzi(II), Cu(Cl0 4 ) 2 ,6H 2 0 (tt. 60°C), podczas osuszania nad kwasem 
siarkowym w niskich temperaturach traci dwie cząsteczki wody krystąlizacyjnej, lecz 
dalsze ódszczepienie wody bez względu na warunki połączone jest z rozkładem. Należy 
sądzić, że częściowo odwodniona sól ma budowę [Cu(H 2 0) 4 ](C10 4 ). 

Kompleksy chelatowe 

Miedź(II) tworzy wiele kompleksów chelatowych. W kilku z nich miedź związana 
jest z ligandem przez atomy azotu, jak np. w bardzo trwałym [Cu en 2 ]S0 4 , w innych 
poprzez atomy siarki, lecz w większości przypadków miedź związana jest z Ugandami 
przez atomy tlenu lub przez atomy tlenu i atomy azotu. 

Obojętne kompleksy. Miedź tworzy wiele dwuchelatowych kompleksów z /?-dwuketo- 
nami i podobnymi związkami. Kompleksy te są nierozpuszczalne w wodzie, lecz rozpusz¬ 
czają się w rozpuszczalnikach organicznych, w tym również w węglowodorach. Acety- 
loacetonian miedzi(II) jest ciemnoniebieskim ciałem stałym, łatwo sublimującym (tem¬ 
peratura topnienia powyżej 230°C). Otrzymuje się go przez dodanie octanu miedzi(II) 
do roztworu acetyloacetonu. , 

Miedź tworzy z aminokwasami związki dwuchelatowe. Pochodna glicyny 
(H 2 NCH 2 COOH) o barwie głęboko fioletowoniebieskiej jest słabo rozpuszczalna w wo¬ 
dzie. Ten dwuchelatowy kompleks ma następującą strukturę: 

H 2 h 2 

I ' I 

H 2 C—N N—CH 2 

' ' ’ \ / 

Cu 

• • / \ 

OC—O O—co 

x ) C. C. A d d i s o n i B. K. H a t h a w a y, Proc. Chem. Soc 1957, 19. 
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Związek kompleksowy miedzi(II) z oksymem aldehydu salicylowego ma budowę 

H H 



li i l 

HO OH 


Związek ten jest tak słabo rozpuszczalny, że w obecności innego metalu ulega on wytrą¬ 
ceniu z roztworu soli miedzi(II), zawierającego kwas octowy. Dwumetyloglioksym mie¬ 
dzi (II) ma strukturę przestrzenną; płaszczyzny dwóch pierścieni 1 ) tworzą kąt 28°. 

Aniony kompleksowe. Do grupy tej należą węglano- i szczawianokompleksy. Przykła¬ 
dem może tu być sól. sodowa Na 2 [Cu(C 2 04 ) 2 ], 2 H 2 0 .;Do kompleksowych kationów zali¬ 
czyć można również dwu- i trójchelatowe kompleksy z etylenodwuaminą. 


SREBRO 

Własności metalicznego srebra omówiono na str. 1212. Przykłady typów związków 
utworzonych przez srebro przedstawiono w tabl. 24.37. Srebrę nie tworzy związków 
wewnętrznosieciowych. W większości związków srebro występuje, w pierwszym stopniu 
utlenienia. Do nich zaliczamy bardzo nietrwałe alkilosrebro i arylosrebro, wiele związków 
wielkocząsteczkowych oraz kompleksy obojętne, anionowe i kationowe. Związki te mają 
znacznie bardziej jonowy charakter niż analogiczne związki miedzi. Srebro w postaci 
prostego jonu Ag + prawdopodobnie występuje w azotanie i nadchloranie srebrowym. 
Związki srebra(II) opisano na str. 1226. Na szczególną uwagę zasługuje podfluorek 
srebra, Ag 2 F; ma on strukturę warstwową. Kolejność warstw jest następująca: srebro, 
srebro, fluor. Związek ten otrzymuje się w wyniku działania wodnego roztworu fluorku 
srebrowego na srebro w temp. 50°C. Pod wpływem działania wody rozkłada się on dając 
srebro i fluorek srebrowy. Ulega on rozkładowi także przy ogrzaniu do temp. 200 3 C. 


Klasa 1. Związki zawierające atom srebra 
w pierwszym stopniu utlenienia 

Alkilo- i arylosrebro. Etylosrebro(I) i fenylosrebro(I) są związkami znacznie mniej 
trwałymi niż odpowiednie związki miedzi. AgC 2 H 5 otrzymuje się przez działanie cztero- 
etylołowiu, Pb(C 2 H 5 ) 4 , na azotan srebrowy w temp. —70°C. Związek ten rozkłada 
się w temp. powyżej — 50°C. AgC 6 H 5 powstaje podczas działania jodku fenylomagnezo- 
wego na zawiesinę chlorku srebrowego w eterze. Związek ten ulega gwałtownemu roz¬ 
kładowi z chwilą wydzielenia go z eteru. 

Acetylenek srebra(I), Ag*C a , podobny jest do analogicznego związku miedzi(I),, lecz 
jest bardziej wybuchowy. Reaguje on z kwasem azotowym i kwasem siarkowym wydzie¬ 
lając acetylen. 

*) E. Frasson i in., J. Inorg. Nuci. Chem 8, 452 (1958). 
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Cyjanek srebrowy, AgCN, jest bezbarwnym ciałem stałym o tt. 320—350°C. Związek 
ten jest bardzo słabo rozpuszczalny w wodzie i w rozcieńczonych kwasach, natomiast 
rozpuszcza się w roztworze cyjanku potasowego, w stężonych kwasach i w roztworze 
amoniaku. W niskiej temperaturze kryształy AgCN absorbują jedną cząsteczkę amoniaku 
na jeden atom srebra. Stwierdzono, że atomy w krysztale cyjanku srebrowego tworzą 
łańcuchy według następującego schematu: Ag—C—N—Ag—C—N—Ag. Odległość po¬ 
między kolejnymi atomami srebra wynosi 5,26 A. 

Tlenek srebrowy, Ag a O, ma postać prawie czarnego proszku, który można otrzymać 
drogą dodawania mocnych zasad do roztworu azotanu srebrowego. Związek ten wyod¬ 
rębniony z roztworu, w którym rozpuszcza się łatwo, tworzy fioletowe kryształy. Jest 
on prawie nierozpuszczalny w wodzie; odczyn roztworu jest alkaliczny. Tlenek srebrowy 
łatwo absorbuje dwutlenek węgla z powietrza. W wyniku reakcji podwójnej wymiany 
zastępuje on w związkach organicznych atomy wodoru grupami OH. Podczas ogrzewania 
związek ten zaczyna, dysocjować w temp. 200°C. Reaguje on z ozonem i nadtlenkiem 
wodoru dając srebro i tlen. Ma on strukturę krystaliczną typu kuprytu (str. 1217). 

Siarczek srebrowy, Ag 2 S, ulega strąceniu podczas przepuszczania siarkowodoru przez 
roztwór azotanu srebrowego. Jest on nierozpuszczalny w amoniaku i tiosiarczanie so¬ 
dowym. - 

Solc srebrowe kwasów tlenowych. Azotan srebrowy, AgNO s , bezbarwne ciało stałe 
o tt. 209°C, otrzymać można drogą rozpuszczania srebra w kwasie azotowym. Azotyn, 
AgNO a , otrzymuje się w postaci bladożółtego osadu w reakcji azotynu sodowego z roz¬ 
tworem azotanu srebrowego. W temp. 100°C związek ten rozkłada się tworząc srebro, 
azotan srebrowy i tlenek azotu. Nadchloran srebrowy, AgC10 4 , jest związkiem rozpły¬ 
wającym się i bardzo łatwo rozpuszczalnym w wodzie, z której krystalizuje w postaci 
jednohydratu. Rozpuszcza się on także w toluenie tworząc krystaliczne ciało stałe o wzorze 
AgC10 4 ,(CH 3 C 6 H 5 ). Siarczan srebrowy powstaje w wyniku rozpuszczania srebra w gorą¬ 
cym stężonym kwasie siarkowym. 

Halogenki srebrowe. Metody otrzymywania i własności tych związków przedstawiono 
w tabl. 24.40. 

Jodek srebrowy jest związkiem trńjpostaciowym. Odmiana a jest przykładem stanu 
krystalicznego, w którym aniony tworzą sztywną sieć krystaliczną; podczas gdy ka¬ 
tiony występują w stanie ciekłym i mogą swobodnie poruszać się wewnątrz kryształu 1 ). 


Związki kompleksowe srebra® 

Kompleksy obojętne. Stwierdzono, że srebro(I) tworzy obojętne kompleksy z tlenkiem 
węgla i etylenem, lecz związki te nie są tak dobrze scharakteryzowane, jak analogiczne 
związki miedzi. Jodek srebrowy tworzy związki addycyjne z (C 2 H 5 ) 3 P i (C 2 H 5 ) 3 As, które 
mają wyraźne temperatury topnienia. Metody ich otrzymywania i własności są podobne 
jak odpowiednich związków miedzi(I). Związki te występują w postaci cząsteczek tetra- 
merycznych. 

Kompleksowe aniony srebra(I). Cyjanokompleksy. Do kompleksowych soli tego typu 
zalicza się K 3 [Ag(CN) 4 ], K 2 [Ag(CN) 3 ] i K[Ag(CN) 2 ]. Anion [Ag(CN 2 )]~, którego stała 

x ) Wells, Structural Inorganic-Chemistry, str. 134. 
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Halogenki srebrowe 


Tablica 24.40 



AgF 

AgCl 

AgBr 

AgJ 

Charakterystyka 

bezbarwne, rozpływa- 

bezbarwne kry- 

bladożółte kry- 

odmiana y: bla- 

ogólna 

jące się kryształy regu- 

ształy regularne 

ształy regularne 

dożółte kryszta- 


lamę 



ły regularne 

Temp. topnienia, °C 

435 

455 

434 

555 (rozkład) 

Temp. wrzenia, °C 


1550 



Typ sieci krystalicznej 

NaCl 

NaCl 

NaCl 

y blenda cynko¬ 
wa; w temp. 

137 °C przecho¬ 
dzi w /3 heksago¬ 
nalną; w temp. 
146 °C przecho¬ 
dzi w a wurcyt 

Rozpuszczalność 


8,9-10- 5 

8,4-10- 6 

3-10- 7 

w wodzie, g/100 g 

182 





tworzy hydraty z 4 
i 2 cząsteczkami wody 

rozpuszczalny 

rozpuszczalny 

rozpusżczalny 

Rozpuszczalność w in¬ 

słabo rozpuszczalny 

w roztworach 

w roztworach 

w roztworach 

nych rozpuszczalni¬ 

w wodnym roztworze 

NH 4 OH, kcn. 

KCN, Na 2 S 2 0 3 

KCN, Na 2 S 2 Q 3 

kach ‘ 

amoniaku 

Na 2 S 2 0 3 




dysocjacji wynosi 4 • 10~ 17 , jest najbardziej trwałym ze wszystkich wymienionych powyżej 
anionów. Ma on budowę liniową, co wskazuje na dygonalną hybrydyzację atomu srebra. 

Halogenokompleksy. Rozpuszczalność chlorku srebrowego jest 100 razy większa 
w kwasie solnym niż w wodzie, dzięki powstawaniu kwasu kompleksowego H[AgCl 2 ]. 

Tiosiarczanokompleksy. Dobra rozpuszczalność halogenków srebrowych w roztworze 
tiosiarczanu sodowego znana jest już od dawna i wykorzystywana w procesach foto¬ 
graficznych. Istnieją 3 typy anionów kompleksowych, występujące w poniższych solach- 
M[Ag(S 2 0 3 )] M = LiQH 2 0), Na, K, NH 4 

M 3 [Ag(S 2 0 3 ) 2 ] M = K 

M 5 [Ag(S 2 0 3 ) 4 ] M = Na, K, NH 4 

Wszystkie te sole. mają słodki smak. 

Kompleksowe kationy srebra(I). Atom srebra tworzy z amoniakiem i aminami kationy 
o budowie [Ag,2NH 3 ] + i [Ag,3NH 3 ]+; w kationowych amminokompleksach atom srebra 
nie przybiera liczby koordynacyjnej 4. W [Ag,2NH 3 ]+ atom srebra zhybrydyzowany 
jest dygonalnie. Rozpuszczanie się cyjanku srebrowego w roztworze amoniaku można 
wyjaśnić utworzeniem się soli dwóch kompleksowych jonów [Ag,2NH 3 ] [Ag(CN) 2 ], która 
jest rozpuszczalna w wodzie. 

Klasa 2. Związki zawierające atom srebra 
w drugim stopniu utlenienia 

Związki srebra(II) są znacznie mniej trwałe niż związki miedzi(II), dlatego też znany 
jest jedynie fluorek, AgF 2 , oraz niektóre kationy kompleksowe. Otrzymuje się je z soli 
srebra(I) na drodze intensywnego utleniania. . A 
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Tlenek srebra(II), AgO. Podczas elektrolizy wodnego roztworu azotanu srebrowego 
na anodzie powstaje osad, który otrzymać można także w wyniku działania nadtleno- 
dwusiarczanu potasowego na roztwór azotanu srebrowego. Przy łagodnym ogrzewaniu 
osadu powstaje tlenek srebrowy i tlen. Skład i budowa tego związku nie została dotych¬ 
czas ustalona. 

Jon Ag 2+ . Ozon reaguje z roztworem azotanu srebrowego w stężonym kwasie azo¬ 
towym w temp. 0°C dając czarny paramagnetyczny roztwór o własnościach utleniających, 
lecz nie zawierający nadtlenku wodoru. Roztwór ten reaguje z wodą tworząc tlen i jon 
srebra(I). Przypuszcza się, że roztwór zawiera jon Ag 2+ . 

Dwufluorek srebra, ĄgF a , stanowi czarne lub brązowe ciało stałe o tt. 690°C, które 
powstaje podczas działania fluoru na srebro w temp. 300°C. Związek ten jest parama- 
gnetykiem i ma silne własności utleniające. Reaguje on z wodą i z rozcieńczonymi kwa¬ 
sami wydzielając ozon. Dwufluorek srebra można ogrzewać bez rozkładu do temp. 700°C 
w obecności fluoru pod ciśnieniem 0,1 Atm. 

Kompleksowe kationy srebra(II). Srebro(II) tworzy kompleksowe kationy z Ugandami 
zawierającymi azot, takimi jak pirydyna, 2,2 , -dwupirydyl lub fenantrolina. Nadtleno- 
dwusiarczan potasowy reaguje z roztworem azotanu srebrowego w pirydynie tworząc 
pomarańczowe kryształy o wzorze [Agpy 4 ]S 2 O s ; w wyniku reakcji z roztworem azotanu 
srebrowego w fenantrolinielub dwupirydylu tworzy się [Agfen 2 ]S 2 0 8 lub [Ag(C 10 H 8 N 2 ) 2 ]S 2 O 8 . 
Przy użyciu dwupirydylu możliwe jest także otrzymanie , oktaedrycznego kationu kom¬ 
pleksowego [Ag(C 10 H 8 N 2 ) 3 ] 2+ . Podczas elektrolitycznego utleniania azotanu srebrowego 
rozpuszczonego w pirydynie tworzy się [Agpy 4 ](N0 3 ) 2 . W wyniku reakcji podwójnej 
wymiany można otrzymać z tych soli wodorosiarczany, nadchlorany i chlorany kationów. 
Wszystkie kationy mają własności utleniające i podatność paramagnetyczną równoważną 
momentom magnetycznym w zakresie od 0,9 do 1,6 magnetonów Bohra. 

ZŁOTO 

Własności metalicznego złota opisano na str. 1212, a zasadnicze typy związków tego 
pierwiastka przedstawiono w tabl. 24.37. Związki złota w pierwszym stopniu utlenienia 
łatwo ulegają rozkładowi, natomiast znacznie bardziej trwałe są związki zawierające atom 
złota w trzecim stopniu utlenienia. W trzecim stopniu utlenienia atom złota ma zawsze 
liczbę koordynacyjną 4. 

Klasa 1. Związki zawierające atom złota 
w pierwszym stopniu utlenienia 

Alkilo- i arylozłoto. Arylozłoto otrzymać można w roztworze eterowym w wyniku 
działania odpowiedniego bromku arylomagnezowego na karbonylochlorek złota, AuCICO. 
Związki te są bardzo nietrwałe. Alkilozłoto nie jest znane. 

Tlenek złota(I), Au a O, strąca się w postaci fioletowego proszku podczas działania 
rozcieńczonego roztworu wodorotlenku potasowego na chlorek złota lub K[AuBr 2 ]. 
Ogrzewanie tlenku złota do temp. 225°C powoduje powstanie mieszaniny złota i tlenku 
złota(III). Tlenek złota(I) reaguje z amoniakiem tworząc NAu 3 (NH 3 ). 
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Siarczek złota (I), Au 2 S, stanowi ciemnobrązowe, nierozpuszczalne ciało stałe, które 
otrzymać można w drodze przepuszczania siarkowodoru przez roztwór K[AuBr 2 ]. Siar¬ 
czek złota (I) jest odporny na działanie wody i rozcieńczonych kwasów; rozpuszcza się 
on w wodzie królewskiej i roztworze cyjanku potasowego. 

Cyjanek złota(I), AuCN, występuje w postaci żółtych, nierozpuszczalnych kryształów. 
Powstaje on w wyniku rozkładu cyjanku złota(III) lub przy ogrzewaniu K[Au(CN) 2 J 
z kwasem solnym do temp. 50°C. Rozmieszczenie atomów w kryształach cyjanku złota® 
jest podobne do ułożenia atomów w cyjanku srebrowym. Cyjanek złota® jest bardziej' 
trwały niż cyjanek miedzi® lub cyjanek srebra®. Podczas ogrzewania do temperatury 
czerwonego żaru cyjanek złota® rozkłada się tworząc metaliczne złoto. Tworzy on 
szereg związków kompleksowych. 

Halogenki złota®. Fluorek złota® nie istnieje; powinien wykazywać charakter 
jonowy, a jon złota® jest nietrwały. 

Chlorek złot a®, AuCl, stanowi żółte nierozpuszczalne ciało stałe, które 
otrzymać można przez ogrzewanie trójchlorku złota do temp. 175°C. W wyższych tempe¬ 
raturach chlorek złota rozkłada się dając złoto i chlor. Pod wpływem działania wody 
AuCl ulega reakcji dysproporcjonowania, dając złoto i trójchlorek złota. Należy sądzić, 
że chlorek złota występuje w postaci cząsteczek dimerycznych. 

Bromek złota®, AuBr, powstaje podczas ogrzewania trójbromku złota do 
temp. 115°C. Ogrzewany lub zwilżony zachowuje się on podobnie do chlorku złota. 

Jodek złot a®, AuJ, rozpuszcza się gorzej niż chlorek lub bromek i dlatego 
można go łatwiej otrzymać i jest on bardziej trwały. Jodek złota® powstaje w wyniku 
rozkładu trójjodku złota w temperaturze pokojowej lub w reakcji jodowodoru z tlen¬ 
kiem złota(III), jodu ze złotem lub jodku potasowego z trójchlorkiem złota. 

Związki kompleksowe zlota(I) 

Kompleksy obojętne złota® otrzymać można przepuszczając tlenek węgla przez 
roztwór trójchlorku złota w czterochloroetylenie w temp. 120°C. AuCl • CO występuje 
w postaci bezbarwnych kryształów, rozpuszczalnych w benzenie i eterze. Pod wpływem 
działania wody związek ten rozkłada się na tlenek, węgla i złoto. Różni się on składem 
od kompleksu tlenku węgla z chlorkiem miedzi®, CuCl ■ CO • H 2 0 (str. 1219). 

Jodek złota® tworzy kompleksy z trzeciorzędowymi fosfinami i arsynami. Związki 
te powstają w wyniku działania odpowiednich fosfin lub arsyn na wodno-alkoholowy 
roztwór H[AuC 1 4 ], zawierający jodek potasowy. W przeciwieństwie do fosfino- i arsyno- 
kompleksów jodku miedzi® kompleksy jodku złota® są monomeryczne. 

Aniony kompleksowe. Cyjanokompleksy. Dwucyjanozłotan® potasowy, K[Au(CN) 2 ], 
otrzymać można przez rozpuszczenie złota „piorunującego” (patrz poniżej) w roztworze 
cyjanku potasowego lub w wyniku działania rozcieńczonego roztworu cyjanku potasowego 
na metaliczne złoto w obecności tlenu lub nadtlenku wodoru 

2Au + 4KCN + H a O + O - 2K[Au(CN) 2 ] + 2KOH 

Halogenokompleksy. Kompleksowa sól K[AuCl a ] jest nietrwała; w wilgotnym śro¬ 
dowisku szybko rozkłada się do metalicznego złota. K[AuBr 2 ] otrzymuje się drogą redukcji 
K[AuBrJ. 
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Tiosiarczanokompleksy. Kompleksowa sól K 3 [Au(S 2 0 3 ) 2 ] jest jedynym przykładem 
anionu kompleksowego, w którym atom złota w pierwszym stopniu utlenienia ma liczbę 
koordynacyjną 4. 

Kationy kompleksowe. Halogenki złota(I) ogrzewane z wodnym roztworem amoniaku 
tworzą bezbarwne kompleksy typu [Au(NH 3 )]C1, nierozpuszczalne w wodzie, lecz roz¬ 
puszczalne w wodnym roztworze amoniaku. Tiomocznik tworzy kationowy kompleks 
o wzorze [AuS: C(NH 2 ) 2 ]C1. 


Klasa 3. Związki zawierające atom złota 
w trzecim stopniu utlenienia 

Nie ma żadnych faktów wskazujących na występowanie żłota w drugim stopniu utle¬ 
nienia. Założenie uczynione w celu wyjaśnienia budowy związków miedzi(II) i srebra(II), 
że elektron zostaje przeniesiony do orbitalu antywiążącego, nie jest konieczne dla wyjaś¬ 
nienia budowy związków złota(III). 

Związki złotą(III) są bardziej trwałe niż związki złota(I). Złoto nie występuje w postaci 
prostego jonu Au 3+ ; wszystkie związki jego są kowalentne. Atom złpta w trzecim stopniu 
utlenienia wykazuje zawsze liczbę koordynacyjną 4. W. związkach złota(III) inne atomy 
rozmieszczone są płasko dookoła atomu złota. Liczne związki złota (III) zawierają atom 
złota o następującym układzie wiązań: 

I • ' 

—Au<- 

I . 

* . 

Ze względu na silną tendencję złota(III) do osiągnięcia liczby koordynacyjnej 4, związki 
jego można podzielić na dwa typy: związki wielkocząsteczkowe i związki kompleksowe. 

Związki wielkocząsteczkowe 

Wodorotlenek zlota(III), AuOOH, otrzymuje się w wyniku reakcji między kwasem 
azotowym i osadem Mg[AuO a ], utworzonym przez działanie magnezji na wodny roztwór 
trójchlorku złota. Podczas łagodnego ogrzewania AuOOH do temp. 140°C powstaje 
tlenek złota (III). ' 

Tlenek złota(HI), Au 2 0 3 , stanowi ciało stałe o barwie brązowej. W temp. 155°C związek 
ten rozkłada się do tlenku złota(I) i tlenu. Tlenek złota (III) rozpuszcza się w wodoro¬ 
tlenku potasowym tworząc złocian potasowy, K[Au(0H) 4 ],H 2 0, i w wodnym roztworze 
amoniaku dając złoto ,,piorunujące”, ciemno zabarwiony proszek o nieustalonym skła¬ 
dzie i budowie. 


Związki kompleksowe zSota(III) 

Kompleksy obojętne 

Do niechelatowych obojętnych kompleksów złota(III) należą: 

(C 6 H 5 CH 2 ) 2 SAuBr 3j (C 2 H 5 ) 3 PAuC 1 3 i pyAuBr, 

Większość obojętnych kompleksów złota stanowi jednak związki chelatowe. Niektóre 
interesujące przykłady tych związków omówiono poniżej. 
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Trójhalogenki złota. Nie stwierdzono dotychczas istnienia trójfluorku złota. Pozostałe 
trójhalogenki złota mają płaską strukturę dimeryczną ' 


Cl 


Cl Cl 


, / \ / 

Au Au 



Trójchlorek złota, (AuC 1 3 ) 2 , jest brązowym ciałem stałym, które otrzymuje 
się przez ogrzewanie kryształów kwasu chlorozłotowego(III), H[AuC 1 4 ],4H 2 0, do temp. 
120°C. Trójchlorek złota powstaje w wyniku działania wody chlorowej na złoto. W temp. 
175°C związek ten rozkłada się na chlorek złota(I) i chlor. Rozpuszcza się on w wodzie, 
alkoholu i eterze. Pomiary ciężaru cząsteczkowego trójchlorku złota wykazały, że w stanie 
pary występuje on w postaci cząsteczek dimerycznych. 

Tr ójbromek złota, AuBr 3 , stanowi ciemnobrązowe ciało stałe, które bardzo 
łatwo odszczepia brom przechodząc w bromek złota(I). Otrzymuje się go przez ogrzewanie 
dokładnie rozdrobnionego złota i bromu lub przez łagodne ogrzewanie H[AuBrJ. Trój- 
bromek złota rozpuszczony w bromie jest zdimeryzowany. 

. Trójj odek złota, AuJ 3 , stanowi ciemnozielone prawie nierozpuszczalne ciało 
stałe, bardzo łatwo ulegające rozkładowi. Powstaje on w wyniku działania trójchlorku 
złota na roztwór jodku potasowego 


AuC1 3 + 4KJ = K[AuJ 4 ] + 3KC1 


3K[AuJ 4 ] + AuC1 3 = 4AuJ 3 + 3KC1 


Alkilozłoto(III). Związki tego typu stanowią dobry przykład tendencji Au (III) do 
osiągania stanu cztero wartościowości. Istnieją trzy rodzaje związków złota(III) tego typu. 
Nie mają one prostej budowy 

AuR 3 AuR 2 C1 AuRC1 2 

lecz budowę kompleksową . 


R 

\ , 

Au 

/ ' 

R 


R 

X 


R R R R 

\ / \ / 

Au o Au 

/ \ / \ 

Y Y Y Y 

\ ' / \ / 

Au Au 

/ \ / \ 

R R Y Y 


gdzie R jest rodnikiem alkilowym, X — pirydyną lub toliloaminą, N(CH 2 C 6 H 5 )H 2 , 
a Y może stanowić Cl, Br lub CN. 

Eteraty i amoniakaty trójalkilozłota są bardzo nietrwałe, dwuetyloeterat trójmetylo- 
złota rozkłada się w temp. — 35°C. 

Związki zawierające dwie grupy alkilowe są cieczami lub ciałami stałymi o niskiej 
temperaturze topnienia. Otrzymuje się je w wyniku działania odpowiedniego związku 
Grignarda na H[AuC 1 3 (OH)] rozpuszczony w eterze lub pirydynie. Cyjanki powstają 
w reakcji odpowiedniego halogenku złota z cyjankiem srebrowym. Związki o dwóch 
grupach alkilowych są bezbarwne i rozpuszczają się w rozpuszczalnikach organicznych, 

natomiast nie rozpuszczają się w wodzie. Pomiary ciężarów cząsteczkowych tych związ- 

\ 
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ków rozpuszczonych w benzenie lub bromoformie wskazują, że związki te są zdimery- 
zowane. Budowa 


Au Au 


potwierdzona została wynikami badań rentgenograficznych. Cyjanki dwualkilozłota są 
tetrameryczne i mają płaską strukturę kwadratową, wynikającą z liniowej budowy 
grupy —C=N— i kwadratowej hybrydyzacji atomu złota(III) 


R—Au—N^C—Au—R 


r_ Au—feN—Au—R 


Strukturę cyjanku dwupropylozłota(III) ustalono na podstawie badań rentgenograficz¬ 
nych. Związek [(C 2 H 5 ) 2 Au] 2 S0 4 jest także zdimeryzowany, natomiast szczawian 

C a H 5 0=C—O C a Hg 

\ A / \ / 

Au Au 

/ \ . ^ \ ' 

C a H 5 O—C=0 C a H 5 

występuje w postaci cząsteczek monomerycznych. 

Związki zawierające jedną grupę alkilową w cząsteczce [otrzymane przez działanie 
halogenu na pochodne dwualkilozłota(III)] mają intensywnie czerwone zabarwienie. 
Dimeryczną budowę tych związków z dwiema alkilowymi grupami przy jednym z atomów 
złota 

R Cl Cl 

v / \ / 

Au Au 

/ \ / \ ‘ 

R Cl Cl 

ustalono na podstawie pomiarów ich momentów dipolowych i na podstawie reakcji 
z bromkiem potasowym, w wyniku której powstaje K[AuBrJ i (C 2 H 5 ) 2 AuBr 2 . Analo¬ 
giczne związki arylowe wydają się mniej trwałe niż związki alkilowe. Jedynym znanym 
typem takich związków jest pochodna o dwóch grupach arylowych Ar 2 AuY, która ma 
własności podobne do własności związków alkilowych. 


Kompleksy anionowe 

Istnieje wiele kwasów i soli o ogólnym wzorze MfAuKJ, gdzie M może stanowić 
proton lub kationy wielu metali, a X może być OH, halogenem lub CN. Znane są sole 
szeregu zawierającego pięć anionów od [Au(OH) 4 ]~ do [AuC 1 4 ]~. Wodny roztwór trój¬ 
chlorku złota zawiera kwas H[AuC 1 3 OH]. Na podstawie badań rentgenograficznych 


1231 



stwierdzono, że anion w soli K[AuBrJ ma budowę płaską. Czerwono zabarwiony kwas 
bromozłotowy, H[AuBrJ, otrzymuje się przez ogrzewanie trójbromku złota z bromo- 
wodorem. « . 

Kationy kompleksowe 

Sól o wzorze [Au(NH 3 ) 4 ]Ć1 3 otrzymuje się w wyniku działania amoniaku na kwas 
chlorozłotowy. Związek ten jest bezbarwny. Jon chlorkowy można zastąpić innymi jonami 
halogenkowymi lub anionami kwasów tlenowych. Analogiczne sole kwasów tlenowych 
są bardzo trwałe.. 





Rozdział 25 

KARBONYLKI, KARBONYLOWODORKI, 

KARBON YLOHALO GENKI, NITROZYLKII ^-KOMPLEKSY 
METALI PRZEJŚCIOWYCH 


, Metale przejściowe tworzą związki z grupą karbonylową, grupą nitrozylową oraz 
z niektórymi węglowodorami nienasyconymi. Związki te stwarzają pewne wspólne pro¬ 
blemy chemii strukturalnej i dlatego omówiono je razem w tym rozdziale. Rozwiązanie 
tych problemów strukturalnych można znaleźć w wyjaśnieniu roli, jaką odgrywają orbi¬ 
tale d przedostatnich powłok atomu metalu w tworzeniu wiązań.. 

KARBONYLKI METALI PRZEJŚCIOWYCH 

Karbonylki metali przejściowych zawierają atom metalu związany bezpośrednio z gru¬ 
pami karbonylowymi, a nie z innymi pierwiastkami lub grupami. Można je podzielić 
na trzy typy (patrz tabl. 25.1): 1) monomeryczne karbonylki o ogólnym wzorze M^CO)^, 
zawierające jeden atom metalu w cząsteczce, 2) karbonylki mostkowe o ogólnym wzorze 
MgCCO)^, które zawierają dwa atomy metalu w cząsteczce i 3) wielordzeniowe karbo¬ 
nylki zawierające trzy lub cztery atomy metalu w cząsteczce. Dla wielu karbonylków 
metali znane są ich ciężary cząsteczkowe i geometryczne rozmieszczenie atomów w czą¬ 
steczce. Ogólnie przyjęto, że atom metalu w karbonylku jest bezpośrednio związany 
z atomem węgla grupy karbonylowej. Wszystkie monomerypzne karbonylki, z wyjątkiem 
pięciokarbonylku żelaza, są bezbarwne, natomiast karbonylki mostkowe i'wielordzeniowe, 
z wyjątkiem dziesięciokarbonylku dwurenu, są barwne. Karbonylki monomeryczne są 
lotniejsze od pozostałych. Odporność termiczna karbonylków wszystkich typów (okre¬ 
ślona w oparciu o temperaturę, w której rozpoczyna się dysocjacja termiczna) jest w przy¬ 
bliżeniu jednakowa. 

W ciągu ostatnich kilku lat prace nad wyjaśnieniem budowy, karbonylków metali 
i ich pochodnych w oparciu o prawa nowoczesnej teorii wartościowości w znacznym 
stopniu uwieńczone zostały powodzeniem. Bardzo cenne okazało się zastosowanie teorii 
orbitalów molekularnych i teorii pola ligandów. Struktury związków omówionych w tym 
rozdziale przedstawiono w oparciu o teorię wiązań walencyjnych, za pomocą której 
rozwinięto odpowiednie schematy struktur. 

Uczyniono dwa założenia: 

1) kierunki wartościowości realizowanych przez atomy metalu w karbonylkach są 
określone hybrydyzacją i metal obok utworzonego wiązania a może także uruchamiać 
wiązania yr, które powstają przy użyciu orbitalu czystego lub hybrydowych orbita¬ 
lów d (str. 175), 
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Tablica 25.1 


Karbonylki metali przejściowych 


Grupa VIP 

Grupa VIIP 

Grupa VIII 

Grupa IX 

Grupa X 

Karbonylki monomeryczne 

Cr(CO)„ 


Fe(CO) 5 


Ni(CO) 4 

bezbarwne kry- 


żółta ciecz; o tt. 


bezbarwna 

ształy o tt. 


—20°C; tw. 103°C 


ciecz ó tt. 

149 °C; subli- 


rozkład w temp. 130°C 


—25 °C, tw. 

muje; rozkład 




43 °C; roz- 

w temp. ok. 




kład w temp. 

100 °C 

Mo(CO) 6 


Ru(CO)j 


100 °C 

bezbarwne kry- 


bezbarwna ciecz o tt. 


/ 1 

ształy; sublimu- 


—22 °C; sublimuj e; 

... 


je; rozkładów 


rozkład w temp. 50 °C 



temp. 150°C 
W(CO) 6 


Os(CO) 6 

• • ■ 


bezbarwne kry- 


bezbarwna ciecz o tt. 



• ształy; sublimuje 


— 15°C 



Karbonylki mostkowe 


Mn 2 (CO) 10 

Fe 2 (CO) 9 

Co 2 (CO) 8 ' 



złotożółte kry- 

żółte kryształy; rozkład 

pomarańczowoczerwone 



ształy o tt. 

w temp. 100°C 

kryształy o tt. 51 °C; nie- 



155°C 


lotny 




Ru 2 {CO) 9 

R1i 2 (CO) s 




pomarańczowe krysz- 

pomarańczowe kryształy 




tały; rozkład w temp. 

o tt. 76 °C; rozkład w temp. 




150°C 

76 °C 



Re 2 (CO) 1(1 

Os 2 (CO) 9 

Ir 2 (CO) 8 



bezbarwne kry- 

żółte kryształy o tt. 

żółtozielone kryształy; 



ształy o tt. 

224 °C; sublimuje 

sublimuje w atmosferze 



177 °C (rozkład); 
sublimuje 


CO w temp. 160°C 


Karbonylki wielordzeniowe 



Fe 3 (CO) 12 

Co;(cox a 




zielone kryształy; roz- 

czarne ciało stałe; roz- 




kład w temp.. 140 °C 

kład w temp. 60 °C 




Ru 3 (CO) 12 

[Rh(CO) 3 ]„ 




zielone kryształy 

czerwone ciało stałe; roz¬ 
kład w temp. 150°C 





Rh ł (CO) 11 





czarne ciało stałe 



, 


Pr(CO) 3 ]„ 



. 


żółte ciało stałe; subli¬ 
muje w atmosferze CO 
w 'temp. 210°C; rożldad 
w temp. 210 °C 
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2) utworzenie karbonylku umożliwia wszystkim orbitalom d powłoki walencyjnej 
atomu metalu pełne obsadzenie elektronami. 

Prehybrydyzacyjne konfiguracje elektronowe powłok walencyjnych atomów metali 
przejściowych przedstawiono w tabl. 25.2. 


Tablica 25.2 

Prehybrydyzacyjne konfiguracje elektronowe powłok walencyjnych atomów metali przejściowych (n jest 

główną liczbą kwantową) 


n — 4 

n = 5 

n — 6 


( n 

-1 )d 



ns 

np 

Cr 

Mo 

. W 

: 7 

X 

t 

t 

X . 

X 


Mn 

Tc 

Re 

' t 

. t. 

t 

t 

t : 

X 

. X , 

Fe 

Ru 

Os 

U 

X 

t 

t 

t . 

X ■ -j 

t- : 

Ćó 

Rh 

Ir 

U 

M 

t ' 

;t 

t 

■ r 

t ••• 

, Ni. 

Pd 

Pt • 

u 

U. 

U 

f ' 

t . 

t • 

t.... 


Można określać struktury orbitalowe wszystkich karbonylków przez wybranie właści¬ 
wej liczby ns , np, i (n— l)d orbitalów metali do hybrydyzacji, a .następnie ułożenie wiązań 
tak, aby wszystkie elektrony w niezhybrydyzowanych (n—l)d orbitalach były sparowane. 
Jest to możliwe, ponieważ cząsteczka tlenku węgła może przyjąć co najmniej trzy różne 
konfiguracje elektronowe j dlatego może być związana z atomem metalu w różny sposób. 
Formy kanoniczne cząsteczki tlenku węgla oraz możliwe warianty łączenia się jej z meta¬ 
lami przedstawiono w tabl. 25.3. 


Tablica 25.3 

Formy kanoniczne i typy wiązania cząsteczki CQ 


Formy kanoniczne cząsteczki 
CO 

c- 

0+ 


c 

,'n 

o: 

C+ ■ 

:0 

Sposoby połączenia się form 



' 


kanonicznych CO z atoma- 

M 

M. 

. M M 7 M+ 

M+ M' M+ M' M" 

mi metali M, M' i M" 

J ' 


■ 

jtd 

Ttd Jtd 

\y 


c 

( 

z 

I -c 

\n . 





n 

o: ; 

:Or :Or 


o + 

( 

X 

:Or 


' 

I 

II 

m IV 

V VI 


Wzory w drugim szeregu tabl. 25.3 wskazują, w jaki sposób każda forma kanoniczna 
CO może uruchamiać wiązanie atomu metalu przejściowego M z węglem grupy karbonyl- 
owej, bez zmiany sposobu połączenia atomu węgla z atomem tlenu. Nie ma potrzeby 
wykorzystywania struktur IV, V i VI do wyjaśnienia hipotetycznych wzorów dobrze poz¬ 
nanych karbonylków; struktury te sugerują, że atomy tlenu nie mają formalnego ładunku 
ujemnego. Dla rozważań w tym rozdziale założono, że grupa karbonylowa w karbonylku 
metalu występuje w stanie I, II lub III. 
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GRUPA VI. KARBONYLKI CHROMU, 
MOLIBDENU I WOLFRAMU 


Metale przejściowe grupy VI tworzą jedynie karbonylki typu M(CO) 6 . 

Sześciokarbonylek chromu, Cr(CO) 6 , występuje w postaci bezbarwnych kryształów 
rombowych. Można go otrzymać następującymi metodami 1 ): 

1) przepuszczenie tlenku węgla pód ciśnieniem 50 Atm przez zawiesinę trójchlorku 
chromu w eterze w temperaturze pokojowej, poddaną uprzednio działaniu bromku feny- 
lomagnezowego w temp. —70°C (reakcja Joba), 

2) działanie tlenku węgla pod ciśnieniem 100—300 Atm na acetyloacetonian chromu 
albo sól chromu(II) lub chromu(III) kwasu organicznego w roztworze pirydyny w temp. 
80—170°C w obecności sproszkowanego cynku lub magnezu; wydajność reakcji 2 ) wy¬ 
nosi ok. 85%, 

3) działanie A1(C 2 H 5 ) 3 i tlenku węgla w wysokiej temperaturze i pod wysokim ciśnie¬ 
niem na eterowy, roztwór soli chromu (III) 3 ). 

Kryształy sześciokarbonylku chromu sublimują bez rozkładu. Związek ten rozpuszcza 
się w eterze, chloroformie, czterochlorku węgla i benzenie. Sześciokarbonylek chromu 
jest odporny na działanie reagentów; nie reaguje on z powietrzem, bromem, zimnymi 
wodnymi roztworami zasad, rozcieńczonymi kwasami, stężonym kwasem siarkowym 
i stężonym kwasem solnym, tlenkiem azotu i tioalkoholami. Związek ten rozkłada się 
pod wpływem działania chloru i stężonego kwasu azotowego. Reaguje on z metalami 
alkalicznymi w ciekłym amoniaku w myśl równania 

Cr(CO) 6 + 2Na « Na 2 [Cr(CO) 5 ] + CO 

Chociaż Cr(CO) 6 jest wybitnie odporny na działanie większości substancji, reaguje 
on z aminami, np. z pirydyną 


o-fenantroliną 


i etylenodwuaminą 

/ . 



N 


H 2 C—NHą 

h 2 c-nh 2 


w wyniku czego grupy CO w cząsteczce Cr(CO) 6 zostają zamienione na grupy aminowe. 
W związkach tych jeden atom azotu występujący w aminie odgrywa tę samą rolę w wysy- 


x ) Próby otrzymania Cr(CO) 6 metodami 2) i 3) otrzymywania Mo(CO) 6 i W(CO) 6 , opisanymi na 
str. 1238, nie powiodły się. 

2 ) Ann. Reports, 1957, 124. 
s ) Ann. Reports, 1958, 146. 
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caniu wartowościowości atomu chromu co jedna grupa CO. Np. w temp. powyżej 140°C 
pirydyna reaguje z Cr(CO) 6 dając następujące związki: 

Cr(CO) 6 -> Cr(CO) 4 py 2 ->* Cr 2 (CO) 7 py 5 -> Cr(CO) 3 py 3 
brązowożółty czerwonożółty jasnoczerwony 

Wszystkie te związki są barwnymi ciałami stałymi. Cr(ĆO) 3 py 3 jest odporny pa działanie 
powietrza. Pod wpływem działania kwasów następuje rozkład w myśl równania . „ 

Cr(CO) 3 py 3 -f 6HC1 = (pyH) 3 CrCi 6 3CO 4- 1|H 2 

Związek o wzorze Cr(CO) 3 py 3 podczas ogrzewania pod zmniejszonym ciśnieniem odszcze- 
pia pirydynę i powstaje piroforyczny Cr 2 (CO) 6 py 3 . Sześciokarbonylek chromu reaguje 
z wodorotlenkiem potasowym w roztworze alkoholu metylowego w temp. 100°C w zato¬ 
pionej rurze 

Cr(CO) 6 + KOH -I- 5H a O = K[Cr(C0) 3 (H 2 0) 2 0HJ + 3HCOOH 
Otrzymany produkt zabarwia roztwór na czerwono; ulega on hydrolizie 
H a O + K[Cr(C0) 3 (H 2 0) 2 ÓH] = KOH -f Cr(C0) 3 (H 2 0) 3 

Z kilkoma wyjątkami reakcje sześciokarbonylku chromu (inne niż prowadzące do 
całkowitego rozkładu) dają produkty, w których liczba koordynacyjna atomu chromu 
wynosi 6. v 

Sześciokarbonylek molibdenu, Mo(CO) 6 , i sześciokarbonylek wolframu, W(CO) 6 . 
Obydwa te związki występują w postaci bezbarwnych kryształów. Można je otrzymać 
następującymi metodami: 

1) reakcja Joba-Grignarda, w której na MoC 1 5 lub WC1 6 działa się tlenkiem węgla 
w obecności bromku fenylomagnezowego, 

2) działanie tlenku węgla w temp. 225°C i pod ciśnieniem 200 Atm na metaliczny 
wolfram lub molibden redukowane w obecności żelaza lub miedzi, 

3) działanie tlenku węgla na metal w obecności jego siarczku oraz miedzi lub żelaza, 
które działają jako podstawowe akceptory siarki, 

4) działanie tlenku węgla pod zwiększonym ciśnieniem na związki K 3 MoC 1 6 lub 
K 3 W 2 C1 9 w obecności innego , metalu. 

JCryształy Mo(CO) 6 i W(CO) 6 sublimują odpowiednio w temp. 40°C i 50°C, a prężność 
pary 1 Atm osiągają odpowiednio w temp. 156°C i 175°C. Śześciokarbonylki molibdenu 
i wolframu są odporne na działanie powietrza, zimnych wodnych roztworów mocnych 
zasad, kwasów (z wyjątkiem stężonego' kwasu azotowego), tioalkoholi, tlenku azotu. 
Rozkładają się one pod wpływem działania bromu i chloru. Z pirydyną, fenantroliną 
i etylenodwuaminą tworzą pochodne o kolorze i składzie zbliżonym do odpowiednich 
związków chromu. Reakcja z sodem w wodnym, roztworze amoniaku jest analogiczna 
do odpowiedniej reakcji sześciokarbonylku chromu; powstają wówczas związki Na 2 
[Mo(CO) 5 ] i Na 2 [W(CO) 5 ]. 

Struktury sześciokarbonylków 

Wzór cząsteczkowy M(CO)g sugeruje oktaedryczną konfigurację elektronową, którą 
potwierdzają wyniki badań dyfrakcji elektronowej. Długości wiązań (z dokładnością 
do 0,05 A) są następujące: 
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M—C 

M—O 

c—o 

Cr 

1,92 

3,08 

1,16 

Mo 

2,08 

3,23 

1,15 

W 

2,06 

3,19 

1,13 


Diagram orbitalowy Cr(CO) 6 przedstawiono na rys. 25.1, zaś perspektywiczny obraz 
tego związku (rys. 25.2) wskazuje na istnienie dwóch rodzajów wiązań między Cr i C: 
I) pojedyncze wiązania kowalentne Cr—C=0 i II) wiązania podwójne Cr—C=0. Przed¬ 
stawiona struktura jest jedną z form kanonicznych, a w wyniku rezonansu wszystkie wią¬ 
zania Cr—C są identyczne. ' . *• 



Rys. 25.1. Diagram orbitalowy Cr(CÓ) 6 Rys. 25.2. Struktura wiązań Cr(CO) 6 

Każda z sześciu grup CO jest połączona z metalem wiązaniem n, a trzy grupy CO są 
połączone dodatkowo wiązaniami n. Wiązania n są zbudowane z orbitalów d atomu 
metalu w sposób opisany na str. 175. 

Własności chemiczne wskazują, że istnieją dwa rodzaje grup karbonylowych, ozna¬ 
czone I i II (rys. 25.2), różniące się typem wiązania z atomem metalu. Grupy karbonylowe 
I są związane z. atomem za pomocą pojedynczych wiązań semipolarnych. Te grupy kar¬ 
bonylowe powinny być zdolne do zamiany na inne cząsteczki dające wolną parę elektro¬ 
nową do atomu metalu, jak np. N(CH 3 ) 3 lub H 2 0. Jednak cząsteczki te [N(CH 3 ) 3 lub 
H 2 0] nie mogą wykorzystać wolnej pary elektronowej do utworzenia jednego wiąza¬ 
nia a i wiązania n 9 i dlatego nie mogą wymieniać grup karbonylowych oznaczonych II. 
Stąd można przewidzieć, że wszystkie pochodne Cr(CO) 6 , w których nastąpiła maksy¬ 
malna wymiana grup karbonylowych przez ligandy NR 3 i OR 2 , będą miały wzory 
Cr(CO) 3 (NR 3 ) 3 lub Cr(CO) 3 (OR 2 ) 3 . Otrzymano związki tego typu. Podobne rozważania, 
stosuje się do sześciokarbonylków molibdenu i wolframu. 

Wzory pochodnych sześciokarbonylków zebrane w tabl. 25.4 potwierdzają w pełni 
powyższe wywody. Jedynie pochodne zapisane kursywą zawierają mniej niż 3 grupy 
karbonylowe przypadające na atom .metalu. Struktury pochodnych izocyjanków i dwu- 
arsyn nie są zgodne ze strukturą karbonylków przedstawioną na rys. 25.2, ponieważ ligandy 
RNC i C 6 H 4 [As(CH 3 ) 2 ] 2 można przedstawić w postaci form kanonicznych odpowiadają¬ 
cych tlenkowi węgla 

C 6 H 4 , _ C 6 H 4 

0=C: R—N=C: CH S —As: 0=Cy R—N—CH,— a/ 

' . / ' \ \ ./ \ 

CH S CH 3 
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T a b 1 i c a 25.4 


Pochodne sześciokarbonylków metali 


R reprezentuje grupę alkilową lub arylową; L—NX 3 , PX 3 , AsX 3 lub SbX 3 , gdzie X stanowi CH 3 , Cl lub C 8 H 5 . 
Przyjęto następujące oznaczenia skrótowe: py—pirydyna, fen—fenantrolina, en—etylenodwuamina. Kursywą zapisano wzory 
związków zawierających więcej niż trzy grupy karbonylowe na atom metalu. 


Chrom 

Molibden 

- Wolfram 


Kompleksy obojętne 


Cr(CO) 6 NH 3 

Cr(CO) 5 C 5 H,-,N 

Cr(CO) 4 py 2 


W(CO) 4 py 2 

Cr(CO) 4 fen 

Mo(CO) 4 fen 

W(CO) 4 fen 

*) Cr(CO) 4 dwuarsyna 

Mo (CO) 4 dwuarsyna 

W(CO) jdwuarsyna 

Cr 3 (CO) 7 py s 

Cr 2 (CO) 6 py 3 

Ćr(CO) 6 en 3 

Mo 2 (CO) 6 en 3 


Cr(CO) 3 (NH 3 ) 3 
' Cr(CO) 3 L 3 

Cr(CO) 3 (RNQ 3 

Mo(CO) 3 L 3 

**)W(CO) 3 L 3 

Cr(C0) 3 (H 2 0) 3 

Cr(CO) 3 py 3 . •• 

Mo(CO) 3 py 3 

W(CO) 3 py 3 

Cr(CO) 3 (fen)py 

Mo(CO)ofen(py) 

Mo(COUpy)SC,H, 

W(CO) 3 fen(py) 

*) Cr(CO\(dwuarsyna\ 

Mo(CO) 2 (dwuarsynd) 2 

W(CO)^(dwuarsyna)^ ' 

**) Cr(RNC) 6 

Mo(RNC) g 

W(RNC), 

{ Sole zawierające aniony kompleksowe 

K[Cr(CO) 3 (H 2 0) 2 OH] 

K 3 [Cr (CO) 3 (CN) 3 ],2NH 3 ’ 



rc-kompleksy 

C 4 H 4 SCr(CO) 3 

C 7 H 8 Mo(CO) 3 


****) ArCr(CO) 3 

(C v H 7 ) 2 [MoCCO) 3 ] 2 


- 

[(C 7 H 7 + )Mo(CO) 3 ][BF-J 



*) H. L. Ni gran, R. S. N y h o 1 m, Proc. Chem. Soc., 1957, 321. Dwuarsyna ma wzór: 

/x/ As(CH 3 ) 2 


\/\as(CH 3 ) 2 

,**) Ę. W. Abel, M.A. Bennet, G. W i 1 k i n s o n, J. Chem. Soc., 1959, 2323. 

***) Ann. Reports, 1954, 141. ' 

****) Ar może być węglowodorem aromatycznym, pierwszo-, drugo- lub trzeciorzędową aminą, lub estrem 
kwasu benzoesowego. 

Nie jest zatem niespodzianką, że ligand dwuarsyny zastępuje cztery grupy CO, a ligand, 
RNC zastępuje wszystkie sześć. W tabl. 25.4 nieprawidłowy wydaje się tylko związek 
Mo(CO) 2 py SC 6 H 5 

Dla porównania z sześciokarbonylkami i ich pochodnymi można omówić własności 
otrzymanego z acetylenu związku K 3 [Cr(C 2 H) 6 ]. Każdy rodnik acetylenowy musi być 
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związany z atomem chromu tylko jednym wiązaniem a; wiązania podwójne nie mogą 
istnieć. Niezhybrydyzowane orbitale 3 d nie biorą udziału w tworzeniu wiązania i anion 
[Cr(C 2 H) 6 ] 3 “ musi zawierać przynajmniej jeden niesparowany elektron. Związek ten ma 
zabarwienie pomarańczowe, jest paramagnetyczny i bardzo wrażliwy na działanie powietrza, 
wody i wstrząsy. Własności te różnią go od sześciojcarbonylków i ich pochodnych. 

GRUPA vn. KARBONYLKI MANGANU, TECHNETU I RENU 

Dziesięciokarbonylek dwumanganu, Mn 2 (CO) 10 , i dziesięciokarbonylek dwurenu, 
Re 2 (CO) 10 , są substancjami krystalicznymi. Nieznany jest karbonylek technetu, lecz 
własności chemiczne technetu są tak mało poznane, że nie ma powodu rozważać, czy karbd- 
nylek taki w ogóle istnieje. 

Dziesięciokarbonylek dwumanganu, Mn 2 (CO) 10 , tworzy w zatopionej rurze lotne żółte 
kryształy o tt. 155°C. Związek ten otrzymuje się w wyniku działania jodku manganu 
i magnezu na tlenek węgla w eterze pod zwiększonym ciśnieniem. Jest on rozpuszczalny 
w rozpuszczalnikach organicznych. Związek ten reaguje z jodem tworząc Mn(GO) 5 J. 
Struktura jego odpowiada strukturze karbonylku renu (poniżej). Z pochodnymi fosfin, 
arsyn i stybin Mn 2 (CO) 10 daje monomerycżny, paramagnetyczny związek 1 ) typu 
Mn(CO) 4 (PR 3 ). 

W obecności a-fenantroliny i soli niklu powstaje [Ni(Ci 2 H 8 N 2 ) 3 ][Mn(CO) 5 ], a z amo¬ 
niakalnym roztworem sodu Na + [Mn(CO) 5 ]-\ W reakcji z dwuazometanem powstaje 
Mn(CO) 5 CH 3 , bezbarwny, trwały związek diamagnetyczny o tt. 95°C. Otrzymano 
również i inne pochodne jedno wartościowych rodników organicznych. 

Dziesięciokarbonylek dwurenu, Re 2 (CO) 10 . Najbardziej zadowalającą metodą otrzymy¬ 
wania tego związku jest redukcja tlenku rehu(VII) tlenkiem węgla w temp. 250°Cipod 
ciśnieniem 200 Atm 

Re a O T + 17CO - Re 2 (CO) 10 + 7CO a 

Reakcja ta przebiega ilościowo. Renian(VII) potasowy, KRe0 4 , i siarczek renu(VII), 
Re 2 S 7 , również reagują z tlenkiem węgla pod zwiększonym ciśnieniem dając karbonylek, 
lecz proces ten zachodzi trudniej. Z metalicznego renu w żadnych warunkach nie można 
otrzymać karbonylku. / 

* Dziesięciokarbonylek dwurenu tworzy bezbarwne jednoskośne kryształy, sublimujące 
w temp. 140°C; związek ten jest bezbarwny. Jego rozkład termiczny następuje powyżej 
temperatury topnienia (177°C). Dziesięciokarbonylek jest odporny na działanie zasad' 
i zimnych stężonych kwasów mineralnych. Ulega on rozkładowi pod wpływem działania 
gorących stężonych kwasów azotowego i siarkowego. Reaguje z halogenami dając karbo- 
nylohąlogenki renu, Re(CO) 5 X (str. 1269); z aminami tworzy pochodne typu 
Re(CO) 3 py 2 i Re(CO) 3 fen (fen — fenantrolina) 

Ciężar cząsteczkowy karbonylku renu w roztworze wskazuje na istnienie postaci 
dimerycznej Re 2 (CO) 10 . Widmo absorpcyjne w podczerwieni nie wykazuje żadnych pasm 
w sąsiedztwie 1800 cm -1 , co świadczy, że w cząsteczce nie ma mostkowych grup karbo- 
nylowych (patrz str. 1248). Na podstawie badań rentgenograficznych 2 ) stwierdzono, że 

x ) Ann. Reports., 1957, 135. 

3 ) L. F. D a h 1, E. I s h i s h i i R. Ę. R u n d 1 e, /. Chem. Fhys. s 26 (2), 1750 (1957). 
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cząsteczka karbonylku renu zawiera dwa bezpośrednio połączone atomy metalu. Odle¬ 
głość Re—Re wynosi 3,02 A. Każdy atom wykazuje koordynację olctaedryczną; z sześciu 
wiązań pięć łączy atom renu z grupami karbonylowymi, a jedno z drugim atomem metalu. 



Rys. 25.3. Budowa cząsteczki Re 2 (CO) i0 . W celu zwiększę- Rys. 25.4. Diagram orbitalowy Re 2 (CO) 10 
nia przejrzystości rysunku wiązania i grupy CO pokazano 

tylko w jednym oktaedrze A 

Dwie grupy oktaedryczne w cząsteczce karbonylku renu są obrócone względem siebie 
o kąt 45° (rys. 25.3). Diagram orbitalowy sporządzony na podstawie danych eksperymen¬ 
talnych przedstawiono na rys. 25.4. 

Ciężar cząsteczkowy określony na podstawie widma w podczerwieni i badań rentge- 
nograficznych wskazuje, że struktura Mn 2 (CO) 10 jest podobna do struktury Re 2 (CO) 10 . 

GRUPA vra. KARBONYLKI ŻELAZA, RUTENU I OSMU 

Pięciokarbonylek żelaza, Fe(CO) 5 , stanowi ciecz odporną na działanie powietrza* 
którą otrzymuje się następującymi metodami: 

1) działanie tlenku węgla pod ciśnieniem 200 Atm na żelazo ogrzane do temp. 200°C 5 

2) działanie tlenku węgla pod ciśnieniem 200 Atm i w temp. 200°C na dwujodek 
żelaza w obecności miedzi, która jest akceptorem jodu. W pierwszym etapie prawdo¬ 
podobnie powstaje lotny karbonylojodek żelaza 

FeJ 2 -f 4CO = Fe(CO) 4 J 2 

który następnie reaguje z miedzią 

CO -f Fe(CO) 4 J 2 + 2Cu = Fe(CO)s + Cu 2 J 2 

Dwujodek żelaza można zastąpić siarczkiem żelaza(II), natomiast reakcje z dwuchlorkiem 
i dwubromkiem żelaza przebiegają z mniejszą wydajnością. 

Własności fizyczne pięciokarbonylku żelaza przedstawiono w tabl. 25.5, a jego reakcje 
chemiczne na planszy 25.1. Związek ten jest rozpuszczalny w alkoholu metylowym* 
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T a b lica 25.5 

Metody otrzymywania, własności fizyczne i reakcje pięciokarbonylków żelaza, rutenu i osmu 



Pięciokarbonylek żelaza 

Pięciokarbonylek rutenu 

Pięciokarbonylek 

osmu 

Metody 




otrzymywania: 

1) bezpośrednia 

1) zredukowane żelazo i 

1) zredukowany ruten i CO 

1) nie reaguje 


CO w temp. 200 °C i pod 

w temp. 200 °C i pod 


2) działanie CO na ha- 

ciśnieniem 200 Atm 

2) reakcja FeJ 2 (lecz nie 

ciśnieniem 200 Atm 

2) reakcja mieszaniny RuJ 3 

2) reakcja OsJ 3 z 

logenek metalu 

FeBr 2 i FeClg) z CO 

i subtelnie rozdrobnio- 

CO w temp. 


w obecności Cu 

nego srebra z CO, naj- 

120 °C ł i pod ciś- 



• lepiej w temp. 170°C 

nieniem 200 Atm 



i pod ciśnieniem 450 

w obecności Cu 



Atm 




, * 

3) reakcja Os0 4 z 



_ 

CO w temp. 
100 °C i pod ciś- 




nieniem 50 Atm 

Własności fizyczne: 




1) charakterystyka 

1) lepka ciecz o barwie 

1) bezbarwna ciecz, białe 

1) bezbarwna ciecz 

ogólna 

bursztynu 

kryształy 


2) temp. topnienia, °C 

2) -20 

2) —21 

2) -15 , 

3) temp. wrzenia, °C 

4) prężność pary w 

3) 103 



temp. 18°C, mm Hg 

4) 28,2 

4) 50 


5) odporność termicz¬ 

5) początek rozkładu w 

5) rozkład w temp. 50 °C 


na 

temp. 130°C 

do Ru 2 (CO) 9 i Ru 3 (CO)i 2 


6) rozpuszczalność 

6) (reaguje) 

6) nierozpuszczalny 


w wodzie 

7) rozpuszczalność w 

7) rozpuszczalny w alko¬ 

7) łatwo rozpuszczalny w 


rozpuszczalnikach 

holu i kwasie octowym 

alkoholu, chloroformie 


organicznych 


i benzenie 


v Reakcje pięciokar- 
bonylków: 




1) w wyniku naświetla¬ 

1) naświetlanie bliskim 

1) podczas naświetlania 


nia 

nadfioletem prowadzi 

bliskim nadfioletem 


2) pod wpływem 

do utworzenia Fe 2 (CO) 9 
2) przez ogrzewanie w fa¬ 

tworzy się Ru ą (CO) 9 

2) przez ogrzewanie do 


ogrzewania 

zie gazowej do temp. 

temp. 50 °C powstaje 



200 °C tworzy się że¬ 

mieszanina Ru 2 (C0 9 ) 



lazo i CO 

i Ru 3 (CO) 12 


3) pod wpływem dzia¬ 

3) mocne lub słabe zasady 

3) rozpuszcza się w KOH 


łania zasad 

dają (różnymi droga¬ 

tworząc silnie redukują¬ 



mi) Fe(CO) 4 H 2 

ce roztwory, zawierają¬ 


4) pod wpływem dzia¬ 

4) początkowo tworzy się 

ce zazwyczaj Ru(CO) 4 H 2 
4) wydziela CO i daje 


łania halogenów 

Fe(CO) 6 X 2 , a następ¬ 

związki typu Ru(CO)Br 

• 


nie Fe(CO) 4 X 2 
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eterze, acetonie i benzenie. W temp. 130°C stopień jego dysocjacji wynosi 1%, a całkowitą 
dysocjację obserwuje się w temp. 216°C. Ogrzewany do temp. 200—250°C na drodze 
promieniowania pięciokarbonylek żelaza wydziela czyste sproszkowane żelazo metaliczne, 
zanieczyszczone jedynie węglem i tlenem. Podczas naświetlania promieniowaniem z obszaru 
bliskiego nadfioletu zachodzi odwracalna reakcja przebiegająca w tym przypadku z lewa 
na prawo 

2Fe(CO) 5 Fe 2 (CO) 9 + CO 

W wyniku tej reakcji powstaje dziewięciokarbonylek dwużelaza. 

Niektóre podstawowe reakcje pięciokarbonylku żelaza omówiono w skrócie poniżej. 

Hydroliza. Fe(CO) 5 ulega hydrolizie pod wpływem działania wody i kwasów* 
w wyniku czego powstaje siarczan żelaza(II) 

Fe(CO) s + H 2 S0 4 = FeS0 4 + SCO + H 2 

Hydrolizuje on również niemal ilościowo w roztworach mocnych zasad dając karbonylo- 
wodorek żelaza i jon węglanowy 

Fe(CÓ) 5 + 20H- * Fe(CO) 4 H 2 + COf- 

W roztworze amoniaku tworzy się karbonylowodorek żelaza i kwas karbaminowy 
Fe(CO) s + H a O + NH S = Fe(CO) 4 H 2 + NH 2 COOH 

Reakcj e z halogenami. Fe(CO) 5 reaguje z halogenami w rozpuszczalnikach 
niewodnych tworząc nietrwałe związki addycyjne typu Fe(CO) 5 X 2 , które samorzutnie 
odszczepiają CO tworząc trwałe karbonylohalogenki, Fe(CO) 4 X 2 . Szybkość tych reakcji 
zwiększa się w następującej kolejności Cl < Br < J. Grupa CN nie reaguje z pięciokar¬ 
bonylkiem żelaza. 

Reakcje z aminami. Fe(CO) 5 reaguje z amoniakiem i etylenodwuaminą 
w normalnych warunkach dając takie produkty jak Fe(CO) 5 NH 3 i Fe(CO) 5 en. Reaguje 
również z amoniakiem w obecności pirydyny w temp. 65°C tworząc Fe 3 (CO) 8 (NH 3 ) 6? 
który przechodzi następnie w [Fe(NH 3 ) 6 ][Fe 2 (CO) 8 ]. Pirydyna reaguje powoli z Fe(CO) 5 
dając piroforyczny związek Fe 2 (CO) 4 py 3 . 

Reakcje z tlenkiem azotu. Tlenek azotu pod zwiększonym ciśnieniem 
i w temp. poniżej 45°C reaguje z Fe(CO) 5 tworząc Fe(NO) 4 , cźarny krystaliczny związek 
o dużym ciśnieniu dysocjacji NO. W wyniku przepuszczania NO przez roztwór Fe(CO)$ 
w alkoholu metylowym powstaje związek o przypuszczalnym składzie Fe(NO)(OH)OCH 3 ° 

■ ch 3 oh. 

Reakcje z halogenkami metali i niemetali. W reakcjach z halo¬ 
genkami Fe(CO) 5 zachowuje się jak środek redukujący; atom żelaza staje się dwuwar- 
tościowy i wydziela się CO lub C0 2 . Chlor zostaje oderwany od cząsteczek czterochlorku 
węgla lub z chlorku sulfonylu w wyniku następujących reakcji: 

Fe(ĆO)s + 2CC1 4 = C 2 C1 6 + FeCl 2 + 5CO 
, „ ' Fe(CO) 5 + SO a Cl 2 = S0 2 + FeCl a + SCO 

Czterochlorek cyny i pięciochlorek antymonu redukują się pod wpływem działania 
Fe(CO) 5 do chlorków cynawego i antymonawego * 

Fe(CO) 5 + SnCl 4 - SnCl 2 + Fe(CO) 4 Cl 2 + CO 
Fe(CO) s + SbCl 5 = SbCl 3 4- Fe(CO) 4 Cl 2 + CO 
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Następnie tworzą się związki addycyjne karbonylochlorku żelaza i chlorku cyny lub 
antymonu ' 

Cl Cl Cl Cl 

(CO) 4 Fef ^Sn^ . (CO) 4 Fe \b—Cl 



Chlorek rtęci(II) reaguje z Fe(CO) 5 w roztworze acetonowym, dając rtęciowe pochodne 
karbonylowodorku żelaza 

Fe(CO) 6 + 2HgCl 2 + H 2 0 = Fe(CO) 4 Hg 2 Cl 2 + 2HC1 + C0 2 

Reakcje z węglowodoraminienasyconymi. W reakcji pięciokar¬ 
bonylku żelaza z cyklopentadienem w temp. 300°C powstaje jr-kompleks, ferrocen (patrz 
str. 1279). Pięciokarbonylek żelaza reaguje z dwumetyloacetylenem przy naświetlaniu 
promieniowaniem słonecznym dając inny rc-kompleks, który jest pochodną chinonu 



W wyniku tej reakcji cząsteczka łańcuchowa (acetylen) przechodzi w związek pierście¬ 
niowy; proces ten może znaleźć zastosowanie w syntezie organicznej. 

Struktura pięciokarbonylku żelaza. Wyniki pomiarów gęstości 
pary i temperatura krzepnięcia benzenowych roztworów pięciokarbonylku żelaza wskazują 
na prawidłowość wzoru Fe(CO) 5 . Na podstawie badań dyfrakcji elektronowej i analizy 
rentgenograficznej stwierdzono, że cząsteczka ma postać prawidłowej bipiramidy try- 
gonalnej 1 ). 

Moment dipolowy tego związku ma bardzo małą wartość 2 ). Cząsteczka ma własności 
dimagnetyczne. Sheline i Pitzer obserwowali widmo Fe(CO) 5 w podczerwieni w stanie 
gazowym i ciekłym (patrz tabl. 25.6). 

Odległość Fe—C wynosi 1,84 A. 

Zakładając, że atom żelaza w Fe(CÓ) 5 jest w stanie walencyjnym bipiramidy try- 
gonalnej, można sporządzić diagram orbitalowy zgodnie z rozumowaniem przedstawio¬ 
nym na str. 182 (patrz rys. 25.5). Rys. 25.6 przedstawia perspektywiczny obraz struktury 
wiązań. 

1 ) Ewens i Lister, Trans. Faraday Sóc ., 35(2), 681 (1939); P o w e 11 i Ewens, J. Chem . 
Śoc. 9 1939, 286. 

2 ) Fakt ten nie musi sugerować asymetrycznej konfiguracji cząsteczki. S u 11 o n i C o o p (/. Chem . 
Soc. 9 1938, 1269) wykazali, że moment dipolowy licznych symetrycznych związków kompleksowych (np. 
benzochinon — 0,67 D, acetyloacetonian berylu — 1,8 D) można wyjaśnić polaryzacją atomu spowo¬ 
dowaną ruchem drgającym przeciwległych wiązań, z których każde ma duży moment wiązania. Suma tych 
wektorów w stanie równowagi jest równa zeru. 



Budowa pięciokarbonylku żelaza (rys. 25.6) sugeruje przez analogię z sześciokarbo- 
nylkiem chromu, że dwie cząsteczki pirydyny lub jedna cząsteczka o-fenantroliny mogą 
zastąpić dwie semipolarnie związane grupy karbonylowe w cząsteczce Fe(CO) 5 , dając 
pochodne typu Fe(CO) 3 py 2 . Amoniak w obecności pirydyny reaguje z pięciokarbonylkiem 
żelaza dając Fe 3 (CO) 8 (NH 3 ) 6 ; jest to typowa reakcja tworzenia kompleksu. Jak przed¬ 
stawiono to na planszy 25.1, liczba koordynacyjna atomu żelaza na ogól ulega zmianie 
podczas reakcji pięciokarbonylku żelaza z innymi substancjami. Podczas gdy dla pochod- 


It 

C 



Rys. 25.5. Diagram orbitalowy Fe(CO) 5 Rys. 25.6. Struktura wiązań w Fe(CO) 5 


nych karbonylków chromu, molibdenu i wolframu możliwa jest jedynie konfiguracja 
oktaedryczna, to pięciokarbonylek żelaza mający konfigurację bipiramidy trygonalnej 
jest nietrwały. Ma on tendencję do przechodzenia w konfigurację tetraedryczną, jak 
w karbonylowodorku żelaza i czteronitrozylku żelaza, lub w konfigurację oktaedryczną, 
jak w związkach typu Fe(CO) 4 Cl 2 . 

Pięciokarbonylek rutenu, Ru(CO) 5 i pięciokarbonylek osmu, Os(CO) 5 . Własności che¬ 
miczne karbonylków rutenu i osmu są mniej poznane niż pięciokarbonylku żelaza. W tabl. 
25.5 opisano pięciokarbonylki rutenu i osmu. Pięciokarbonylek rutenu otrzymuje się 
w wyniku działania tlenku węgla ria redukowany ruten lub trójjodek rutenu w obecności 
srebra (warunki reakcji podano w tabl. 25.5). Metaliczny osm, w przeciwieństwie do 
żelaza i rutenu, nie reaguje z tlenkiem węgla. Pięciokarbonylek osmu otrzymać można 
drogą reakcji tlenku węgla z trójjodkiem osmu 1 ) lub z tlenkiem osmu(VIII) 

0s0 4 -f 9CO = Os(CO) 5 + 4CO a 

. Pięciokarbonylki osmu i rutenu stanowią w temperaturze pokojowej lotne ciecze. 
Związki te są światłoczułe, podobnie jak pięciokarbonylek żelaza: pod wpływem naświe¬ 
tlania tworzą one dziewięciokarbonylki. Pięciokarbonylek rutenu rozkłada się w temp. 
50°C dając dziewięciokarbonylek dwurutenu i inny związek o przypuszczalnym wzo¬ 
rze Ru 3 (CO) 12 . 

Dziewięciokarbonylek dwużelaza, Fe 2 (CO) 9 , stanowi krystaliczne ciało stałe, które 
otrzymuje się w wyniku działania promieni nadfioletowych na pięciokarbonylek żelaza. 
Pięciokarbonylek dwużelaza rozpuszcza się w równej objętości lodowatego kwasu odo- 

x ) Łatwość otrzymywania karbonylku z halogenków wzrasta w porządku: Cl < Br < J. 
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wego. Z naświetlanego w ciągu sześciu godzin roztworu, po oziębieniu wodą, wytrącają 
się kryształy dziewięciokarbonylku o złotym zabarwieniu. 

Dziewięciokarbonylek dwużełaza krystalizuje w układzie trójskośnym. Kryształy te 
mają żółte lub pomarańczowoczerwone zabarwienie i są diamagnetyczne. Dziewięcio¬ 
karbonylek dwużełaza słabo rozpuszcza się w alkoholu i acetonie, lepiej w toluenie i piry¬ 
dynie. Jest on prawie nierozpuszczalny w wodzie oraz w eterze, benzenie i wielu innych 
rozpuszczalnikach organicznych. 

Dziewięciokarbonylek dwużełaza jest lotny; przy ogrzewaniu do temp. 50°C tworzy 
on Fe 3 (CO) 12 , a w temp. 100°C rozkłada się dając żelazo, tlenek węgla, Fe(CO) 5 
i Fę 3 (CO) 12 . Czysty dziewięciokarbonylek dwużełaza jest odporny na działanie powietrza. 
Reaguje on z tlenkiem azotu w temp. 75—100°C jest to reakcja tworzenia kompleksu, 
w wyniku której powstaje Fe(CO) 2 (NO) 2 oraz Fe(CO) 5 i Fe 3 (CO) 12 . W wyniku długiego 
przechowywania związek ten rozkłada się gwałtownie. W roztworze acetonowym lub 
benzenowym w temp. 80°C dziewięciokarbonylek dwużełaza reaguje z o-fenantroliną 
dając [Fefen 3 ][Fe(CO) 8 ]. W pirydynie w w wyższej temperaturze dziewięciokarbonylek 
dwużełaza reaguje z o-fenantroliną dając [Fefen 3 ][Fe 4 (CO) 13 ]. Dziewięciokarbonylek 
dwużełaza reaguje także z pochodnymi acetylenu 1 ). 

Wzór cząsteczkowy dziewięciokarbonylku dwużełaza, Fe 2 (CO) 9 , ustalono na podstawie 
badań rentgenógraficznych 2 ) i pomiarów dyfrakcji elektronów 3 ). Badania wykazały, że 
związek ten ma symetryczną budowę przedstawioną na rys. 25.7(a). 



Rys. 25.7. a) Struktura wiązań Fe 2 (CO) 9 ; b) konfiguracja geometryczna Fe a (CO) 9 


Wyniki ppmiarów widm absorpcyjnych w podczerwieni dla dziewięciokarbonylku 
dwużełaza i ośmiokarbónylku dwukobaltu przedstawiono w tabl. 25.6. 


ł ) Powell i Ew-ens, J. Chem. Soc, 1939, 286. 

2 ) E w e n s i List er. Trans. Faraday Soc., 35, 681 (1939). 

3 ) W. Hiibel i in., J. Inorg. Nuci. Chem. 9, 204 (1959).. 
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Przyjmuje się, iż pasmo widmowe o liczbie falowej 1800 cm" 1 wywołane jest istnieniem 
grupy karbonylowej związanej z dwoma różnymi atomami 1 ) (pasmo 1700 cm' 1 charak¬ 
teryzuje grupę karbonylową w ketonie), zaś pasma o liczbie falowej ok. 2050 cmr 1 są 


Tablica 25.6 

Widmowe pasma absorpcyjne karbonylków w obszarze podczerwieni, cm -1 


Fe 2 (CO) 9 *) 

Co 2 (CO) 8 

Fe(CO) s 

Co(CO) 4 H 

C 2 (C g H 5 ) 2 Co 2 (CO) 6 

597 


472 



662 


620 





639 



1828 

1858 




2034 

2025 

1994 




2043 

2025 


2025 



2028 





2045 


2050 

2080 

2070 

2070 







2090 





3096 


*) R. K. Sheline, K. S. Pi t zer, J. Am.-Chem.-Soc., 72, 1107 (1950). 


charakterystyczne dla grupy karbonylowej związanej tylko" z jednym atomem metalu. 
Zakładając, że atomy żelaza występują w oktaedrycznym stanie walencyjnym, diagram 
orbitalowy będzie miał postać przedstawioną na rys. 25.8. 

Ten diagram orbitalowy zawiera trzy mostkowe grupy karbonylowe, a każda z pozo¬ 
stałych sześciu grup karbonylowych związana jest tylko z jednym lub z drugim atomem 
żelaza. Dwie spośród sześciu grup karbonylowych (jedna na każdy atom żelaza) związane 



Rys. 25.8. Diagram orbitalowy Fe 2 (CO) 9 steczek, niż można by oczekiwać, lub nawet są 


1 ) Istnienie pasm widmowych o liczbie falowej 1800 cm -1 stwierdzono także w widmach związków 
Cr(CO) 3 L 3 (tabl. 25.4), w których nie występują mostkowe grupy karbonylowe (patrz doniesienie 
E.W. Abel i inni, notka na str. 1239). 
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Tablica 25.7 


Związki zawierające prawdopodobnie wiązania u*) 


Związek**) 

Odległość 
między atoma¬ 
mi metalu, A 

Podwojony 
promień kowa- 
lentny atomu me¬ 
talu, A 

Uwagi 

CU 4 J 4 [As (C 2 H 5 ) 3 ]4 


2,6 

2,70 



H 




moment magnety- 


fen i. fen 




czny: obliczony 


\ /°\ / 



- 

1,73; obserwowa¬ 


Fe Fe 

ci 4 

2,7 

2,46 

ny 1,4 


fe/ X 0 / \n 

■ 





_ ' k 





T1 2 (C1 9 ) s - 



3,6 

3,4. 


W 2 (C1 9 ) 3 - 



2,46 

2,74 

diamagnetyk 

Fe 2 (CO ) 9 



2,46 

2,46 

1- 


*) Wiązanie a utworzone jest przez boczne przenikanie się dwóch orbitalów d } położonych początkowo 


w płaszczyznach równoległych. 

**) Zapis skrótowy fen oznacza fenantrolinę. 

diamagnetyczne. We wszystkich tych przypadkach kształt cząsteczki lub jonu jest taki, 
że dwa atomy metali, z których każdy zawiera jeden niesparowany elektron, znajdują 
się blisko siebie; odległość pomiędzy nimi jest rzędu dwukrotnego promienia ko Walente¬ 
go metalu. 

Hybrydyzację oktaedryczną odpowiadającą tej strukturze wiązań opisano na str. 173, 
a kierunki czterech wiązań a w płaszczyźnie równikowej (płaszczyzna XY) przedstawiono 
na rys. 5.9 (str. 173). Orbital d x2 _ y2 tworzy wiązanie nd skierowane wzdłuż jednego z wią¬ 
zań or. Wiązanie pomiędzy dwoma atomami żelaza utworzone jest przez orbital hybry¬ 
dowy, powstały w wyniku kombinacji liniowej orbitalów d xz i d yz (por. str. 180). Funkcje 
falowe dwóch możliwych orbitalów hybrydowych są następujące: 


1 , 1 

“ —?=■ y>* X z + T7=" 


w 


]/2 

1 


|/2 


>/2 ł /2 Wyz 


Każdy hybryd zawiera połowę chmury ładunku każdego z orbitalów atomowych, z któ¬ 
rych powstaje. ip x jest utworzone z połączenia połowy obszaru funkcji falowej o dodatniej 
symetrii z jednego atomu i połowy obszaru o dodatniej symetrii z drugiego atomu, sta¬ 
nowiąc jeden płat o dodatniej symetrii hybrydu. Podobnie powstaje płat o symetrii ujem- 
nej 1 ). powstaje przez połączenie całego obszaru o dodatniej symetrii jednego orbitalu 
atomowego z całym obszarem o ujemnej symetrii orbitalu atomowego drugiego atomu. 
f x tworzy orbital d w płaszczyźnie pionowej oznaczonej $ = 0° i 9 p = 45°; tworzy 


x ) Czytelnikowi poleca się wykonać trójwymiarowy model orbitalów atomowych d xy i d yz . Można 
sobie wyobrazić, że obszar o dodatniej symetrii każdego orbitalu atomowego jest podzielony płaszczyzną 
zawierającą jądra atomów i oś całego obszaru o dodatniej symetrii; podobnie jest w przypadku obszaru 
o ujemnej symetrii. 
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orbital d położony w płaszczyźnie oznaczonej # = 45° i <p = 45°. y) 2 stanowi orbital 
hybrydowy * użyty do utworzenia wiązania d — d między atomami żelaza. Orbital ten 
położony jest równolegle do jednej ze ścian oktaedru; jest ona wspólna dla obu okta- 
edrów (patrz rys. 25.7). W ten sposób ip 2 przenika się z podobnym orbitalem innego atomu 
żelaza i tworzy się wiązanie <5 o osi prostopadłej do tej wspólnej powierzchni. Orbital 
ip x jest obsadzony przez wolną parę elektronową (por. rys. 25.8). 

Diagram orbitalowy dziewięciokarbonylku dwużelaza wyjaśnia strukturę jego wią¬ 
zań [rys. 25.7(a)] opartą na konfiguracji dwóch oktaedrów o wspólnej ścianie [rys. 25.7(b)]. 
Oś wiązania <5 pomiędzy dwoma atomami żelaza przechodzi przez środek wspólnej ściany, 
a odległość C—O w mostkowej grupie karbonylkowej wynosi 1,3 A. 

Dziewięciokarbonylek dwurutenu, Ru a (CO) 9 , i dziewięciokarbonylek dwuosmu, Os a (CO) 9 . 
Dziewięciokarbonylek dwurutenu otrzymać można przez napromieniowanie pięciokar- 
bónylku rutenu. Związek ten otrzymuje się 'również w wyniku ogrzewania pięciokarbo- 
nylku rutenu w benzenie do temp. 50°C. Żadną z tych metod nie można otrzymać dzie¬ 
więciokarbonylku dwuosmu. Związek ten otrzymuje się w reakcji między tlenkiem węgla 
i trójjodkiem osmu w obecności miedzi. 

Omawiane dziewięciokarbonylki stanowią żółte substancje krystaliczne. Lotność, roz¬ 
puszczalność w obojętnych rozpuszczalnikach i trwałość termiczna wzrastają zę zwiększa¬ 
niem się ciężaru cząsteczkowego. Dziewięciokarbonylek dwurutenu reaguje z jodem dając 
Ru(CO) a J 2 i z tlenkiem azotu, tworząc związek pięcionitrozylowy Ru(NO) 5 . 

Dwunastokarbonylek trójżelaza, Fe 3 (CO) 12 , otrzymać można następującymi metodami: 

1) reakcja dysproporcjonowania Fe a (CO) 9 . Roztwór toluenowy ogrzewa się do temp. 
70°C; podczas oziębienia z roztworu wypadają zielone kryształy Fe 3 (CO) 12 

3Fe 2 (CO) 9 = 3Fe(CO) 5 -f Fe 3 (CO) 12 ‘ 

2) utlenianie karbonylowodorku żelaza za pomocą nadtlenku wodoru lub tlenku 

manganu (IV), _ 

3Fe(CO) 4 H 2 + 3H 2 0 2 — Fe 3 (CO) 12 + 6H a O 
3Fe(CO) 4 H 2 + 3MnO a + 3H 2 S0 4 - Fe 3 (CO)i 2 + 3MnS0 4 + 6H a O 

3) działanie kwasów na karbonylowodorek żelaza. 

Dwunastokarbonylek trójżelaza tworzy jednoskośne kryształy o barwie zielonej, 
rozpuszczalne w rozpuszczalnikach organicznych, takich jak toluen, ligroina, alkohol, 
eter i pirydyna, a także w pięciokarbdnylku żelaza. Związek ten destyluje z parą wodną 
bez rozkładu. W wyniku ogrzewania do temp. 100°C rozkłada się dając metaliczne że¬ 
lazo i tlenek węgla. W temp. 85°C reaguje on z tlenkiem azotu tworząc Fe(CO) a (NO) a . 

Dwunastokarbonylek trójżelaza ulega reakcji z pirydyną 

' 2Fe 3 (CO) 12 + 3C 5 H 5 N - Fe 3 (CO) 9 py 3 1 ) + 3Fe(CO) 5 

i z alkoholem 

2Fe 3 (CO) 12 +3CH 3 OH=Fe 3 (CO) 9 (CH 3 OH) 3 1 ) + 3Fe(CO) 5 
Tioetery reagują z dwunastokarbonylkiem trójżelaza dając po ogrzaniu dimeryczny 
kompleks [Fe(CO) 3 SR a ] a ; nie reagują one z pięciokarbonylkiem żelaza. Dwunastokarbo¬ 
nylek trójżelaza reaguje z pochodnymi acetylenu 2 ). 

2 ) Hieber określa te związki jako kompleksowe sole żelazowe karbonylowodorku żelaza, np. 
[Fe(CH 3 OH) n ] [Fe 3 (CO) n ] {Ann. Reports, 1957, 125). 

a ) W. H u b e 1 i in., J. Inorg. Nuci. Chem ., 9, 204 (1959). 


1250 



Ciężar cząsteczkowy dwunastokarbonylku trójżelaza w roztworze pięciokarbonylku 
żelaza odpowiada wzorowi Fe 3 (CO) 12 . Jego kryształy są diamagnetyczne; podatność 
magnetyczna w temp. 15°C wynosi — 0,07 • 10 -6 jednostek w układzie cgs. 

Konfiguracja cząsteczki Fe 3 (CO) 12 została określona na podstawie analizy rentgeno- 
graficznej 1 ). Trzy atomy żelaza umieszczone są w wierzchołkach trójkąta, a każdy z nich 
związany jest z trzema niemostkowymi i z dwiema mostkowymi grupami karbonylowymi. 



Rys. 25.9. Trzy bipiramidy trygonalne zestawione jak Rys. 25.10. Płaszczyzna równikowa 
w cząsteczce Fe 3 (CO) 12 . Atom żelaza znajduje się cząsteczki Fe 3 (CO)i 2 

w środku każdej piramidy, a w każdym wierzchołku — , 


—- grupa CO 


3 d 
-a. 


$x£—y2 d x z dyz $xy 4s 


4p 


Odległość Fe—Fe wynosi 2,80 A, co wskazuje na istnienie wiązania pomiędzy tymi 
atomami. Budowę tego związku wyjaśniono na podstawie teorii orbitalów molekular¬ 
nych 2 ). W oparciu o teorię wiązań walencyjnych można ją wyjaśnić w sposób następujący. 
Każdy atom żelaza jest w stanie walen¬ 
cyjnym bipiramidy trygonalnej ( d zZ sp s ). Trzy 
bipiramidy trygonalne (rys. 25.9) rozmiesz¬ 
czone są tak, że mostkowe grupy karbony- 
lowe znajdujące się w dwóch równikowych 
narożach każdej bipiramidy są wspólne dla 
dwóch bipiramid (rys. 25.10). Konfigurację 
orbitalową każdego atomu żelaza przedsta- 


Rys. 25.11. Diagram orbitalowy Fe 3 (CO) 12 . Wiąza¬ 
nia równikowe oznaczono r, a biegunowe b. Dia¬ 
gram przedstawiono tak, jak gdyby w cząsteczce 
występowały tylko dwa atomy żelaza 
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wiono na rys. 25.11, z którego wynika, że orbitale' d yz i d xz zdolne są utworzyć wią-s 
zania Fe—Fe. Brak jest przekonywających dowodów istnienia Ru 3 (CO) 12 ; nie otrzy¬ 
mano również związku o wzorze Os 3 (CO) 12 . 

A) D a h 1 i R u n d 1 e, /. Chem. Phys., 26(2), 1752 (1957). 

2 ) D. A. Brown, /. Inorg. Nuci. Chem., 5, 289 (1958). 
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GRUPA DC. KARBONYLKI KOBALTU, RODU I IRYDU 

Ośmiokarbonylek dwukobaltu, Co 2 (CO) 8 , zwany czasami „czterokarbonylkiem ko¬ 
baltu”, występuje w postaci pomarańczowych przeźroczystych kryształów o tt. 51°C. 
Związek ten jest bardzo mało lotny; prężność pary w temp. 15°C wynosi 0,072 mm Hg. 
Ośmiokarbonylek dwukobaltu można otrzymać następującymi metodami: 

1) bezpośrednie działanie tlenku węgla na metaliczny ko¬ 
balt. Reakcja pomiędzy tlenkiem węgla i zredukowanym metalicznym kobaltem prze¬ 
biega gwałtownie w temp. 220°C i pod ciśnieniem 250 Atm; gdy ciśnienie to wynosi 1 Atm, 
reakcja nie przebiega w ogóle. 

2) działanie tlenku węgla na niektóre związki kobaltu 
w obecności metalicznej miedzi. Suchy tlenek węgla 1 ) w temp. 200°C 
i pod ciśnieniem 200 Atm w obecności metalicznej miedzi 2 ) reaguje z niektórymi dwu¬ 
składnikowymi związkami kobaltu dając karbonylki. Z tabl. 25.8 wynika, że najbardziej 


Tablica 25.8 

Zależność między wydajnością tworzenia się Co 2 (CO) 8 i własnościami związku kobaltu użytego do jego 

syntezy 


Związek wyjściowy 

CoS 

CoJ 2 

CoBr 2 

CoCl 2 

CoF 2 

CoO 

Ciepło tworzenia związku, kcal 

20 

około 

25 

' 

55 

77 

około 

150 

. 

. 

58 

Typ sieci krystalicznej związku 

. . - ' ' .i 

■ 

NiAs 

CdJ 2 

CdJ 2 

CdCl 2 

rutyl 

chlorek 

sodowy 

Ilość Co 2 (CO) 8 powstałego w ciągu 
15 godzin w tych samych warun¬ 
kach reakcji 

100 

100 

9 

3,5 

0 

0 


wydajne są związki kobaltu o małej odporności termicznej, tworzące niejonowe sieci 
krystaliczne. Po reakcji siarka lub halogen występuje w połączeniu z miedzią(I) 

2CoS + 8CO + 4Cu — Co 2 (CO) 8 4- 2Cu 2 S 

Reakcja przebiega nawet wtedy, gdy związki miedzi i kobaltu nie stykają się ze sobą? 
co wskazuje, że przechodzenie siarki lub halogenu’ od kobaltu do miedzi musi być wy¬ 
wołane tworzeniem się lotnego związku przejściowego, np. Co(CO)J 2 . Różnice w wy¬ 
dajności reakcji przedstawione w tabl. 25.8 spowodowane są prawdopodobnie różną 
trwałością powstających lotnych produktów przejściowych. 

3) działanie kwasu na roztwór kar bony lo wodorku kobal¬ 
tu. Wodór uwalnia się, a pozostaje Co 2 (CO) 8 . 

4) termiczny rozkład karbonylo wodorku kobaltu. Karbony- 
lowodorek kobaltu oziębia się do temp. —79°C w zamkniętym naczyniu, a następnie 


*) W obecności wilgoci powstaje Co(CO) 4 H. 

2 ) Jeżeli użyje się kadmu lub cynku jako akceptorów halogenów, wówczas powstają ilościowo 
Co 2 (CO) 8 Cd i Co 2 (CO) 8 Zn. 
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ogrzewa się powoli do temp. ok. -~30°C. Niewielka część karbonylowodorku ulega 
rozkładowi. Naczynie ponownie oziębia się i usuwa wydzielony wodór. Proces powtarza 
się tak długo, aż cały karbonylowodorek kobaltu ulegnie rozkładowi. 

Ośmiokarbonylowodorek dwukobaltu nie rozpuszcza się w wodzie; jest on nieco 
rozpuszczalny w alkoholu, eterze, dwusiarczku węgla, Ni(CO) 4 i w nafcie. Co 2 (CO) 8 
czysty lub w roztworze rozkłada się w czasie przechowywania (szybciej w temp. powyżej 
51°C) dając czarne kryształy trójkarbonylku [Co(CO) 3 ] w . W temp. 60°C kryształy te 
rozkładają się dając CO i metaliczny kobalt. Reakcje chemiczne ośmiokarbonylku dwu¬ 
kobaltu przedstawiono na planszy 25.2. 

Hydroliza, oraz reakcje z kwasami i zasadami. Pod wpływem 
działania powietrza Co 2 (CO) 8 przechodzi w zasadowy węglan kobaltu o intensywnie 
fioletowym zabarwieniu. Ośmiokarbonylek dwukobaltu bardzo wolno ulega działaniu 
kwasów nieutleniających, takich jak kwas solny lub siarkowy. Hydrolizuje pod wpływem 
działania zasad w< dwojaki sposób. 

Mocne zasady, takie jak tlenek barowy, powodują przemianę Co 2 (CO) 8 w mieszaninę 
karbonylowodorku i trójkarbonylku kobaltu 

3Co 2 (CO) 8 + 40H- = 4Co(CO) 4 H + 2CO|- + 2Co(CO) 3 


Pod wpływem działania słabych zasad, jak np. amoniaku, Co 2 (CO) 8 tworzy mieszaninę 
karbonylowodorku i wodorotlenku kobaltu(II) 

3Co 2 (CO) 8 +.4H a O = 4 Co(CO) 4 H + 2Co(OH) 2 + 8CO 

Reakcje z halogenami. Halogeny rozkładają ośmiokarbonylek dwukobaltu 
w myśl równania 

Co 2 (CO) 8 + 2Br 2 = 2CoBr a + 8CO 


W reakcji tej nie tworzy się bromokarbonylek kobaltu. 

Reakcją z wodorem. W temp. 165°C pod ciśnieniem wodoru 120 Atm 
(w obecności tlenku węgla pod ciśnieniem 150 Atm w celu zapobieżenia rozkładowi) 
ośmiokarbonylek dwukobaltu częściowo przechodzi w karbonylowodorek 


Co 2 (CO) 8 + H 2 = 2Co(CO) 4 H 

Reakcje ż amoniakiem i aminami. Gazowy amoniak reaguje bez¬ 
pośrednio z ośmiokarbonylkiem dwukobaltu dając sól sześcioamminokobaltową karbo¬ 
nylowodorku kobaltu 

3Có 2 (CO) 8 + 12NH S = 2 [Co6NH 3 ] [Co(CO) 4 ] 2 + 8CO 

Dwumetyloamina w temp. 0°C i pod ciśnieniem atmosferycznym reaguje w sposób na¬ 
stępujący: 

3Co 2 (CO) 8 + 20NH(CH 3 ) 2 = 2[Co(CO) 4 ] 2 {Co[NH(CH 3 ) 2 ] 6 ) + mCON^CH^ 

W wyniku reakcji z pirydyną powstaje Co 2 (CO) 5 py 4 i wydziela się tlenek węgla. Fenan- 
trolina daje nierozpuszczalny w wodzie związek o wzorze [Cofen 3 ][Co(CO) 4 l 2 , który 
może być stosowany w analizie wagowej. 
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CoCl 2 + CO 


Zasadowy węglan kobaln 


Co + CO 



Plansza 25.2. Reakcje ośmiokarbonylku dwukobaltu i karbonylowodorku kobaltu 




Reakcje z alkoholami, acetonem i t i o a 1 k ó h o 1 a m i. W reakcji 
Co 2 (CO) 8 z alkoholem metylowym powstaje Co(CO) 5 . • CH 3 OH; z alkoholem etylowym — 

Co 2 (CO) 5 • 1 y C 2 H 5 OH, a z fenylotiolem Co(CO) 3 * SC 6 H 5 . Produkt reakcji z acetonem 
ma budowę [Co(COMe 2 ) 6 ][Co(CO) 4 ] 2 . 

Reakcja z tlenkiem azotu. Reakcja z tlenkiem azotu w temperaturze 
pokojowej przebiega wolno. W temp. 40°C Co 2 (CO) 8 reaguje natychmiastowo dając 
wiśniowoczerwoną ciecz o składzie Co(CO) 3 NO (tt. —-1,1°C, tw. 78,6°C). W stanie 
pary związek ten występuje w postaci cząsteczek monomerycznych, w temperaturze po¬ 
kojowej wykazuje on własności diamagnetyczne. 

Reakcje z izonitrylami. Zmieszanie zimnych eterowych roztworów kar¬ 
bonylku kobaltu i izonitrylu metylu, a następnie ogrzanie ich do temperatury pokojowej 
powoduje wydzielenie się brązowo-żółtych kryształów Co 2 (CO) 2 (CH 3 NC) 6 . W. wyniku 
podobnej reakcji izonitryl fenylu tworzy związek 1 ) Co 2 (CO) 3 (C 6 H 5 NC) 5 krystalizujący 




U 



Rys.25.12. Konfiguracja i struktura wią- Rys. 25.13 Diagram orbitalowy Co 2 (CO) 8 

zań cząsteczki Co 2 (CO) 8 


w postaci brązowożółtych romboedrów. Związki te nie wykazują charakteru jonowego. 
W porównaniu z karbonylkami mają one intensywniejsze i bardziej trwałe zabarwienie. 

Cząsteczkowy wzór ośmiokarbonylku dwukobaltu, Co 2 (CO) 8 , ustalony został meto¬ 
dami krioskopowymi. 

Atomy kobaltu w ośmiokarbonylku dwukobaltu występują w stanie walencyjnym 
bipiramidy trygonalnej; dwie trygonalne bipiramidy w cząsteczce mają jedną wspólną 
krawędź (por. rys. 25.12). Diagram orbitalowy przedstawiono na rys. 25.13. Hybrydy- 

*) Niektórzy badacze przypisują temu związkowi wzór Co 2 (CO) 4 (C 6 H 5 NC) 5 i uważają go za jonową 
pochodną lcarbonylowodorku kobaltu, [(C 6 H 5 NC) 5 Co + ] [Co(CO) 4 ]. Podobna rozbieżność poglądów istnieje 
w stosunku do diamagnetycznego związku utworzonego przez działanie trójfenylofosfiny na ośmiokar- 
bonylek dwukobaltu. Wzór tego połączenia przedstawiany jest w dwojaki sposób 
Co 2 (CO) 6 [P(C 6 H 5 ) 3 ] 2 lub {[P(C 6 H 5 ) 3 ] 2 Co(COJ} [Co(CO) 4 ] 

Ann. Re por ts } 1957, 125 i następne. 
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zacja orbitalów d xz i d yz prowadzi do powstania orbitalu hybrydowego d (yj 2 , str. 1249), 
który powoduje bezpośrednie połączenie atomów kobaltu w cząsteczce oraz inny orbita! 
hybrydowy d (f l9 str. 1249) tworzący wiązanie nd z biegunową grupą karbonylową. 

Reakcja Co 2 (CO) 8 z P(C 6 H 5 ) 3 , w wyniku której powstaje dimeryczna diamagnetyczna 
pochodna [w przeciwieństwie do monomerycznej pochodnej paramagnetycznej utwo¬ 
rzonej z Mn 2 (CO) 10 ] zależy od obecności mostkowych grup CO w związku kobaltu. 

Ośmiokarbonylek dwukobaltu reaguje z acetylenem i jego licznymi pochodnymi. 
W temperaturze pokojowej reakcja przebiega ilościowo w sposób następujący: 

RC ■ CR + Co 2 (CO) 8 = C 2 RRCo 2 (CO) 6 + 2CO 

Pochodna utworzona z dwufenyloacetylenu występuje w postaci intensywnie purpuro¬ 
wych kryształów o tt. 110°C 5 które sublimują w temp. 90°C pod ciśnieniem 1 mm Hg. 
Związek ten jest diamagnetyczny, a w roztworze w cykloheksanie występuje w postaci 
cząsteczek monomerycznych. Zbadano widma w podczerwieni dla trzech tego typu po¬ 
chodnych acetylenu 1 ) (patrz tabl. 25.6 str. 1248). Nie stwierdzono w widmie karbonylku 
kobaltu występowania pasm o liczbie falowej 1858 cm -1 , odpowiadających mostkowym 
grupom karbonylowym. Widmo związków utworzonych z samego acetylenu zawiera 
prążek 3096 cm -1 , który jest charakterystyczny dla wiązania C—H w cząsteczce etyle¬ 
nowej lub aromatycznej. 

Powyższe obserwacje są zgodne ze strukturą orbitalową związku uzyskanego przez 
zastąpienie szkieletem węglowym acetylenu dwóch grup karbonylowych w ośmiokarbo- 
nylku kobaltu 2 ). Struktura orbitalowa przedstawiona na rys. 25.14 nie wyjaśnia istnienia 
pasma absorpcyjnego o liczbie falowej 3096 cm -1 , które przypisywane jest obecności 
wiązania etylenowego. Struktura orbitalowa przedstawiona w tym rozdziale w kilku 
przypadkach reprezentuje tylko jedną, z licznych form kanonicznych. Ze struktury przed¬ 
stawionej na rys. 25.14 otrzymać można inną formę kanoniczną, zakładając, że wiązanie 
<5 pomiędzy dwoma atomami kobaltu i wiązanie pomiędzy dwoma atomami węgla w reszcie 
acetylenowej uległo rozerwaniu. Struktura etylenowa (rys. 25.15) powstaje w przypadku 
utworzenia się wiązań nd pomiędzy uwolnionymi orbitalami d atomów kobaltu i atomów 
węgla reszty acetylenowej. Z rys. 25.13 wynika, że rozważane orbitale d mają orientację 
odpowiednią do utworzenia wiązań nd. 

Ośmiokarbonylek dwurodu, Rh 2 (CO) 8 , i ośmiokarbonylek dwuirydu, Ir 2 (CO) 8 . Ośmio¬ 
karbonylek dwurodu najłatwiej otrzymać można przez bezpośrednie połączenie się me¬ 
talicznego rodu z tlenkiem węgla pod zwiększonym ciśnieniem. Powstaje on również 
(obok trójkarbonylku) w wyniku działania trójjodku rodu na tlenek węgla w temp. po¬ 
niżej 100°C pod wysokim ciśnieniem i w obecności akceptora halogenu, takiego jak me¬ 
taliczna miedź 3 ). Występuje on w postaci pomarańczowych kryształów, rozkładających 
się w tt. 76°C. > 

*) R. A. F r i e d e I, G r e e n f e 1 d, M a r k b y, H. W. ,S t e i n b e r g, I. Wender i W o t i z, 
J. Amer. Chem . Soc., 76, 1457 (1954). 

2 ) Struktura orbitalowa przedstawiona na rys. 25.14 zaproponowana była nieoficjalnie przez jednego 
z autorów (P.J.D.) w 1955 roku. Szczegółowe badania rentgenograficzne, przeprowadzone przez 
W. G. Sly 5 a, J. Am. Chem. Soc., 81, 18 (1959) potwierdziły konfigurację cząsteczki odpowiadającą tej 
strukturze orbitalowej. 

3 ) Cynie i kadm mogą być także użyte jako metaliczne akceptory, ponieważ w przeciwieństwie do 
kobaltu i rodu nie tworzą one mieszanych karbonylków. 
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Ośmiokarbonylku dwuirydu nie można otrzymać w wyniku bezpośredniego działania 
tlenku węgla na metal. Otrzymuje się go działając tlenkiem węgla w temp. 200°C i pod 
ciśnieniem 200 Atm na jeden z halogenokompleksów: K 2 IrBr 6 lub K 2 IrJ 6 . Ośmiokarbo- 
nylek oddzielić można od trójkarbonylku drogą sublimacji frakcjonowanej (ośmiokarbo- 



U 



Rys. 25.14., Diagram orbitalowy 
C a H 2 Co a (CO) a 


Rys. 25.15. Struktura etylenowa 
C 2 H a Co a (CO) 6 . Należy zwrócić uwagę, że 
orbitale d yz i d xz nie są już zhybrydy- 
zowane 


nylek sublimuje w tlenku węgla w temp. 160°C, a trójkarbonylek — w temp. 210°Ć) lub 
przez ekstrahowanie chloroformem, w którym ośmiokarbonylek nieznacznie się rozpuszcza. 
Kryształy ośmiokarbonylku dwuirydu mają żółtawozielone zabarwienie. Podczas ogrze¬ 
wania związek ten dość łatwo przechodzi w trójkarbonylek. 

Dwunastokarbonylki kobaltu, rodu i irydu. Dwunastokarbonylki tych metali mają 
ogólny wzór M 4 (CO)i 2 . Dwunastokarbonylek czterokobaltu otrzymuje się drogą ogrze¬ 
wania ośmiokarbonylku do temp. 60°C lub przez utlenianie karbonylowodorku ko¬ 
baltu w temp. poniżej — 26°C. Dwunastokarbonylek czterorodu otrzymuje się w wy¬ 
niku reakcji między trójchlorkiem rodu i tlenkiem węgla pod zwiększonym ciśnieniem 
w temp. 100°C w obecności miedzi. 

Dwunastokarbonylek czteroirydu powstaje w podobnych warunkach, lecz przy użyciu 
trójjodku irydu. Wyżej wymienione dwunastokarbonylki występują w postaci substancji 
krystalicznych o różnym zabarwieniu: związek kobaltu jest czarny, związek rodu — czer¬ 
wony, a związek irydu — pomarańczowożółty. Związki te nawet przy słabym ogrzewaniu 
rozkładają się: związek kobaltu w temp. 60°C, rodu — w temp. I50°C, a irydu — w temp. 
210°C. Są one bierne chemicznie; dwunastokarbonylek czterokobaltu nie reaguje z tlen¬ 
kiem azotu (porównaj zachowanie się Fe 3 (CO) 12 , str. 1250). Ciężar cząsteczkowy Co 4 (CO) 12 
został określony na podstawie pomiaru temperatury krzepnięcia jego roztworu w pięcio- 
karbonylku żelaza. a 
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GRUPA X 1 ) CZTEROKARBONYŁEK NIKLU, Ni(CO) 4 

Karbonylek niklu stanowi bezbarwną, lotną ciecz, którą otrzymać można czterema 
zasadniczymi metodami. 

Bezp ośrednia synteza. Karbonylek niklu powstaje podczas przepuszczania 
tlenku węgla pod ciśnieniem atmosferycznym nad zredukowanym niklem w temp. 30— 
50°C. Reakcję można przyśpieszyć przez zwiększenie ciśnienia do 100—200 Atm i tem¬ 
peratury do 250°C. Nikiel stosowany w syntezie najlepiej jest wytwarzać drogą redukcji 
szczawianu lub wodorotlenku niklu za pomocą tlenku węgla w temp. poniżej 300°C. 
Jego reaktywność jest mniejsza, jeżeli otrzymano go przez redukcję tlenku za pomocą 
wodoru lub po ogrzaniu do temp. 350°C. 

Działanie tlenku węgla na jodek niklu. Podczas ogrzewania 
z tlenkiem węgla pod zwiększonym ciśnieniem i w obecności (lecz nie w bezpośrednim 
kontakcie) metalicznego akceptora halogenu zachodzi ilościowa przemiana jodku niklu 
w karbonylek. Przypuszcza się, że przeniesienie halogenu z niklu do akceptora odbywa 
się za pośrednictwem lotnego karbonylohalogenku niklu. 

Działanie tlenku węgla na sól karbonylowodorku i kation 
sześcioamminoniklu. Reakcję tę opisano przy omawianiu metod otrzymy¬ 
wania karbonylowodorku żelaza (str. 1261). 

Dysproporc jonowanie jedno wartościowe go niklu. Podczas 
redukcji czterocyjanoniklanu(II) potasowego, K 2 [Ni(CN) 4 ], za pomocą amalgamatu po¬ 
tasowego otrzymuje się roztwór o czerwonym zabarwieniu (Belucci i Corelli, 1913). 
Z roztworu tego można wyodrębnić związek 2 ) o wzorze K 2 [Ni(CN) 3 ]. W temp. —9°C 
związek ten absorbuje tlenek węgla tworząc prawdopodobnie K 2 [Ni(CN) 3 CO]. Po do¬ 
daniu kwasu do roztworu tego związku zachodzi następująca reakcja: 

4K 2 [Ni(CN) 3 CO] + 2HC1 - Ni(CO) 4 4- 3K 2 [Ni(CN) 4 ] + 2KC1 + H 2 
Karbonylek niklu powstaje podczas przepuszczania tlenku węgla przez zasadową zawie¬ 
sinę cyjanku niklu lub siarczku niklu. Reakcja z siarczkiem przebiega w myśl równania 
NiS + 4CO - Ni(CO) 4 + S S + CO + 40H~ - S 2 “ + CO|- + 2H a O 

Czterokarbonylek niklu stanowi bezbarwną ciecz (tt —23°C, tw. 43°C). Ma on silne 
własności diamagnetyczne; podatność magnetyczna tego związku wynosi —3,131 • 10 10 
jednostek w układzie cgs. Czterokarbonylek niklu jest nierozpuszczalny w wodzie, 
natomiast rozpuszcza się w rozpuszczalnikach organicznych. Ma on silne własności 
toksyczne. Jego własności chemiczne omówiono poniżej. 

Rozkład termiczny. Czterokarbonylek niklu w temp. 100°C dysocjuje w 6%, 
lecz jest bardziej lub mniej odporny termicznie aż do temp. 180—200°C. 

Reakcje z halogenami. Gazowy chlor reaguje z czterokarbonylkiem niklu 
dając chlorek i karbonylochlorek niklu. Brom reaguje w podobny sposób. W rozpuszczal¬ 
nikach organicznych wszystkie trzy halogenki dają halogenki niklu i tlenek węgla. 

Reakcje z kwasami., Gazowy chlorowodór chętnie reaguje z czterokarbo¬ 
nylkiem niklu, natomiast bromo- i jodowodór nie reagują zupełnie. Reakcja czterokarbo- 
nylku niklu z wodnym roztworem kwasu siarkowego przebiega następująco: i 

_____ Ni(CO) 4 + H 2 S0 4 — NiS0 4 + H 2 + 4CO 

*) Karbonylki palladu i platyny nie są znane. 

2 ) Pod wpływem działania kwasów związek ten tworzy pomarańczowy osad NiCN. 
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Dodanie stężonego kwasu siarkowego powoduje eksplozję. Wodne roztwory kwasów 
halogenowych nie reagują z czterokarbonylkiem niklu. 

Reakcja z aminami. o-Fenantrolina reaguje z alkoholowym roztworem 
Ni 2 (CO) 4 dając bardzo trwały, rubinowoczerwony związek o wzorze Ni(CO) 2 • fen. Dzia¬ 
łanie pirydyny nie zostało dotychczas poznane; zasadniczym produktem wydaje się być 
Ni 2 (CO) 3 py 2 . . , 

Reakcje z tlenkiem azotu. Nieco wilgotny tlenek azotu reaguje z gazo¬ 
wym czterokarbonylkiem niklu w roztworze chloroformowym dając intensywnie nie¬ 
bieski związek o wzorze Ni(NO)OH. Związki Ni(NO)OH * EtOH lub Ni(NO)OH * 2MeOH 
otrzymywane w alkoholowym roztworze również mają barwę niebieską. Wszystkie te 
związki rozpuszczają się w wodzie lub alkoholu dając alkoholowe roztwory, redukujące 
AgN0 3 do metalicznego srebra. Potwierdzeniem silnych własności redukujących jest 
•obecność jednowartościowego niklu po zakwaszeniu 

2Ni(NO)OH + 4HC1 = 2NiCl 2 + 3H ? 0 + N 2 0 

Czterokarbonylek niklu reaguje z siarką i z siarkowodorem, nie reaguje natomiast 
z tioalkoholami i dwuchlorkiem rtęci. 

Budowa karbonylku niklu. Gęstość par karbonylku niklu i temperatura krzepnięcia 
jego roztworu w benzenie wskazują, że ma on wzór cząsteczkowy Ni(CO) 4 . Na podstawie 
pomiarów dyfrakcji elektronów stwierdzono istnienie konfiguracji tetraedrycznej. Grupa 
Ni—C—O ma budowę liniową. Odległość Ni—C wynosi 1,82. A, a odległość C—O — 
1,15 A. Moment dipolowy czterokarbonylku niklu jest równy 0,3 -10“ 18 D. Badania widma 
Ramana sugerują, że atom tlenu w grupach CO związany jest potrójnie z atomem węgla. 

Atom niklu w karbonylku musi być zhybrydyzowany tetraedrycznie; jego strukturę 
orbitalową przedstawiono na rys. 25.16; rys. 25.17 wyjaśnia strukturę wiązań. 



Rys. 25.16. Diagram orbitalowy Ni(CO) 4 Rys. 25.17. Struktura wiązań w Ni(CO) 4 ' 

Własności chemiczne czterokarbonylku niklu potwierdzają tę strukturę. Fenantrolina. 
reaguje z alkoholowym roztworem karbonylku dając bardzo trwały, rubinowoczerwony 
związek o wzorze Ni(CO) 2 fen. Jedna cząsteczka o-fenylenobisdwumetyloarsyny zastępuje 
tylko dwie grupy karbonylowe tworząc Ni(CO ) 2 (dwuarsyna). Również w pierwszej 
reakcji jedna cząsteczka fenantroliny zastępuje dwie grupy C=0. 

P(CF 3 ) 3 reaguje w temperaturze pokojowej z karbonylkiem niklu dając (CF 3 ) 3 PNi(CO) 3 
i [(CF 3 ) 3 P] 2 Ni(CO) 2 , lecz dalej reakcja nie zachodzi 1 ). Próbowano, lecz bez pozytywnego 
rezultatu, zastąpić trzy grupy karbonylowe działając na czterokarbonylek niklu nad¬ 
miarem P(CF 3 ) 3 w temp. 100°C. Izocyjanki metylu i fenylu reagują z czterokarbonylkiem 

x ) A. B. B u r g i W. M a h 1 e r, J. Amer. Chem. Soc 80, 2334 (1958). 


1259 




niklu w roztworze eterowym dając żółte kryształy Ni(CO)(CH 3 NC) 3 i Ni(C 6 H 5 NC) 4 . 
Są to związki niejonowe i bardziej trwałe niż czterokarbonylek niklu. Istnienie tych związ¬ 
ków nie wyjaśnia jednak struktury Ni(CO) 4 , ponieważ grupa izocyjanowa ma strukturę 
rezonansową obejmującą różne formy kanoniczne, które odpowiadają zarówno I jak i II 
formie grupy karbonylowej (patrz str. 1235). Dlatego, o ile dotyczy to połączenia orbi- 
talów, nie ma powodu uważać, że grupaX—N—Cnie mogłaby częściowo lub całkowicie 
zastępować grupy karbonylowe w jakimkolwiek karbonylku metalu. 


KARBONYLOWODORKI 

Znane są karbonylowodorki pierwiastków grup VIP, VIIP oraz grup VIII, IX i X. 
Wzory oraz niektóre własności tych związków podano w tabl. 25.9. 


Tablica 25.9 


Karbonylowodorki 


. Grupa 

Wzór 

Charakterystyka ogólna 

V1P 

Cr(CO) 5 H 2 

białe kryształy, lotny, nietrwały 

VILP 

Mn(CO) 5 H 

tt. — 20 °C; sublimuje pod zmniejszonym ciśnieniem 


Re(CO) 5 H 

poniżej temp. topnienia 

VIII 

Fe(CO) 4 H« 

tt. — 70 °C; jasnożółta ciecz trwała tylko poniżej temp. 



—10 °C; konfiguracja cząsteczki — tetraedryczna 

XI 

Co(CO) 4 H 

i 

tt. ok. — 30°C; żółta ciecz; tw. (z ekstrapolacji) 10°C; 
konfiguracja cząsteczki — tetraedryczna 


Rh(CO) 4 H 

Ir(CO) 4 H 

żółta ciecz; tt. — 10°C 

X 

[Ni(CO) 3 H] 2 



Atomy wodoru w karbonylowodorkach wykazują słaby charakter kwasowy. Własność 
ta jest przyczyną powstawania pochodnych metali alkalicznych, które mają charakter 
soli. Bardziej trwałe sole powstają z dużymi kationami, takimi jak kationowe sześcio- 
amminokompleksy metali przejściowych. Atomy wodoru można również zastępować 
grupami metylowymi lub atomami halogenów. Pomimo to wiązania z atomami wodoru 
prawdopodobnie nie są jonowe, gdyż karbonylowodorki wykazują dużą lotność. Wy¬ 
kazano, że w karbonylowodorku żelaza (str. 1264) i karbonylowodorku kobaltu (str. 1266) 
atomy wodoru znajdują się wewnątrz układów brbitalów atomowych atomów metali. 
Diagramy orbitalowe przedstawione na rys. 25.18, 25.20 i 25.21 są zgodne z chemicznymi 
i strukturalnymi własnościami karbonylowodorków. Na wymienionych wyżej diagramach 
orbitalowych pokazano atomy wodoru połączone bezpośrednio z atomami metali jedy¬ 
nymi w swoim rodzaju wiązaniami s—d, których natura nie jest znana. Jeżeli atom wodoru 
zostaje zastąpiony przez grupę metylową lub atom halogenu, wówczas następuje zmiana 
stanu walencyjnego atomu metalu w ten sposób, że grupa metylowa lub atom halogenu 
połączony jest z atomem metalu zhybrydyzowanym wiązaniem er. Istota tych przegrupo¬ 
wań jest łatwo dostrzegalna przy porównaniu diagramów orbitalowych a) i b) na rys. 25.20. 

Karbonylowodorek chromu, Cr(CO) 5 H 2 . W wyniku reakcji sześciokarbonylku chromu 
z metalicznym sodem rozpuszczonym w ciekłym amoniaku powstaje Na 2 Cr(CO) 5 * Na- 
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tomiast pod wpływem działania alkoholowego roztworu wodorotlenku potasowego na 
sześciokarbonylek chromu tworzy się jaskr awożółty związek, który po zakwaszeniu daje 
białą, krystaliczną substancję — lotną i nietrwałą. Substancją tą jest prawdopodobnie 
związek Cr(CO) 5 H 2 , który powinien mieć diagram orbitalowy przedstawiony na rys. 25.18. 

Karbonylowodorek żelaza, Fe(CO) 4 H 2 , najdogodniej otrzymuje się 1 ) przez hydrolizę 
pięciokarbonylku żelaza za pomocą wodorotlenku barowego 

Fe(CO) 5 + 20H- = Fe(CO) 4 H 2 + CO§~ 

reakcja ta zachodzi niemal ilościowo. Karbonylowodorek żelaza powstaje również przez 
rozkład soli karbonylowodorku żelaza pod wpływem działania kwasów (ta reakcja rów¬ 
nież przebiega ilościowo) 

*[Feen 3 ][Fe(CO) 4 ] + 2H+ = Fe 2 + + Fe(CO) 4 H 2 -1- 3en 
lub tlenku węgla 1 

[Ni(NHg) 6 ] [Fe(CO) 4 H] 2 + 4CO = [Fe(CO) 4 Hl a [Ni(CO) 4 ] + 6NH 3 
3[Fe(CO) 4 H] 2 [Ni(CO) 4 ] - 3Fe(CO) 4 H 2 + Fe 3 (CO) 12 + 3Ni(CO) 4 

Karbonylowodorek żelaza stanowi bladożółtą ciecz, trwałą tylko poniżej temp. — 10°C. 
Jego roztwór wodny ma żółte zabarwienie. Fe(CO) 4 H 2 łatwo rozpuszcza się w pirydynie 
i w ciekłym amoniaku, a otrzymane roztwory są 
dobrymi przewodnikami prądu elektrycznego. 

Karbonylowodorek żelaza rozkłada się w temp. 
powyżej — 10°C z wydzieleniem wodoru, pięcio¬ 
karbonylku żelaza oraz karbonylków wielordze¬ 
niowych. W czasie rozkładu pojawia się intensywnie 
czerwone zabarwienie roztworu; przyczyn tego za¬ 
barwienia dotychczas, nie wyjaśniono. Karbonylo¬ 
wodorek żelaza jest silnym środkiem redukującym; 
pod wpływem działania tlenu z powietrza przecho¬ 
dzi on w dwunastókarbonylek. W stężonym roztworze i w obecności łagodnych środków 
utleniających, takich jak mieszanina tlenku manganu(IV) i kwasu siarkowego, powstaje 
ten sam związek niemal ilościowo (równanie reakcji podano na str. 1250). 

Karbonylowodorek żelaza oznaczać można przez jego redukcję i wynikające stąd 
zabarwienie błękitu metylowego. Silne środki utleniające, takie jak np. H 2 0 2 , powodują 
zupełny rozkład stężonego roztworu karbonylowodorku żelaza prowadzący do utworze¬ 
nia Fe(OH) 3 , CO i C0 2 (por. plansza 25.3). 

Reakcja z kwasami. Karbonylowodorek żelaza reaguje z umiarkowanie stę¬ 
żonym kwasem solnym lub siarkowym tworząc zielony osad Fe 3 (CO) 12 i wydzielając CO. 

Reakcja z halogenami. Karbonylowodorek żelaza reaguje z jodem dając 
Fe(CO) 4 J a . 

1 ) Następujące metody, stosowane do otrzymywania Co(CO) 4 H, nie prowadzą do otrzymania karbo¬ 
nylowodorku żelaza: . 

1) działanie CO na FeS w obecności metalicznej miedzi i wilgoci, 

2) działanie wodoru na Fe(CO) 5 , 

3) działanie CO + H 2 na żelazo, 

4) działanie CO + H 2 + Cu na FeS. 

» Fe(CO) 4 H 2 nie powstaje również w wyniku ogrzewania Fe 3 (CO)i 2 lub Fe(CO) 4 J 2 z mieszaniną H 2 + CO. 
We wszystkich wymienionych reakcjach produktem jest pięciokarbonylek żelaza. 





Rys. 25.18. Diagram orbitalowy 
Cr(CO) 5 H 2 
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Reakcje z zasadami prowadzące do powstania prawd zi" 
wy eh soli. Karbonylowodorek żelaza zachowuje się jak słaby kwas. Z metalami 
alkalicznymi i metalami ziem alkalicznych tworzy zarówno sole kwaśne, jak i obojętne. 
W wyniku hydrolizy roztworu zawierającego jon karbonylowodorowy za pomocą m eta¬ 
nolami sodu otrzymuje się związek Na[Fe(CO) 4 H]MeOH. Kwaśne sole wapnia i mag¬ 



nezu, np. [Fe(CO) 4 H] 2 Mg, otrzymuje się w reakcji wodnego roztworu karbonylowodorku 
żelaza z zawiesiną wodorotlenku wapniowego lub magnezowego. 

Sole obojętne metali ziem alkalicznych są trudno rozpuszczalne w roztworze amoniaku 
i strącają się przy dodaniu jodku metali ziem alkalicznych do roztworu karbonylowodorku 
w amoniaku 

Fe(CO) 4 H 2 + BaJ 2 + 2NH 3 = BaFe(CO), + 2NH 4 J 
Sole obojętne metali alkalicznych i metali ziem alkalicznych powstają również w. reakcji 




pomiędzy roztworami karbonylowodorku żelaza i metalu lub amidku metalu w ciekłym 
amoniaku 6 

Fe(CO) 4 H 2 + 2KNH 2 — Fe(CO) 4 K 2 + 2NH 3 

Sole metali alkalicznych i metali ziem alkalicznych są nietrwałe i' piroforyczne. 

Bardziej trwałe sole tworzy karbonylowodorek z dużymi kationami; w wyniku 
reakcji z pirydyną i 0 -fenantroliną powstają bardzo trwałe sole: [C 5 H 5 NH] 2 [Fe(CO) 4 ] 
i [fenH 2 ][Fe(CO) 4 ]. Należy zauważyć, że aminy nie wydzielają GO z Fe(CO) 4 H 2 . 

Karbonylowodorek żelaza tworzy znaczną liczbę trudno rozpuszczalnych soli z ka¬ 
tionami kompleksowymi zawierającymi sześć cząsteczek NH 3 . Sole te mają ogólny wzór 

[M(II)(NH 3 ) 6 ] [Fe(CO) 4 H] 2 

gdzie M(II)'może stanowić Mn, Fe, Cb, Ni. Sole te łatwo otrzyniuje się przez rozpusz¬ 
czenie Fe(CO) 5 w stężonym roztworze amoniaku i dodanie roztworu, np. chlorku sześcio- 
amminoniklu(II). Sole te są trwałe, o ile nie stykają się z powietrzem. Tlenek węgla roz¬ 
kłada sól kobaltową w myśl równania 

2[Co(NH 3 ) 6 ] [Fe(CO) 4 H] 2 + 8CO - 2Co(ĆO) 4 H + 12NH 3 + Fe(CO) 4 H 2 + Fe 3 (CO) 12 

Można również otrzymać sole typu [M(II)fen 3 ][Fe(CO) 4 H] 2 w wyniku działania 
Fe(CO) 5 zawierającego rozpuszczalny amoniak na kation /ns(fenantrohno)M(II), gdzie 
M(II) może być Fe, Co, Ni. Sole te są trwałe na powietrzu, mniej aktywne chemicznie 
niż związki zawierające amoniak i bardzo trudno rozpuszczalne. Sól żelaza(II) stosuje 
się do Wagowego oznaczania Fe(CO) 5 . Roztwory (w acetonie lub alkoholu metylowym) 
soli zawierających kationy kompleksowe mają duże przewodnictwo elektryczne, charak¬ 
terystyczne dla roztworów mocnych elektrolitów. 

Reakcje ze związkami rtęci, kadmu i cynku. Chlorek rtęci(II) 
reaguje z roztworem Fe(CO) 4 H 2 wytrącając bardzo trwały, żółty związek Fe(CO) 4 Hg 

Fe(CO) 4 H 2 + HgCl 2 = 2HC1 + Fe(CO) 4 Hg 

Ten związek powstaje także w wyniku reakcji chlorku rtęci(II) z Na[Fę(CO) 4 H]MeOH 
lub Fe(CO) 5 . Jest on nielotny i nierozpuszczalny w żadnym rozpuszczalniku. Związek 
ten nie ulega działaniu powietrza ani wrzącej pirydyny. W temp. 150°C rozkłada się dając 
żelazo, rtęć i CO. W temperaturze pokojowej reaguje z jodem w myśl równania 

Fe(CO) 4 Hg + 2J 2 = Fe(CO) 4 J 2 + HgJ 2 

a z nadmiarem chlorku rtęci(II) tworzy związek o wzorze Fe(CO) 4 Hg 2 Cl 2 . 

Amoniakalne roztwory soli kadmu i cynku dają ż Fe(CO) 4 H 2 nierozpuszczalne związki 
Fe(CO) 4 Cd • 2NH 3 i Fe(CO) 4 Zn • 3NH 3 . Znany jest również związek z pirydyną 
Fe(CO) 4 Cd * 2py. Kwasy rozkładają te związki, a łatwość rozpadu maleje w porządku 

pij eonu 

■ Fe(CO) 4 Zn • 3NH 3 -——-~> Fe(CO) 4 H 2 , 

Fe(CÓ) 4 Cd • 2NH 3 - C —- °” -»Fe(CO) 4 Cd—^FeCCO^Ha 
Fe(CO) 4 Hg nie ulega działaniu kwasów 

Wspomniane powyżej pochodne oraz przykłady innych związków tego typu zawiera 
tabl. 25.10. W związkach tych karbonylowodorek żelaza tylko formalnie jest dwuzasa- 
dowy; związki, które zawierają aminy nie są pochodnymi trwałych amminokompleksów 
kationowych, a właściwości tych związków nie są typowe dla soli. 
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T a b 1 i c a 25.10 

Pochodne metaliczne karbonylowodorku żelaza 


Fe(CO) 4 Hg 

Fe(CO>4Cu 2> 2NH3 

Fe(CO) 4 Hg a Cl 2 ‘ 

Fe(CO) 4 Ag 2 ,fen 

Fe(CO) 4 Cd, 2NH S 

Fe(CO) 4 (HgCH 3 ) 2 

Fe(CO) 4 Zn, 3NH S 

Fe(CO) 4 Pb(C 2 H 5 ) 2 


Reakcja z kwasem siarkawym. Karbonylowodorek żelaza reaguje 
z kwasami siarkawym, selenawym i tellurawym tworząc związki typu Fe 3 X 2 (CO) 9 , gdzie 
X oznacza S, Se, Te. Związki te są diamagnetyczne, hydrofobowe i stosunkowo trwałe. 

Na podstawie obserwacji widm tych związków 
O 1 w podczerwieni określono, że mają one strukturę 


OH rH / 
-C-— c- CH V 

-k / 

I ch 3 / 


(CO) 3 Fe^ 


Fe(CO) 3 >e(CO) 3 

I / 


\ Reakcja z acetylenem. Produktem 

' reakcji acetylenu z alkalicznym roztworem kar- 

/j bonylowodorku żelaza jest kompleks Fe 2 C 10 O 8 H 4 . 

ęf C \ c Jak wynika z badań rentgenograficznych, podobny 

0 X O kompleks utworzony przez dwumetyloacetylen ma 

Rys. 25.19. Schemat ułożenia atomów ułożenie atomów 1 ) pokazane na rys. 25.19. 
w Fe 2 C 10 O 8 H 2 (CH 3 ) 2 .Grupy wewnątrz pro- Przypuszcza się, że w pochodnej acetylenu ato- 
stokąta leżą w jego płaszczyźnie, która jest my wodoru zastępują grupy metylowe. Wiązanie 

prostopadła do płaszczyzny rysunku. Wią- między dowolnym atomem żelaza i pierścieniem 
zania najsowane pionowo są równoległe ma ^ gam charakter jak wiązanie pomię . 

do płaszczyzny rysunku . . . 

dzy atomami metalu i pierścieniem aromatycznym 

.w ^-kompleksach (por. str. 1276). 

Struktura karbonylowodorku żelaza. Dane uzyskane z pomiarów dyfrakcji elektronów 
wskazują, że karbonylowodorek żelaza ma konfigurację tetraedryczną 2 ). Dwa wiązania 
Fe—C mają długość 1,84 A, a długość dwu pozostałych wiązań Fe—C wynosi 1,79 A. 
Na podstawie badań „szerokoliniowego“ widma rezonansowego karbonylowodorku że¬ 
laza 3 ) ustalono, że atomy wodoru są bezpośrednio połączone z atomem żelaza, a długość 
wiązania Fe—H wynosi 1,1 A. Dlatego atomy wodoru muszą znajdować się wewnątrz 
układu orbitalów atomowych atomu żalaza. 

Na rys. 25.20(a) przedstawiono diagram struktury orbitalowej cząsteczki i pochodnych 
Fe(CO) 4 H 2 , Reakcję karbonylowodorku żelaza z jodem, której produktem jest mono- 

J ) A. A. Hock i O. S. Mills, Proc. Chem . Soc., 1958, 233. 

2 ) Ewens i Lister, Trans. Faraday Soc., 35, 681 (1959). 

3 ) E. D. Bishop, J. C. Down, P. R. Eutage, R. E. Richards i G. Wilkinson, 
J. Chem. Soc., 1959, 2484. 
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meryczny Fe(CO) 4 J 2 , wyjaśnia się zmianą stanu walencyjnego atomu żelaza z tetraedrycz- 
nego na oktaedryczny. Związek Fe(CO) 4 J 2 ma strukturę orbitalową przedstawioną na 
diagramie orbitalowym na rys. 25.20b. 



Rys. 25.20. a) Diagram orbitalowy dla tetraedrycznej konfiguracji Fe(CO) 4 H 2 ; b) diagram orbitalowy 
dla oktaedrycznej konfiguracji pochodnych Fe(CO) 4 H 2 ; jako przykład przedstawiono diagram orbitalowy 

Fe(CO) 4 J 2 


Karbonylowodorek kobaltu, Co(CO) 4 H, stanowi ciecz o tt. -- 26,2°C i tw. 10°C (ekstra- 
polowana). Zarówno w stanie krystaliczny, ciekłym, jak i gazowym ma on zabarwienie 
żółte. Związek ten jest trujący i ma nieprzyjemny zapach. Nie istnieje odtrutka dla tego 
związku, a zatrucie spowodowane wdychaniem jego par jest trwałe. Karbonylowodorek 
kobaltu otrzymuje się trzema podstawowymi metodami, które w skrócie opisano poniżej. 

1. Bezpośrednia synteza. Metaliczny kobalt ulega częściowej przemianie 
do karbonylowodorku kobaltu podczas ogrzewania z tlenkiem węgla i wodorem (50 Atm) 

2Co + 8CO + H 2 = 2 Cc/CO) 4 H 

Metoda ta jest modyfikacją reakcji stosowanej do otrzymywania dimerycznego cztero- 
karbonylku kobaltu (str. 1252). Siarczek kobaltu i jodek kobaltu również można prze¬ 
prowadzić (częściowo) w karbonylowodorek kobaltu drogą ogrzewania ich z tlenkiem 
węgla i wodorem (50 Atm) lub wilgocią w obecności miedzi: 

2CoS + 8CO + H 2 + 4Cu = 2Co(CO) 4 H + 2Cu 2 S 
2CoS + 9CO -i- H a O + 4Cu = 2Co(CO) 4 H + CO a + 2Cu 2 S 

2. Hydroliza dimerycznego czterokarbonylku kobaltu. Hy¬ 
droliza ośmiokarbonylku dwukobaltu w obecności zasad daje obok innych związków 
kobaltu również karbonylowodorek. Szczegóły reakcji* i równanie podano na str. 1253. 

3. Działanie tlenku węgla na kompleksy kobaltu(II). Wydaje 
się, że wszystkie te reakcje mają jednakowy przebieg. W pierwszym etapie, wskutek reakcji 
dysproporcjonowania tworzy się dimeryczny czterokarbonylek kobaltu 

6K 2 [CoXJ + 8CO = 4K 3 [CoX 6 ] + Co 2 (CO) 8 

który następnie hydrolizuje w myśl równania 

3Co 2 (CO) 8 + 4H a O = 4Co(CO) 4 H + 2Co(OH) a + 8CO 
W metodzie tej stosuje się następujące kompleksy kobaltu(II): czterocyjanokobaltan(II) 
potasowy, K 2 [Co(CN) 4 ], dwuwinianokobaltan(II) potasowy, K 2 {Co[C 2 H 2 (OH) 2 (CO) 2 ] 2 } 2 , 
i dwucysteinianokobaltan(II) potasowy 
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W praktyce dogodnie jest otrzymywać tą metodą karbonylowodorek kobaltu przez prze¬ 
puszczenie tlenku węgla przez wodny roztwór azotanu kobaltu(II) zawierający wodoro¬ 
tlenek i cyjanek potasowy. Następnie zakwasza się roztwór, a karbonylowodorek porwany 
z roztworu przez strumień tlenku węgla po wysuszeniu gromadzi się w rurze oziębionej 
do temp. —79°C. 

Z dwucysteinianokobaltanem(II) potasowym tlenek węgla reaguje według równania 
9K 2 [Co(S CH 2 C • C0 2 ; H • NH 2 ) 2 ] + 8 CO + 2H a O = 2Co(CO) 4 H + Co(OH ) 2 -f 
+ 6 K 3 [Co(S • CH 2 ■ C • C0 2 • H • NH 2 ) 3 ] 

Dalsza absorpcja tlenku węgla prowadzi do utworzenia karbonylo wodorku i wydzielenia 
cysteinianu potasowego 

Kg [Co(S • CH 2 • C • CO a • H • NH 2 ) 3 ] +■ 6 CO + 7KOH = Có(CO) 4 H + 

_ + 2K 2 C0 3 +-3H 2 0 + 3KS * CH 2 * CHNH 2 • COOK 

Wydzielony cysteinian potasowy reaguje z wodorotlenkiem kobaltu(II) tworząc znowu 
związek kompleksowy. W ten sposób karbonylowodorek kobaltu można otrzymywać 
przez przepuszczanie tlenku węgla przez alkaliczny roztwór soli kobaltu zawierający 
bardzo małą ilość cysteiny. 

Karbonylowodorek kobaltu nie jest odporny termicznie i już w temp. — 18 D C łatwo 
rozkłada się na ośmiokąrbonylek i wodór. Pomimo to jego skłonność do tworzenia się 
jest tak duża, że powstaje ze związków kobaltu(II) w reakcjach, które w przypadku żelaza 
dają Fe(CO) 5 , a niklu — Ni(CO) 4 < Związek ten stanowi silny środek redukujący; redukuje 
on błękit metylenowy, a tlen z powietrza lub tlenek manganu(IV) przeprowadzają go 
w Co 4 (CO) X 2 . Karbonylowodorek kobaltu zachowuje się jak kwas; jego wodny roztwór 
reaguje z. amoniakalnymi roztworami soli niklu i kobaltu dając 


[Co(CO) 4 ] 2 [Co(NH 3 ) 6 ] lub [Co(CO) 4 ] 2 [Ni(NH 3 ) 6 ] 


W obecności ofenantroliny tworzą się odpowiednie związki kompleksowe zawierające 
0 -fenantrolinę jako ligandy. Nie wyodrębniono wprawdzie prostych soli metalicznych, 
lecz należy przypuszczać, że występują one w roztworze wodnym po hydrolizie dimerycz- 
nego czterokarbonylku kobaltu (str. 1253). Reakcje karbonylo wodorku kobaltu przedsta¬ 
wiono na planszy 25.2 (str. 1254). 

Karbonylowodorek kobaltu tworzy kilka pochodnych metalicznych, analogicznych do 
związków, jakie tworzy karbonylowodorek żelaza 


Co(CO) 4 Tł 

[Co(CO) 4 ] 2 M, gdzie M stanowi Zn, Cd, Hg, Sn, Pb . N 

[Co(CO) 4 ] 3 M, gdzie M stanowi Ga, In, Tl. 

Związki te rozpuszczają się w rozpuszczalnikach organicznych; w roztworach tych wystę¬ 
pują w postaci cząsteczek monomerycznych. Nie są one rozpuszczalne w wodzie. Można 
je sublimować; topią się z nieznacznym rozkładem w temp. ok. 70°C. Są one bardziej 
trwałe niż sam karbonylowodorek. 

Badania dyfrakcji elektronów wskazują, że cząsteczka karbonylowodorku kobaltu ma 
konfigurację tetraedryczną. Trzy wiązania C—O mają długość 1,83 A, a czwarte — 1,75 A. 
Rozważanie wiązania Co—H w oparciu o teorię orbitalów molekularnych wskazuje, że 
proton znajduje się wewnątrz układu orbitalowego atomu kobaltu 1 ). Przez analogię 

x ) F. A. C otton, J. Amer. Chem. Soc 80, 4425 (1958). 
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z karbonylowodorkiem żelaza przedstawiono dwa diagramy orbitalowe (por. rys. 25.21). 
Diagram a) dotyczy karbonylowodorku 1 ), który w wyniku reakcji chemicznej może 
zmienić konfigurację w bipiramidę trygonalną b), co wyjaśniałoby kowalentność po¬ 
chodnych metalicznych omówionych na str. 1266. 



Rys, 25.21. a) Diagram orbitalowy dla tetraedrycznej konfiguracji Co(CO) 4 H; b) diagram orbitalowy 
pochodnych Co(CO) 4 H mających konfiguracje bipiramidy trygonalnej; jako przykład przedstawiono 

diagram orbitalowy Co(CO) 4 T1 


KARBONYLOWODORKI RODU I IRYDU 

Karbonylowodorki rodu i irydu zostały poznane w niewielkim stopniu. Obydwa 
karbonylowodorki otrzymuje się przez działanie wilgotnego tlenku węgla pod ciśnieniem 
na siarczek metalu w obecności miedzi 

2IrS + H 2 0 + 9CO + 4Cu « 2Ir(CO) 3 (COH) + C0 2 + 2Cu 2 S 

Karbonylowodorek rodu powstaje również w wyniku działania mieszaniny tlenku węgla 
i wodoru pod ciśnieniem na metal. Związek rodu jest bladożółtą, lotną cieczą o budowie 
Rh(CO) 4 H, tt. — 10°C. Związek irydu ma prawdopodobnie tę samą budowę. Po dodaniu 
go do roztworu chlorku rtęci(II) tworzy się bezbarwny osad. 


KARBONYŁOWODOREK NIKLU 

Karbonylowodorek niklu jest produktem reakcji pomiędzy karbonylkiem niklu i me¬ 
talicznym sodem w ciekłym amoniaku ~ 

Ni(CO) 4 + 3Na + 2NH 3 - Ni(CO) 3 H 2 + NaCO + 2NaNH 2 

NaCO i NaNH 2 v/ytrącają się, a w roztworze pozostaje karbonylowodorek niklu. Atomy 
wodoru w tym związku nie wykazują własności kwasowych. 


KARB ON YLOHALO GENKI METALI PRZEJŚCIOWYCH 

Wzory karbonylohalogenków metali przejściowych przedstawiono w ,tabl. 25.11. Me¬ 
tale grup VII, VIII i IX tworzą najliczniejsze i najtrwalsze karbonylohalogenki. 

W związkach zebranych w tabl. 25.11 występują metale o takich wartościowościach, 
które na pierwszy rzut oka trudno pogodzić z wartościowościami tych metali w ich naj¬ 
częściej spotykanych związkach. Z punktu widzenia diagramów orbitalowych przedsta- 

x ) Widmo cząsteczki w podczerwieni nie wskazuje na występowanie drgań rozciągających grupy OH 
{Ann. Reports , 1956, 106). 
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Tablica 25.11 

Karbonylohalogenki metali przejściowych oraz ich niektóre pochodne*) 


VI 

VII 

vm 

IX 

X 

XI 

Cr 

Mn(CO)-,X 

Fe(CO) 3 X 2 

Fe(CO) 4 X 2 

Fe(CO)2py 2 X 2 

Fe(CO) 2 fenX 2 

Fe(CO) 2 X 2 

Fe(CO) 2 J 

Fe(CO)py 2 J 2 

[Fe(CO) 3 Br 2 ] 3 

Fe(CO) 4 en 2 J 2 

Fe(CO) 3 Hg ■ HgJ 2 

Co(CO)J 2 

. 

Ni 

Cu(ĆO)X 

. Mo 

Tc 

Ru(CO) 2 X 2 

Ru(CO)Br 

[Rh(co) 2 x;] 2 

Pd 

(Ag 2 SO.,)CO 

W- ; 

Re(CO) ft X 

Re(CO) 3 py 2 Cl 

Re(CO) 3 fenCl 

Os(CO) 4 X 2 

Os(CO) 3 X 2 

[Os(CO) 4 X] 2 

Ir(CO) 3 X 

Ir(CO) 2 X 2 

Pt 

Au(CO)Cl 


*) X oznacza Cl, Br lub J, py —pirydynę, fen — fenantrolinę, en — etylenodwuaminę. 


wionych ńa rys. 25.22 i rys. 25.23 dla metali grupy VII i VIII można zauważyć pewne 
regularności odnośnie ich struktury w karbonylohalogenkach. 

Jak wynika z powyższych schematów orbitalowych, atomy metali są zhybrydyzowane 
oktaedrycznie. X oznacza atom halogenu połączony z atomem metalu wiązaniem kowa- 


lentnym. B oznacza ligand (zwykle grupę karbonylową) połączony z metalem wią- 
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Rys. 25.22. Diagram orbitalowy karbonylohalo- 
genków metali grupy YIIP 


Rys. 25.23. Diagram orbitalowy karbonylohalo- 
genków metali grupy VIII 


zaniem semipolarnym; takie wiązania mogą tworzyć nie tylko cząsteczki tlenku węgla, 
lecz również inne cząsteczki o charakterze donorów par elektronów. Rys. 25.22 i rys. 25.23 
wyjaśniają budowę karbonylohalogenków renu oraz związków żalaza Fe(CO) 4 X 2 
i Fe(CO) 2 X 2 py 2 . Strukturę związku Fe(CO) 5 X 2 można byłoby uznać za jonową, jeśliby 
przyjąć, że jeden z atomów halogenu X przyjmując elektron od atomu żelaza staje się 
anionem. W ten sposób powstaje miejsce dla przyłączenia przez atom żelaza dodatko¬ 
wej grupy lcarbonylowej za pomocą wiązania semipolarnego; związek tak przedstawiony 
ma wzór [Fe(CO) 5 Cl+]Cl- 

Diagram orbitalowy przedstawiony na rys. 25.22 opisuje struktury wszystkich związ¬ 
ków zawartych w tablicy 25.11, w kolumnie VII. Struktury mniej więcej połowy związ- 
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ków wymienionych w kolumnie oznaczonej VIII opisuje diagram orbitalowy przed¬ 
stawiony na rys. 25.23. W pozostałych związkach w kolumnie VIII stosunek ligandów 
do atomów metali jest niewielki i cząsteczki te powinny zawierać nieobsadzone orbitale* 
o ile związki te nie byłyby spolimeryzowane. Jednymi z najlepiej scharakteryzowanych 
karbonylohalogenków metali, w których na atom metalu przypada mała liczba ligandów* 
są związki rutenu, Ru(CO) 2 J 2 i Ru(CO)Br. Niewątpliwie związki te są spolimeryzowane, 
lecz struktury tych polimerów o małym ciężarze cząsteczkowym wykazują niezwykłe 
pokrewieństwo ze strukturami orbitalowymi karbonylków 1 ), Fe 2 (CO) 9 i Fe 3 (CO) 12 . 

Karbonylohalogenki metali grupy IX również mają małą liczbę ligandów przypada¬ 
jących na atom metalu. Brak jednak wystarczającej liczby dowodów na to, czy zmodyfi¬ 
kowane diagramy orbitalowe typu diagramu przedstawionego na rys. 25.23 można byłoby 
użyć do wyjaśnienia budowy tych związków. , 


KARBONYLOHALOGENKI MANGANU I RENU 

Zarówno mangan, jak i ren tworzą karbonylohalogenki typu M(CO) 5 X, gdzie X sta¬ 
nowi Cl, Br lub J. Związki te można otrzymać działając halogenem w temp. 100°C na 
odpowiedni dziesięciokarbonylek; Aktywność chlorowców maleje w porządku J > Br > Cl. 
Związki renu otrzymać można również w wyniku działania tlenku węgla: 1) na chloro- 
lub bromorenian potasowy w obecności sproszkowanej miedzi, 2) na ren metaliczny 
w obecności odpowiedniego halogenku miedzi(II), 3) na renian potasowy w obecności 
czterochlorku węgla. . Karbonylohalogenek renu, bez żadnych ubocznych związków 
karbonylowych, powstaje w reakcji tlenku węgla z halogenkiem lub kompleksowym halo¬ 
genkiem renu 2 ); nie zachodzi wówczas żadna reakcja, w wyniku której karbonylohalo¬ 
genek renu przechodziłby w karbonylek renu. 

Karbonylohalogenki renu są trwałymi związkami krystalicznymi, pozbawionymi zapa¬ 
chu; karbonylochlorek i -bromek są bezbarwne, a karbonylojodek jest żółty. Związki 
te są nierozpuszczalne w wodzie, lecz rozpuszczają się w rozpuszczalnikach organicznych. 
Łatwo sublimują one w atmosferze dwutlenku węgla już w temp. ok. I00°C. Rozkładają 

x ) Jeżeli dopuścić strukturę, w której układ hybrydyzacji zawierałby nieobsadzone orbitale, wówczas 
takim karbonylohalogenkom jak Fe(CO) 2 J 2 można przypisać diagram orbitalowy, który jest identyczny 


d P 

U t' t 
I I 


z diagramem przedstawionym na rys. 25.23, z tą różnicą, że nie występują w nim semipolarnie związane 
grupy karbonylowe B. Przy takim założeniu liczba związków z tabl. 25.11, którym nie można byłoby 
przypisać diagramów orbitalowych, zmniejszyłaby się do czterech: Ru(CO)Br, Fe(CO)pyaJ 2 , Fe(CO) 4 en 2 J a 
i [Fe(CO) 3 Br 2 ] 3 . 

2 ) Odpowiednia reakcja z chloromolibdenianem potasowym daje sześciokarbonylek molibdenu 
(str. 1237). 
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się w temp. ok. 400°C; rozkład termiczny Re(CO) 5 X (gdzie X oznacza Cl, Br, J) prowadzi 
do powstania dimerycznego związku [Re(CO) 4 X] 2 , przy czym reakcja ma przebieg odwra¬ 
calny. [Re(CO) 4 J] 2 reaguje z pirydyną tworząc monomeryczny związek Re(CO) 3 pyJ. 

Karbonylochlorek renu reaguje z wrzącą pirydyną dając Re(C0) 3 py 2 Cl, a w roztworze 
benzenowym reaguje z fenantroliną tworząc żółty, krystaliczny związek Re(CO) 3 fenCl. 
Obie te pochodne odporne są na działanie gorącego kwasu solnego oraz zimnego kwasu 
azotowego i siarkowego. Inne związki będące donorami par elektronowych, takie jak 
amoniak, izocyjanek metylu lub trójfenylofosfina, reagują z karbonylochlorkiem renu 
dając związki jonowe typu [Re(CO) 4 (NH 3 ) 2 ]Cl. Cyjanek potasowy tworzy związek kom¬ 
pleksowy K[Re(CO) 4 (ĆN) 2 ]. ^ 

Ciężarów cząsteczkowych i struktur karbonylohalogenków renu nie określono, lecz 
przedstawiony na rys. 25.22 diagram orbitalowy jest zgodny z właściwościami tych związ¬ 
ków i podanymi powyżej wzorami ich pochodnych. 


CZTEROKARBONYLODWUHALOGENKI ŻELAZA 


Niektóre właściwości czterokarbonylodwuhalogenków żelaza, wskazujące na ich ogra¬ 
niczoną trwałość, przedstawiono w tabl. 25.12. 


Tablica 25.12 


Czterokarbonylodwuhalogenki żelaza 


. ■ V . : ' --V ■ ; 

Fe(CO) 4 Cl 2 

Fe(CO) 4 Br 2 

FeCCOU 

Temperatura rozkładu 

10°C 

55 °C ' 

75 °C 

Ciepło reakcji: 




FeX 2 + 4CO = Fe(CO),X 2 ; kcal 

-17,9 

-28,3 

-38,9 

Ciepło reakcji: 

• ~ .. 



Fe(CO) 5 +X 2 (g r ) — Fe(CO) 4 X 2 -f CO; 




kcal 

-45,8 

-43,4 

-23,1 

Trwałość Fe(CO) 2 py 2 X 2 

(nie istnieje) 

rozkład w temp. 

trwały, lecz ulega 



0°C 

działaniu światła 

Trwałość Fe(CO) 2 fenX 2 

rozkład w temp. 

trwały, lecz ulega 

trwały, lecz ulega 


-10°C 

działaniu światła 

działaniu światła 


Czterokarbonylodwujodek żelaza, Fe(CO) 4 J 2 , otrzymuje się następującymi metodami: 

1) działanie jodu na Fe(CO) 5 w temp. powyżej 0°C, 

2) działanie tlenku węgla pod ciśnieniem 110 Atm na eterowy roztwór dwujodku 
żelaza 

FeJ 2 + 4CO - Fe(CO) 4 J 2 

3) działanie jodu na Fe(CO) 4 Hg lub na Fe(CO) 4 H 2 . 

Czterokarbonylodwujodek żelaza jest brązowym proszkiem, który sublimuje pod 
zmniejszonym ciśnieniem. Po rozpuszczeniu w rozpuszczalnikach organicznych zachowuje 
się jak nieelektrolit. W roztworze w bromku etylęnu i w nitrobenzenie występuje w postaci 
cząsteczek monomerycznych. W temperaturze pokojowej, pod wpływem działania wody 
lub pirydyny (w nadmiarze) rozkłada się na tlenek węgla i dwujodek żelaza. Przebieg 
termicznego rozkładu czterokarbonylodwujodku żelaza zależy od rodzaju atmosfery, 
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w której jest on ogrzewany. W atmosferze wodoru powstaje Fe(CO) 2 J 2 , natomiast w atmo¬ 
sferze dwutlenku węgla tworzą się FeJ 3 i Fe(CO) 2 J. 

Czterokarbonylodwujodek żelaza reaguje z aminami, takimi jak pirydyna lub fenantro- 
lina, tworząc produkty podstawienia Fe(CO) 2 py 2 J 2 i Fe(CO) 2 fenJ 2 . Związek Fe(CO) 2 py 3 J 2 
pod wpływem naświetlania reaguje dalej z pirydyną dając Fe(CO)py 3 J 2 . Czterokarbo¬ 
nylodwujodek żelaza reaguje z chlorkiem tionylu tworząc reaktywne, brązowe, krystaliczne 
ciało o wzorze Fe(CO) 2 Cl 2 ' 

Fe(CO) 4 J 2 + 2SOC1, - Fe(CO) 2 Cl 2 + J 2 + 2CO + SO a + SC1 2 

Dwukarbonylodwujodek żelaza, Fe(CO) 2 J 2 , jest czerwonym ciałem stałym. Alkoholowy 
roztwór tego związku reaguje z fenantroliną tworząc ciemnoczerwony Fe(CO) 2 fenJ 2 , 
a z pirydyną daje zielone ciało stałe — Fe(CO) 2 pyJ 2 . Stwierdzono również istnienie 
Fe(CO) 2 J, który w wyniku rozkładu daje jasnoczerwony nietrwały FeJ. 

KARBONYLOHALOGENKI RUTĘNU 

Otrzymano dotychczas trzy karbonylohalogenki rutenu, Ru(CO) 2 J 2 , Ru(CO) 2 Br 2 
i Ru(CO)Br. Trójjodek rutenu reaguje z tlenkiem węgla pod normalnym ciśnieniem wg 
równania 

RuJ 3 + 2CO = Ru(CO) 2 J 2 + J 

Również dziewięciokarbonylek dwurutenu reagując z jodem daje ten sam związek. 
Ru(CO) 2 J 2 jest bardzo trwałym, dianiagnetycznym polimerem o niskiej prężności pary. 
W reakcji z pirydyną daje on Ru(CO) 2 py 2 J 2 , a z trójfenylofosfiną tworzy odpowiedni 
związek fosfiny. Obie te pochodne prawdopodobnie odpowiadają Fe(CO) 4 J 2 . Związek 
Ru(CO) 2 J 2 reaguje z cyjankiem potasowym tworząc K 2 [Ru(CO) 2 (CN) 2 J 2 ]. 

Karbonylobromek rutenu, Ru(CO)Br, otrzymuje się działając tlenkiem węgla w temp. 
183°C i pod ciśnieniem 350 Atm na RuBr 3 . Stanowi on bezbarwne krystaliczne ciało 
stałe, które łatwo rozkłada się pod wpływem działania, wody. Związek ten redukuje amo¬ 
niakalny roztwór azotanu srebrowego. Rozkłada się on w temp. 200°C w myśl równania 

2Ru(CO)Br = Ru(CO) 2 Br 2 + Ru 

KARBONYLOHALOGENKI OSMU 

Karbonylohalogenki osmu powstają z halogenków (OsCl 3 , Os 2 Br 9 lub tlenojódku 
osmu) pod działaniem tlenku węgla w temp. 120°ę i pod ciśnieniem 200 Atm (jeżeli wykła¬ 
dzina autoklawu jest akceptorem halogenu, wówczas tworzą się karbonylki). 

Os(CO) 3 Cl 2 jest bezbarwnym ciałem stałym, o tt. 270°C, które rozkłada się w temp. 
280°C. Nie rozpuszcza się on w wodzie i w większości kwasów. Związek ten ogrzewany 
z tlenem tworzy czterotlenek osmu. 

KARBONYLOHALOGENKIKOBALTU 

Kobalt tworzy tylko jeden karbonylohalogenek, a mianowicie Co(ĆO)J 2 , który jest 
produktem przejściowym w prowadzonej pod ciśnieniem reakcji CoJ 2 z tlenkiem węgla. 
Tworzy się on w temperaturze pokojowej pod ciśnieniem 100 Atm, Związek ten stanowi 
ciemnobrązowe, krystaliczne ciało stałe o wysokiej prężności rozkładowej tlenku węgla. 
Jest on dostrzegalnie lotny już w temperaturze pokojowej. 
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KARBONYLOHALOGENKI RODU 

Rh 2 (CO) 4 Cl 2 Rh 2 (CO) 4 Br 2 Rh 2 (CO) 4 J 2 

' pomarańczo wożółty czerwonobrązowy rubinowoczerwony 

- tt. 123°C tt. 118°C tt. 114°G ' 

Wymienione wyżej trzy związki otrzymuje się w wyniku ogrzewania halogenków 
rodu z tlenkiem węgla pod zwiększonym ciśnieniem i w nieobecności akceptorów halo¬ 
genów. Wszystkie te związki są kowalentne, łatwo sublimują i rozpuszczają się w roz¬ 
puszczalnikach organicznych. Z badań krioskopowych wynika, że karbonylochlorek rodu 
jest zdimeryzowany. Reaguje on z trójfenylofosfiną, trójfenyloarsyną i trójfenylostybiną 
tworząc związki typu Rh[(C 6 H 5 ) 3 P] 2 (CO)Cl. Są to monomeryczne i diamagnetyczne 
związki o charakterze nieelektrolitów. Odporne są one na działanie ciepła, kwasów i moc¬ 
nych zasad. .. 

KARBONYLOHALOGENKI IRYDU 


Znane są dwa typy karbonylohalogenków irydu 

Ir(CO)jiX 3 

Ir(CO) 3 X 

Temperatura sublimacji 
Barwa: 

ok. 150°C ' 

ok. 115°C 

Cl 

bezbarwny 

jasnobrązowy 

Br 

jasnożółty 

czekoladowy 

J 

jasnożółty 

ciemnobrązowy 


Obydwie grupy związków tworzą się podczas ogrzewania monohydratu trójhalogenku 
irydu IrX 3 ,H 2 0 z tlenkiem węgla pod ciśnieniem 1 Atm do temp. 150°C. Wypierany 
halogen wydziela się w postaci COCl 2 , COBr 2 lub J 2 . Łatwość otrzymywania tych związ¬ 
ków maleje w kolejności Cl > Br > J. Związki typu Ir(CO) 3 X są bardziej trwałe niż 
Ir(CO) 2 X 2 , które tracą tlenek węgla podczas przechowywania w powietrzu. Ir(CO) 3 X 
rozkłada się pod wpływem działania wody dając metal i tlenek węgla. 


MTROZYLKI METALI 

Niektóre dane dotyczące najważniejszych nitrozylowych związków metali przejścio¬ 
wych (z wyłączeniem związków, w których grupa NO stanowi część jonu kompleksowego) 
zebrano w tabl. 25.13; wiadomości o tych związkach są bardzo skąpe i tylko w kilku 


u n tf t. i t i 

1 1 ‘i i t 

, • N+ N+ 

II 3 11 • 

oo-oo 

BBCC 

Rys. 25.24a. Diagram orbitalowy Fe(NO) 4 

przypadkach znany jest stopień polimeryzacji lub własności magnetyczne. Jednakże, 
opierając się na tych samych zasadach, które były użyteczne przy karbonylkach, można 
określić przypuszczalne struktury orbitalowe tych związków. 

Uważa się, że cząsteczka tlenku azotu(II) ma strukturę rezonansową obejmującą trzy 
formy kanoniczne + - _ + .. 

'Ń—ó: N—o: :Ń~Ó* 





Konfiguracja elektronowa grupy NO jest tak płynna, że określenie ścisłej struktury elek¬ 
tronowej w odniesieniu do którejkolwiek z form kanonicznych NO dla cząsteczki, takiej 
jak Fe(NO) 4 , jest prawdopodobnie nieuzasadnione. Pomimo to wzory nitrozylków metali 
można formułować uwzględniając jedną z czterech konfiguracji grupy NO 

R„N^ó: R—N—ó: R—N-ó: r^-N— ó: 

A * B Ć D 

gdzie R oznacza atom metalu. Odnośnie napisanych powyżej konfiguracji nasuwają się 
następujące uwagi: 

1) konfiguracja B wymaga przeniesienia jednego elektronu z atomu azotu do jed¬ 
nego z orbitalów metalu, ale musi to być inny orbital aniżeli dwa orbitale zaangażowane 
w tworzeniu .wiązań pomiędzy atomem azotu a metalem, 

2) w konfiguracji C atom azotu w stosunku do metalu jest donorem pary elektronowej 
i dlatego utworzone jest wiązanie semipolarne, 

3) konfiguracja C jest paramagnetyczna, 

4) w konfiguracji D niesparowany elektron atomu azotu (patrz konfiguracja C) użyty 
jest do utworzenia wiązania nd z atomem metalu. 



0 0 0 + 0 + 

B B 

Rys. 25.24b. Diagram orbitalowy Fe(NO) 2 (CO) 2 



Na rys. 25.24 podano struktury niektórych nitrozylków metali. Diagram orbitalowy 
25.24c sporządzono w oparciu o założenie, że konfiguracja geometryczna cząsteczki 
Fe 2 (NO) 4 J 2 jest analogiczna do konfiguracji cząsteczki czerwonej soli Roussina. 
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Związki nitrozylowe metali 


rO 

H 
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c.d. tablicy 25.13 
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sublimuje w temp. 110 °C, 
łatwo odszczepia NO 
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Dla czarnej soli Roussina i [Ni(NO)J] 4 zaproponowano następujące konfiguracje geome¬ 
tryczne (rys. 25.25 i rys. 25.26). 

Nitrozylohalogenki o wzorze empirycznym M(NO) w X. Do tej grupy związków należą 
następujące nitrozylohalogenki^ metali: 

Fe(NO)Cl Co(NO)Cl Ni(NO)Cl 

Fe 2 (NO) 4 Cl 2 Co 2 (NO) 4 C1 2 

Fe(NO) 3 Cl 


Czarna sól Roussina 

NO ■ [Ni(NO)J| 4 



Rys. 25.25. Budowa cząsteczki Rys. 25.26. Budowa cząsteczki 

Fe 4 S 3 (NO) 7 Ni 4 (NO) 4 J 4 


Natomiast nieznane są fluorki, co spowodowane jest albo brakiem w atomie fluoru 
orbitalów d , albo znaczną elektroujemnością fluoru. Trwałość związków tego typu maleje 
w kolejności 

Fe > Co > Ni 
J > Br > Cl 

Nitrozylohalogenki otrzymuje się działając tlenkiem azotu(II) na dwuhalogenek metalu 
w obecności akceptora halogenu, którym może być żelazo, kobalt, nikiel lub cynk. Przy 
otrzymywaniu bardziej trwałych związków obecność akceptora chlorowców nie jest 
konieczna. Reakcja zachodzi w temp. ok. 100°C. Wszystkie związki są niejonowe, słabo 
rozpuszczalne w rozpuszczalnikach organicznych i łatwo sublimujące. 


^-KOMPLEKSY 

Nazwą tą określa się związki, w których nienasycona cząsteczka organiczna połą¬ 
czona jest z atomem metalu dzięki wzajemnemu oddziaływaniu pomiędzy orbitalami 
atomowymi metalu i uogólnionymi orbitalami n nienasyconej cząsteczki. Najczęściej 
nienasycona cząsteczka organiczna ma budowę pierścieniową, jak np. w opisanym dalej 
ferrocenie, lecz ^-kompleksy tworzą także związki łańcuchowe. Na przykład butadien 
reagując z pięciokarbonylkiem żelaza tworzy kompleks 

H H 

V_</' 

// I 

h 2 c I ch 2 

Fe 

/ i \ ■ 

oc c co 
o 
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tworzy z sodem i magnezem związki jonowe Na(C 5 H 5 ) i Mg(C 5 H 5 ) 2 . Otrzymano rów¬ 
nież różnymi metodami związki cyklopentadienylowe metali przejściowych od wanadu 
do niklu. Wszystkie te związki mają wzór ogólny M(C 5 H 5 ) 2 , gdzie M oznacza jeden atom 
metalu. Podobne związki tworzą metale przejściowe dalszych okresów. Badania rentgeno- 
graficzne wykazały, że związki dwucyklopentadienylowe (obejmujące również związek 
magnezu) mają strukturę „sandwicza”: 



w której atom metalu zdaje się być połączony z każdym pierścieniem jako całością, a nie 
z poszczególnymi atomami węgla. W stanie gazowym lub w roztworze pierścienie mogą 
swobodnie obracać się wokół wspólnej osi przechodzącej przez atom metalu. W stanie 
krystalicznym pierścienie tracą swobodę obrotu i zajmują względem siebie położenia 
zwichrowane 2 ). 

Z prostych związków cyklopentadienylowych otrzymać można karbonylki, karbonylo- 
wodorki i karbonylohalogenki. W niektórych przypadkach można zastępować grupy 
karbonylowe przez grupy nitrozylowe. 

Wszystkie związki dwucyklopentadienylowe metali przejściowych mają bardzo podobne 
własności. Temperatury topnienia pochodnych metali okresu 4 wynoszą około 173°C. 
Temperatura topnienia związku rutenu wynosi 196°C, a osmu 219°C. Związki te sublimują 
i są trwałe termicznie. Rozpuszczają się w pospolitych rozpuszczalnikach organicznych. 
Związki dwucyklopentadienylowe magnezu, wanadu, chromu, żćlaza, kobaltu i niklu są 
izomorficzne i krystalizują w układzie jednoskośnym. Widma w podczerwieni i widma 
Ramana wszystkich związków są podobne i charakteryzuje je obecność pięciu maksimów. 

Związki dwucyklopentadienylowe metali przejściowych otrzymuje się pięcioma ogól¬ 
nymi metodami. . 

1) Działanie cyklopentadienu rozcieńczonego azotem na zredukowany metal w temp. 
ok. 300°C. Metodą tą otrzymuje się dwucyklopentadienylożelazo. 

*) P. L. Pauson, Quart. Rev., IX, 391 (1955), 

2 ) Związki dwucyklopentadienylocyna i dwucyklopentadienyloołów mają konfiguracje kątowe: 



L. D. D ave, T. F. Evans i G. W i 1 ki n s o n, J. Chem. Soc., 1959, 3684. 
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2) Działanie cyklopentadienu na karbonylek metalu w temp. 300°C. Metoda ta sto¬ 
sowana jest do otrzymywania związków dwucyklopentadienylowych chromu, żelaza, 
kobaltu i niklu, jednakże wydajność reakcji z wyjątkiem dwucyklopentadienylochromu 
jest niska. 

3) Działanie bromku cyklopentadienylomagnezowego na chlorek metalu lub na 
kompleks acetyloacetonianowy metalu. Metodą tą otrzymuje się związki dwucyklopen- 
tadienylowe magnezu, manganu, żelaza, rutenu, kobaltu i niklu. 

4) Działanie cyklopentadienylosodu na bezwodny chlorek metalu w roztworze tetra- 
hydrofuranu. Metodą tą otrzymuje się związki dwucyklopentadienylowe chromu, molib¬ 
denu, wolframu i manganu. Wydajność reakcji wynosi do 70%. 

5) Działanie w ciekłym amoniaku cyklopentadienylopotasu na taki związek jak 
Ni(NH 3 ) 6 (SCN) 2 . Otrzymuje się związek Ni(NH 3 ) 6 (C 5 H 5 ) 2 , który po ogrzaniu traci 
amoniak. Metoda stosowana jest również dla kobaltu, chromu i molibdenu. 

Dwucyklopentadienylożelazo, czyli ferrocen, Fe(C 5 H 5 ) 2 , stanowi pomarańczowe ciało 
stałe lotne powyżej temp. 100°C (tt. 173°C, tw. 249°C). W stanie gazowym jest on mono- 
meryczny i nie ulega pirolizie do temp. 470°C. Ferrocen nie rozpuszcza się w wodzie. 
Jest on bierny chemicznie; nie ulega działaniu wrzącej wody (można go destylować z parą 
wodną) ani wrzących, stężonych roztworów wodorotlenku sodowego lub kwasu solnego. 
Łatwo utlenia się do kationu [Fe(C 5 H 5 ) 2 ] + . Pierścienie cyklopentadienylowe mają bar¬ 
dziej aromatyczny charakter niż własności etylenowe, lecz NO 2 i Br nie podstawiają się 
w pierścieniu, a przeprowadzają ferrocen w kation. 

Ferrocen jest diamagnetyczny i ma moment dipolowy równy zeru. Badania spektralne 
w podczerwieni wskazują ha występowanie tylko jednego typu wiązania C—H. Wystę¬ 
powanie struktury „sandwicza” zostało potwierdzone przez badania rentgenograficzne; 
długość wiązania C—C wynosi' 1,4 A, a Fe—C — 2,04 A. Z pomiarów dyfrakcji elek¬ 
tronów wynika, że odległość C—C wynosi 1,44 A, a Fe—C — 2,05 A. Energia dyslokacji 
wiązań n w pierścieniu wynosi 113 kcal/mol. 

Dwucyklopentadienylomangąn, Mę(C 5 H 5 ) 2 , krystalizuję w temperaturze pokojowej 
w układzie rombowym, lecz powyżej temp. 158°C brązowe kryształy rombowe przechodzą 
w odmianę bezbarwną o tt. 172°C. Ta przemiana fizyczna wiąże się ze zmianami własności 
magnetycznych. Dwucyklopentadienylomangąn jest paramagnetyczny i paramagnetyzm 
jego rośnie ze wzrostem temperatury. Moment magnetyczny w temp. —253°C wynosi 
1 magneton Bohra, w temp. 159°C — 4,8, a w temp. 172°C— 5,8 magnetonów Bohra. 
Zjawiska te nasuwają przypuszczenie, że przy wzroście temperatury zachodzi przejście 
od antyferromagnetyzmu (str. 1075) do ferromagnetyzmu; przemiany te są odwracalne. 
Dwucyklopentadienylomangąn jest niemal tak aktywny chemicznie, jak dwucyklopenta- 
dienylomagnez, co jest dowodem jego jonowej struktury. 

DwucyMopentadienylonikiel, Ni(C 5 H 5 ) 2 , jest bardziej aktywny chemicznie niż odpowiedni 
związek żelaza. Tlenek węgla lub tlenek azotu(II) odrywają jeden lub oba pierścienie 
połączone z metalem. W wyniku pomiarów dyfrakcji elektronów ustalono, że odległość 
Ni—C wynosi 2,18 A. Własności paramagnetyczne Ni(C 5 H 5 ) 2 odpowiadają obecności 
dwóch niesparowanych elektronów. 

Struktura orfoitalowa związków dwucyklopentadienylowych. Strukturę dwucyklopentadie- 
nylożelaza wyjaśniono w oparciu o teorię orbitalów molekularnych. Dla dogodniejszego 
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omawiania przyjęto, że cząsteczka dwucyklopentadienylożelaza zorientowana jest w ten 
sposób, że jej oś symetrii leży wzdłuż osi z, a płaszczyzny pierścieni leżą w płaszczyźnie xy: 

Fe 

' <Ź> 

Przypuszcza się, że wiązanie pomiędzy jednym z pierścieni cyklopentadienylowych i ato¬ 
mem żelaza utworzone jest przez orbital molekularny powstały z połączenia uogólnionego 
orbitalu n obejmującego wszystkie atomy węgla w pierścieniu i orbitalu 3 d xz atomu żelaza. 
Jeden z uogólnionych orbitalów n pierścienia ma symetrię pozwalającą na przenikanie 
się go z orbitalem 3 d xz atomu żelaza. Dla tego orbitalu m= ±1 i dlatego moment pędu 
uogólnionego orbitalu n jest również opisany liczbą kwantową m = ±1* Energia tego 
uogólnionego orbitalu n jest w przybliżeniu równa energii orbitalu 3d xz , dzięki czemu oba 
orbitale mogą się przenikać i utworzyć mocne wiązanie. , 

Drugi pierścień cyklópentadienylowy połączony jest z atomem żelaza w ten sam spo¬ 
sób z tą różnicą, że użyty jest orbita! 3 d yz . Diagram orbitalowy atomu żelaza w dotychczas 
poznanej strukturze dwucyklopentadienylożelaza można więc przedstawić następująco: 

dx 2 — y 2 d xz dy z d X y d z 2 4 s 

U U U T T 11 



Należy jednak zaznaczyć, że chmury elektronowe orbitalów wiążących wzdłuż osi 
z muszą odpychać ładunek w orbitalu d z2 . Przypuszcza się, że działanie tego efektu odpy¬ 
chającego kompensowane jest częściowo przez hybrydyzację orbitalów d z2 i 4?, dającą 
orbital hybrydowy A o energii mniejszej i drugi orbital hybrydowy B o energii większej 
niż energia orbitalów składowych. Konfiguracja o najniższej energii miałaby więc diagram 
orbitalowy 

dz 2 — y 2 d xz dy z d x y 

U U 1t . U 

|/N| /\ 

Tego rodzaju konfiguracja jest zgodna z zaobserwowanymi własnościami diamagne- 
tycznymi dwucyklopentadienylożelaza. Konfiguracja elektronowa dwucyklopetadienylo- 
manganu przedstawiona na diagramie zbudowanym według tych samych zasad wskazuje 
na występowanie w jednym z orbitalów 3 d xż _ y2 lub 3 d xy tylko jednego elektronu i przewi¬ 
duje paramagnetyzm związku równy 1 jednostce Bohra. Związek chromu win^n mieć 
moment magnetyczny równy 2 jednostkom Bohra itd. Dodatkowe elektrony w zwią¬ 
zkach dwucyklopentadienylowych kobaltu i niklu w porównaniu z żelazem muszą być 
umieszczone na jednym lub dwóch orbitalach 4 p, a więc związki te powinny być para¬ 
magnetyczne. Przewidywania te zgodne są z obserwacjami. 

HALQGENODWUCYKLOPENTADIENYLOWE ZWIĄZKI METALI 

Związki halogenodwucyklopentadienylowe metali przejściowych dzielą się na dwa 
typy: związki kowalentne tytanu i niobu oraz halogenki takich kationów jak [(C 5 H 5 ) 2 Fe] + . 


d z 2 

4* 

A 

B 

U 
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Związki kowalentne. Tytan tworzy związki (C 5 H 5 ) 2 TiX 2 , gdzie X oznacza 
F, Cl lub Br. Bromek jest lotny i rozpuszczalny w wielu rozpuszczalnikach organicznych, 
lecz trudno rozpuszcza się w wodzie; fluorek rozpuszcza się łatwiej. Bromek reaguje 
z roztworami mocnych zasad tworząc (C 5 H 5 ) 2 TiBrOH. Reaguje on również ze związkami 
arylowymi cynku tworząc związki typu (C 5 H 5 ) 2 Ti(C 6 H 5 ) 2 . Chociaż bromek ma własności 
związku kowalentnego, można jednak otrzymać pochodne jonowe dwucyklopentadienylo- 
tytanu, takie jak nadchloran, [(C 5 H 5 ) 2 Ti](C10 4 ) 2 . Trójbromek dwucyklopentadienyloniobu, 
(C 5 H 5 ) 2 NbBr 3 pod wpływem działania mocnych zasad przechodzi w (C 5 H 5 ) 2 NbBr 2 OH. 
Przypuszczalne struktury kowalentnych związków halogenodwucyklopentadienyłowych 
metali podano na rys. 25.27 i rys. 25.28. 

Halogenki jonowe. Chociaż halogenki dwucyklopentadienylotytanu i dwucy¬ 
klopentadienyloniobu są kowalentne, to jednak w nadchloranie musi występować jon 
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A 
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P 
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r 
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Rys. 25,27. Proponowany diagram orbitalowy Rys. 25.28: Proponowany diagram orbitalowy 
(C 5 H 5 ) 2 TiCl 2 (C 5 H 5 ) 2 NbBr 3 


((C 5 H 5 ) 2 Ti] 2+ . Znane są również inne jony typu [(C 5 H 5 ) 2 M] + , gdzie M oznacza V, Cr, 
Mo, W, Fe, Ru, Co, Rh, Ni. Zmierzono polarograficznie potencjały utleniająco-redukcyjne 
reakcji (C 5 H 5 ) 2 M^ [(C 5 H 5 ) 2 M]+, gdzie M oznacza Fe, Ru, Ni i reakcji [(C 5 H 5 ) 2 Ti] + ^ 
^ [(C 5 H 5 ) 2 Ti] 2+ . 

Typowym jonowym chlorkiem tego typu jest chlorek dwucyklopentadienylożelaza, 
[(C 5 H 5 ) 2 Fe]Cl. Jest on nadzwyczaj łatwo rozpuszczalny w wodzie i zupełnie nierozpusz¬ 
czalny w eterze. Jego wodny roztwór tworzy osady z takimi jonami jak J~, jon czterofenylo- 
boranowy i jon pikrynianowy 1 ). Jony dwucyklopentadienylowe Ni, Co, Rh z tymi samymi 
reagentami również tworzą nierozpuszczalne sole. (C 5 H 5 ) 2 Cr jest silnym środkiem redu¬ 
kującym, który po rozpuszczeniu w rozcieńczonym kwasie daje niebieski roztwór. Roz¬ 
twór ten zawiera co prawda jon [(C 5 H 5 ) 2 Cr] + , lecz nie daje wspomnianych wyżej reakcji 
strącania. 

KARBONYLODWU C Y KL OP E N T A DIE Ń Y L O WE ZWIĄZKI METALI 

Wzory niektórych związków karbonylodwucyklopentadienylowych metali podano 
w tabl. 25.14. Należy zauważyć, że [z wyjątkiem (C 5 H 5 ) 2 Fe(CO) 2 ] w każdej cząsteczce 
lub jonie jeden atom metalu połączony jest z jednym pierścieniem pentadienowym. Związki 
te otrzymuje się dwoma następującymi sposobami. 

1) Działanie karbonylku metalu nacyklopentadien. W łagod¬ 
nych-warunkach metodą tą można otrzymać (C 5 H 5 ) 2 Cr(CO) 6 (str. 1277). Odpowiednie 
związki molibdenu i wolframu powstają, gdy reakcję prowadzi się w temp. 250—-300°C. 

*) Pikrynian dwucyklopentadienylożelaza można otrzymać drogą utleniania ferrocenu w roztworze 
benzenowym i w obecności kwasu pikrynowego za pomocą benzochinonu. 



Tablica 25.14 

Karbonylki cyklopentadienylowe metali 


j • 


Temp. 

Własności 


Wzór 

Charaktery- 

, topnie- 

magnetycz- 

Uwagi 


styka ogólna 

nia °C 

ne 

(C 5 H 5 )V(CO), 

bladopoma- 



odszczepia CO pod zmniejszonym ciś- 

• 

rańczowe 

, 

diamagne- 

nieniem w temp. 110°C 


ciało stałe 

138 

tyczny 


(C 5 H 5 ) 2 Cr 2 (CO) e 

niebiesko- 


diamagne- 

reaguje z CO pod ciśnieniem 100 Atm 


zielone ciało 


tyczny 

w temp. 250 °C dając Cr(CO) 6 


stałe 



■ ’4 

(C 5 H 5 ) 2 Mo 2 (CO) 8 



diamagne- 

tyczny 


(C 5 H 5 ) 2 W 2 (CO)e 



diamagne- 

tycżny 


(C 5 H 5 ) 3 Cr 2 (CO) 3 




sól: 

[(C 5 H 5 ) 2 Cr]+[C 5 H 5 Cr(CO) 3 ]- 

(C 5 H 3 )Mn(CO) 3 

jasnożółte 

77 ' 

diamagne- 

sublimuje w powietrzu w temp. powyżej 


ciało stałe 


tyczny 

60 °C; reaguje z NO tworząc " 

[(C 5 H 5 )Mn(C0) 2 N01+, wyodrębniony 
* w postaci chloroplatynianu 

(C 5 H 5 ) 2 Fe 2 (CO) 4 




w środowisku kwaśnym i w obecności 
chloru utlenia się pod wpływem dzia¬ 
łania powietrza, do związku 
[(C 5 H 5 )Fe(CO)+][Cl-]; 

(C 5 H 5 ) 2 Fe(CO) 2 




otrzymuje się go przez działanie Na(C 5 H 5 ) 
na (C 5 H 5 )Fe(CO) 2 Cl; łatwo rozkłada się 
w temp. 80 °C do ferrocenu 



(tw 75 °C 


i (C 5 H 5 ) 2 Fe 2 (CO)i 

(QH 5 )Co(CO) 2 

ciemnoczer¬ 

diamagne- 

odszczepia CO pod zmniejszonym ciś¬ 


wona ciecz 

przy 22 

tyczny 

nieniem; PC1 3 może zastępować grupę 



mm Hg) 


CO 


Związek żelaza, (C 5 H 5 ) 2 Fe 2 (CO) 4 , otrzymuje się z Fe(CO) 5 w podobny sposób. Ośmio- 
karbonylek dwukobaltu reaguje z cyklopentadienem już w temperaturze pokojowej. 

2) Działanie związku dwucyklopentadienylowego odpowied¬ 
niego metalu na tlenek węgla. (C 5 H 5 ) 2 Cr(CO) 6 otrzymuje się tą metodą 
w temp. 160°C i pod ciśnieniem 100 Atm. W temp. 110°C powstaje fioletowobrązowa 
sól [(C 5 H 5 ) 2 Cr 1 ][(C 5 H 5 Cr(CO) 3 ']. Związki wanadu, manganu i .kobaltu otrzymuje się 
bez wydzielania związku dwucyklopentadienylowego przez przepuszczanie tlenku węgla 
nad produktem reakcji cyklopentadienylosodu z halogenkiem odpowiedniego metalu. 

Własności związków karbonylodwucyklopentadienylowych podano w tabl. 25.14. 

Strukturę (C 5 H 5 ) 2 Fe 2 (CO) 4 wyznaczono 1 ) na podstawie badań rentgenograficznych 
(rys. 25.29). Odległość Fe—Fe jest taka sama jak w dziewięciokarbonylku dwużelaza. 

Widmo absorpcyjne cząsteczki (C 5 H 5 ) 2 Fe(CO) 4 wykazuje maksimum dla liczby falo¬ 
wej 1760 cm -1 , które jest związane z występowaniem mostkowej grupy CO (str. 1247), 

ł ) O. S. Mills, Acta. Cryst 11, 620 (1958). 
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jak również dla 1936 i 1982 cm" 1 , co wskazuje na obecność grupy—C—O. Opierając się 
na tych samych zasadach, jak przy ustalaniu struktury ośmiokarbonylku dwukobaltu 
(str. 1252) związkowi (C 5 H 5 ) 2 Fe 2 (CO) 4 można przypisać diagram orbitalowy przedsta¬ 
wiony na rys. 25.30. 

W cząsteczce (C 5 H 5 ) 2 Fe 2 (CO )4 (rys. 25.29) każdy atom żelaza znajduje się w środku 
bipiramidy trygonalnej, a wiązanie Fe—C 5 H 5 przechodzi przez środek jednej z krawędzi 



Rys. 25.29. Budowa cząsteczki 
(C 5 H 5 ) a Fe 2 (CO) 4 



Rys. 25.30. Diagram orbitalowy 
(C 5 H 5 ) 2 Fe 2 (CO) 4 


bipiramidy. Grupy CO ułożone są w jednym biegunowym i dwu narożach równikowych. 
Dwa wierzchołki połączone krawędzią, przez którą przechodzi wiązanie Fe—C 5 H 5 nie 
są obsadzone przez ligandy. Fakt ten wyjaśniono na diagramie orbitalowym (rys. 25.30) 
brakiem elektronów w dwóch z pięciu orbitalów hybrydowych a atomu żelaza. 

W tablicy 25.15 przedstawiono diagramy orbitalowe przypisywane innym związkom 
karbonylodwucyklopentadienylowym i ich pochodnym. Przy ustalaniu tych struktur 
korzystano z form kanonicznych CO i NO, w sposób wyjaśniony na str. 1235 i 1272. 
Z tabl. 25.15 wynika, że w każdej strukturze formułowanej w ten sposób dwa orbitale 
hybrydowe są stale nieobsadzone przez elektrony. W strukturze orbitalowej ferrocenu 
(str. 1279) (cząsteczka zawiera dwa pierścienie cyklopentadienowe) występują cztery 
nieobsadzone orbitale, jeżeli brać pod uwagę trzy orbitale Ap. Nietrudno wywnioskować, 
że te nieobsadzone orbitale są w jakiś sposób połączone z pierścieniem cyklopentadienowym. 


CYKLOPENTADIENYLOKARBONYLO WODORKI METALI 

Wydaje się, że istnieją jedynie związki Cr, Mo, W typu (C 5 H 5 )Cr(CO) 3 H. Związek 
chromu otrzymuje się w wyniku działania mieszaniny wodór-tlenek węgla na dwucyklo- 
pentadienylochrom (por. metoda 2, str. 1281). Związki te tworzą się w reakcji sześcio- 
karbonylku odpowiedniego metalu i cyklopentadienylolitu. Cyklopentadienylokarbonylo- 
wodorek chromu jest żółtym, krystalicznym ciałem stałym, topiącym się z rozkładem 
w temp. 58°C. Produktem rozkładu jest (C 5 H 5 ) 2 Cr 2 (CO) 6 . -Wodorek ten rozpuszcza się 
w roztworach mocnych zasad tworżąc sole. Roztwór soli sodowej pod wpływem dzia- 
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Tablica 25.15 


Pochodne cyklopentadienylowych związków metali przejściowych 


Grupa 

okre- Wzór związku 


V (C 5 H 6 )V(CO) 4 


VI (C 5 H 5 ) 2 Cr 2 (CO) 6 


VH (C 5 H 6 )Mn(CO) 3 


Vin (C 5 H s ) 2 Fe 2 (CO >4 


(C 5 H 5 ) 2 Fe(CO) 2 


Diagram orbitalowy*) 


O 1! U IH U 1! 11 o. o| 


coco co co 

O 1 H Ili H U 11 ' ° ° 

' i xo | | co 

6 COCO 

!\ > CO | | CO 

o i h EETTTTT 


O U 1H!|H H U ° °| 


o t u n iku o ° 

l co i r 

6 CO CO 

O i U U U U ? 1 


1100 1! U II! 1! o o| 


Założony stan walen¬ 
cyjny atom metalu 


oktaedryczny 


oktaedryczny 


bipiramida trygonaina 


bipiramidalny trygo- 
nalny 


tetraedryczny 


IX (C 5 H 5 )Co(CO) 2 


U 1! O 1| 11 U -H ° °| 


tetraedryczny 


VI (C 5 H 5 )Cr(CO) a H 


O U 1! 1! li! 1! u. o 


H . CO CO CO 


bipiramidalny trygo- 
nalny 


VIII (C 5 H 5 )Fe(CO) a Cl 


O H 1! |H 1! H o -1 


bipiraniidalny trygo- 
nalny 


[(C 5 H 5 )Fe(CO) 2 OH 2 ; 


u o n u u ii u. o o\ 


CO CO OH2 


bipiramidalny trygo- 
nalny 
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c.d. tablicy 25.15 


Grupa 

okre¬ 

sowa 

Wzór związku 

! . 

Diagram orbitalowy*) 

Założony stan walen¬ 
cyjny atomu metalu 

VI 

(C s H 5 )Cr(CO) 2 NO 
i analogiczne związki 
Mo i W 

• o w w i) n u ii o o . 

NO^COCÓ 

B 

bipiramidalny trygo¬ 
nalny 

X 

i 

(C 6 H 6 )NiNÓ 

n u n o u «nrr7 

' N t“ J 

B 

trygonalny 

VI 

(C 5 H 5 )Cr(NO) 2 Cl 
chlor może być zastę¬ 
powany przez CH 3 lub 
CH 2 C! 

o n ii u i. ii ii • o 

N^NO Cl 

D B 

bipiramidalny trygo¬ 
nalny 

VI 

■ [(C 5 H 5 )Mo(CO) 2 NO-1 

. . . \ : 

oii iH u n o o + 

^^^CO^CONO 

bipiramidalny trygo¬ 
nalny 


*) Diagramy orbitalowe przedstawiono w postaci uproszczonej. Porównanie ich z rys. 25.30, zawie¬ 
rającym diagram orbitalowy dla(C 5 H 5 ) 2 Fe 2 (CO)i, ułatwi ich odczytanie. 


łania cyjanku rtęci(II) daje Hg[(Ć 5 H 5 )Cr(CO) 3 ] 2 , który rozpuszcza się w rozpuszczalni¬ 
kach organicznych. Związek rtęci tworzy z jonem [(CsH^Cr 1 -] sól [(C 5 H 5 ) 2 Cr + ] [(C 5 H 5 )Cr 
(CO)^], która jest lotna, pomimo że rozpuszcza się w wodzie. 

C Y K L O P E N TA DIENYLOKAR BON Y L O H A L O G ENKI METALI 

Chlorek cyklopentadienylodwukarbonylożelaza, (C 5 H 5 )Fe(CO) 2 Cl otrzymuje się w wy¬ 
niku utleniania (C 5 H 5 ) 2 Fe 2 (CO) 4 za pomocą tlenu z powietrza, w środowisku kwaśnym 
i w obecności chlorku. Związek ten stanowi czerwone diamagnetyczne ciało stałe, roz¬ 
kładające się w temp. 87°C z wytworzeniem ferrocenu. Związek ten jest nieco rozpusz¬ 
czalny w wodzie, lecz można go całkowicie wyekstrahować z roztworu za pomocą chlo¬ 
roformu, a więc musi on być w znacznym stopniu kowalentny. Reaguje on powoli z azo¬ 
tanem srebrowym. Długotrwałe ogrzewanie tego związku z KCN prowadzi do powstania 
(C 5 H 5 )Fe(CO) 2 CN. Znany jest też odpowiedni bromek. Związek [(C 5 H 5 )Fe(C0) 2 H 2 0 + ]Cl~ 
jest związkiem jonowym. - 

/ POCHODNE NITROZYLOWE ZWIĄZKÓW 
CYKLOPENTADIENYLO WYCH METALI 

(C 5 H 5 )Cr(CO) 2 NO występuje w postaci pomarańczowych kryształów. Znane są rów¬ 
nież odpowiednie związki Mo i W. Związek o wzorze (C 5 H 5 )NiNO jest dość trwałą, 
diamagnetyczną, ciemnoczerwoną, lotną cieczą, którą otrzymuje się w wyniku bezpo¬ 
średniej reakcji tlenku azotu(II) z dwucyklopentadienyloniklem. 
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LANTANOWCE X AKTYNOWCE 


LANTANOWCE 

Lantanowce są należącymi do okresu 6 metalami o liczbach atomowych od 57 do 71. 
W tabl. 26.1 przedstawiono konfiguracje elektronowe tych pierwiastków. 

Struktura elektronowa atomów lantanowców charakteryzuje się obecnością obsa¬ 
dzonych orbitalów / w powłoce o głównej liczbie kwantowej n = 4. Wykazano 1 ), że 


Tablica 26.1 

Konfiguracje elektronowe zewnętrznych powłok elektronowych atomów lantanowców w stanie pod- - 

stawowym 


Pierwia¬ 

stek 

Liczba 

atomowa 

Z 

Powłoka kwantowa n 4 

. 

Powłoka kwantowa n.= 5 

n =-* 6 



. s 

P 

d 

f 

s 

p 


5 

La 

57 

2 

6 

10 


2 

6 

1 

2 

Ce 

58 

2 

6 

10 

2 

2 

6 


2 

Pr 

59 

2 . ' 

6 

10 

3 

2 

6 


2 

Nd 

60 

2 

6 

10 

4 

2 

6 


2 

Pm 

61 

. 2 

6 

10 

5 

2 

6 


2 

Sm 

62 

2 

6 

10 

6 

2 

6 


. 2 

Eu 

63 

2 

6 

10 

7 

2 

6 


2 

Gd 

64 

2 

6 

10 

7 

' 2 

6 

1 

2 ■ 

Tb 

65 

2 

6 

10 

9 

■2 

6. 


2 

Dy 

66 

2 

6 

10 

10 

. • 

. 2 

6 


2 

Ho 

67 

•2 

6 

10 

/ 11 

2 

6 


2 

Er 

68 

2 

6 

10 

12 

2 

6 


2 

- Tm 

69 

2 

6 

10 

13 

2 

6 


2 

. Yb 

70 

2 ■: 

6 

10 

14 

2- 

6 


2 

Lu 

71 

2 

6 >. 

10 

14 

2 

6 1 

1 

2 


x ) M. Goeppert, Phys. Rev., 60, 184 (1941). 
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orbitale 4/ pierwiastków o liczbach atomowych od 47 do 56 są bardzo rozbudowane 
przestrzennie, lecz wysoki poziom energetyczny uniemożliwia zajmowanie tych orbitalów 
przez elektrony. W miarę zwiększania się liczby atomowej zmniejsza się rozbudowa prze¬ 
strzenna i energia orbitalu. W przypadku ceru (Z = 58) zmiana ta następuje gwałtownie. 
Energia orbitalów 4/znacznie się zmniejsza, co sprzyja obsadzeniu ich przez elektrony, 
lecz wyraźna kontrakcja nie pozwala na tworzenie wiązań przez elektrony 4/, Ponieważ 
wszystkie lantanowce osiągają trzeci stopień utlenienia, a jedynie trzy z nich: cer, pra- 
zeodym i terb, czwarty stopień utleniania, wydaje się, że elektrony są tak silnie utrzymy¬ 
wane w orbitalach 4/,.że tylko jeden (lub co najwyżej dwa) mogą być odrywane od atomu 
lub brać udział w tworzeniu wiązań a. 

W stanie podstawowym najbardziej zęwnętrzna powłoka (n — 6) atomu każdego 
lantanowca obsadzona jest dwoma elektronami s. Konfiguracja elektronowa przedostatniej 
powłoki (n == 5) ma postać s z p Q , z wyjątkiem trzech pierwiastków: lantanu, gadolinu 
i lutetu, o konfiguracji s^d 1 . W atomie lantanu orbitale 4/ nie są obsadzone, w atomie 
gadolinu są obsadzone w połowie, a w atomie lutetu — obsadzone całkowicie. Jak poka¬ 
zano w tabl. 26.1, liczba elektronów obsadzających orbitale 4/ wzrasta wraz ze zwiększa¬ 
niem się liczby atomowej. 

Lantanowce godne są uwagi ze względu na duże podobieństwo swych własności 
chemicznych, które można wyjaśnić prawie identyczną konfiguracją elektronów mogą¬ 
cych tworzyć wiązania. W skład elektronów walencyjnych każdego atomu wchodzą 
dwa elektrony z orbitalów 6s oraz słabo związany elektron z orbitalu 5d lub 4 f (energie 
orbitalów 5 d i 4/ dla lantanowców o małej liczbie atomowej są prawie równe). Własności 
chemiczne lantanowców nie są jednak identyczne, ponieważ: a) kolejne przyłączenie 
.elektronów do orbitalów 4/(lub 5 d) zgodnie z zasadą rozbudowy powłok elektronowych 
powoduje zmiany rozkładu ładunku ujemnego, podczas gdy atom pozostaje elektrycznie 
obojętny i b) efektywny ładunek jądrowy, (Z ef )j on (str. 1074) jonów M 3+ zwiększa się 
liniowo ze wzrostem liczby atomowej (patrz poniżej), a więc elektróujemność jonów 
wzrasta, a ich promienie jonowe ulegają zmniejszeniu. Wraz ze zwiększeniem się liczby 
atomowej maleje zasadowa moc wodorotlenków tworzonych przez lantanowce. 

Promienie jonowe; kontrakcja lantanowcowa (lub lantanowców). W tabl. 26.2 przed¬ 
stawiono obserwowane wartości promieni jonowych trójwartościowych jonów lantanow¬ 
ców. Podobnie jak w przypadku pierwiastków przejściowych (str. 1072) promienie jonowe 
lantanowców zmniejszają się progresywnie w miarę wzrostu liczby atomowej. Zmniej¬ 
szanie to znane jest jako kontrakcja lantanowcowa. Ocena funkcji własnych 
orbitalów 4/ a t o mów lantanowców wskazuje na to, że orbitale te leżą między orbita¬ 
lami 5<7 i 6s, a więc zdolność przesłaniania elektronów 4/ jest równa jedności (str. 154). 
Dlatego też przyłączenie elektronu” do orbitalu 4/ zgodnie z zasadą rozbudowy powłok 
dokładnie równoważy dodatkowy jednostkowy ładunek jądrowy, stąd (Z ef ) mol nie wyka¬ 
zuje żadnej zmiany. 

Z:teorii prostego pola centralnego wynika, że (Z ef ) mol atomów dla wszystkich lanta¬ 
nowców wynosi 2,65, co sugerowałoby, że promienie atomowe winny także być jedna¬ 
kowe. Doświadczenia wskazują jednak, że w szeregu. tym następuje niewielka zmiana 
^wartości promienia atomowego (por. tabl., 26.2) oraz że promienie atomowe europu 
i iterbu są anomalne. Oba te metale krystalizują w sieci regularnej i osiągają drugi stopień 
utlenienia. 
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Tablica 26.2 

Promienie atomów*) i jonów**) M 3+ lantanowców 


Pierwiastek . 

Liczba 

atomowa 

Struktura krystaliczna***) 

Promień 

atomowy, 

. A 

Promień 

jonowy, 

A 

La 

57 

heksagonalna, gęsto upakowana 

1,87 

1,061 

Ce 

58 

regularna, zewnętrznie centrowana 

1,81 

1,034 

Pr 

59 

heksagonalna, gęsto upakowana 

°0 

1,013 

Nd 

60 

heksagonalna, gęsto upakowana 

1,82 

0,995 

Pm 

61 

— 

— 

(0,979) 

Sm 

62 

rombowa 

— 

0,964 

Eu 

63 

regularna, wewnętrznie centrowana 

2,04 

0,950 

Gd 

64 

heksagonalna, gęsto upakowana 

1,79 

0,938 

Tb 

65 

heksagonalna, gęsto upakowana 

1,77 

■ 

0,923 

■ Dy 

66 

heksagonalna, gęsto upakowana 

1,77 

0,908 

Ho 

67 

heksagonalna, gęsto, upakowana 

1,76 

0,894 

Er 

68 

heksagonalna, gęsto upakowana 

1,75 

0,881 

Tm 

69 

heksagonalna, gęsto upakowana 

1,74 

0,869 

Yb 

70 

regularna, zewnętrznie centrowana 

1,93 

. 0,858 

Lu 

71 

heksagonalna, gęsto upakowana 

1,74 

0,848 


*) Wg Bommer, Z. anorg. Chem., 242, 277 (1939). 

**) Wg D. H. Templeton, C.H. Dauben, patrz rys. 26.1. 

***) Wg F. H. Spedding, A. H. Daone, Progress in Nuclear Energy, Series V. Metalurgy 
and Fuels, Pergamon Press, 1956, str. 413. 

Gdy atom, jest potrójnie z j o n i z o w a n y, zdolność przesłaniania elektronu 4/ nie 
pozostaje już równa jedności, ponieważ powłoka N(n —.4) stanowi wtedy przedostatnią 
powłokę i przy każdym przyłączonym do orbitalów 4/ elektronie efektywny ładunek 
jądrowy (Z ef ) jon zwiększa się o 0,15. Na podstawie modelu centralnego pola należałoby 
oczekiwać, że wartość (Z ef ) jon będzie odwrotnie proporcjonalna do r jon (str. 1074). 
Z rys. 26.1 wynika, że jony lantanowców typu M 3+ dokładnie spełniają tę zależność 1 ). .. 

Magnetyczne własności jonów lantanowców M 3+ . Cabrera 2 ) dokonał pomiaru współ¬ 
czynników podatności magnetycznej trójwartościowych jonów lantanowców w roztworze 
wodnym. Otrzymane przez niego wyniki (ściśle zgadzające się z wynikami prac innych 
badaczy) wyrażone w postaci momentów magnetycznych jonów przedstawiono w tabl. 
26.3, kolumna 2. 

x ) Chociaż stałe, przesłaniania podane na str. 154 należy stosować do atomów o wysokiej liczbie 
ątomowej z ostrożnością, to jednak z rys. 26.1 i 26.3 wynika, że progresywne zmiany własności ściśle 
związanych zespołów pierwiastków o dużej liczbie atomowej można interpretować w oparciu o te stałe. 

2 ) B. Cabrera, Comp. rend., 180, 668 (1925). 
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Przyjęto, że momenty magnetyczne jonów metali przejściowych wywołane są jedynie 
spinem elektronowym; ponieważ orbitale obsadzone niesparowanymi elektronami sta¬ 
nowią zewnętrzne części jonów, ogólnie przypuszcza się, że orbitalowe momenty pędu 
tłumione są przez pola zewnętrzne. Bardzo wysokie wartości momentów magnetycznych 
dla Tb 3+ , Dy 3+ , Ho 3 + i Er 3 + wskazują, że przynajmniej dla tych jonów, należy wziąć pod 
uwagę także wpływy orbitalowe. Wniosek taki jest uzasadniony, ponieważ orbitale 4/ 



Rys. 26.1. Zależność między (Z e t)jon i promieniem jonów lantanowców M 3+ [wartości r jon wgD. H. Tem- 
plet'on, C. H. Dauben, J. Am. Chem. Soc., 76, 5237 (1954)] 


Tablica 26.3 

Momenty magnetyczne jonów lantanowców 


1 

2 ’• 

3 

4 

5 

6 



Obliczony moment ma- 









Obserwowa- 


2netvcznv 









ny moment 




Rozmieszczenie elektronów w 

Dr- 



Jon 

magnetyczny, 



Zakłada- 


bitalach 4/(orbitale oznaczono 



M 3+ 

magnetony 



jąc zanik 


wartością magnetycznej 

liczby 

Hm 



Bohra 

Hund 

van 

Vleclc 

sprzężenia 



kwantowej m) 




jonu 


(Cabrera) 



Russella- 












Saundersa 

+3 

—3 +2 -2 +1 

-1 

0 



La 

0,0 

0,0 

0,0 

0,0 







bezbarwny 

Ce 

2,39 

2,54 

2,56 

2,73 



T 



.+1 , 

bezbarwny 

Pr 

3,60 

3,58 

3,62 

3,83 



t. 


T 

+ 1 

zielony 

Nd 

3,62 

3,62 

3,68 

3,87 



. T 

T 

T 

0 

czerwony 

Pm 

—■ 

2,68 

2,83 

2,83 



T 

t 

11 

0 

różowy 

Sm 

1,54 

0,84 

1,60 

1,73 



11 

11 

T 

0 

żółty 

Eu 

3,61 

0,0 

3,45 

3,83 



11 t 


T 

+1 

różowy 

Gd 

8,2 

7,94 

7,94 

7,9 

r 


T T T T 

T 

T 

0 

(nadfiolet) 

Tb 

9,6 

9,7 

9,7 

9,93 

U 


T t t T 

T 

T 

+3 

różowy 

Dy 

10,5 

10,6 

10,6 

10,9 

11 


T 11 T T 

T 

T 

+5 

żółty 

Ho 

10,5 

10,6 

10,6 

10,9 

11 


T 11 T. 11 

T 

t 

+6 

żółty 

Er 

9,5 

9,6 

9,6 

9,87 

11 


T 11 T 11 

T 

11 

+6 

czerwony 

Tm 

7,2 

7,6 

7,6 

7,83 

11 


T 11 T 11 

11 

11 

+.5 

zielony 

Yb 

4,4 

4,5 

4,5 

4,73 

11 


T 11 11 11 

11 

111 

4-3 

bezbarwny 

Lu 


0,0 

0,0 

0,0 

11 


11 41 11 11 

U 

11 

0 

bezbarwny 
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„chronione” są przed wpływem pól zewnętrznych przez elektrony powłok o liczbach 
kwantowych n == 5 i n — 6. Zrozumiałe jest także istnienie minimum wartości momentu 
magnetycznego trójwartościowych jonów lantanowców przypadające dla Pm 3+ , Sm 3 + 
i Eu 3+ ; możliwe do przyjęcia ogólne wyrażenie na moment magnetyczny jonów lantanow¬ 
ców musi wykazywać takie minimum. W tabl. 26.3 (kolumna 3) podano wartości momen¬ 
tów magnetycznych obliczone przez Hunda, Zgodność między wartościami obserwowa¬ 
nymi i obliczonymi jest dobra z wyjątkiem wartości momentów magnetycznych “Sm 3+ 
i Eu 3+ . Dokonując obliczeń Hund przyjął istnienie sprzężenia Russela-Saundersa (LS). 
Van Vleck i Frank 1 ) wprowadzili do teorii Hunda poprawkę drugiego rodzaju pozwa¬ 
lającą na rozdzielenie stanów multipletowych. Wyniki ich obliczeń wykazały lepszą 
zgodność z doświadczeniem niż wyniki otrzymane przez Hunda (por. tabl. 26.3) 2 ). 

Interesujące jest porównanie wartości otrzymanych przez Hunda z wartościami pocho¬ 
dzącymi z prostego obliczenia, które zakłada zanik sprzężenia Russella-Saundersa wywo¬ 
łany przyłożeniem pola magnetycznego, a tym samym zanik wypadkowego momentu 
magnetycznego utworzonego przez dodawanie się momentów magnetycznych spinowego 
i orbitalowego. Wypadkowe momenty magnetyczne jonów obliczone tą metodą przed¬ 
stawiono w tabl. 26.3 w kolumnie 3; w kolumnie 4 podano konfiguracje elektronowe, 
na których oparto te obliczenia. Orbitale 4/ określone są przez magnetyczną liczbę kwan¬ 
tową m. Moment magnetyczny danego jonu można wyprowadzić na podstawie konfigu¬ 
racji elektronowej w następujący sposób. 

Moment pędu ruchu orbitalowego w kierunku pola dla jednego elektronu jest okreś¬ 
lony wyrażeniem . Zaistniały wskutek ruchu orbitalowego moment magnetyczny 
2 TU 


wynosi 


e Y meh 

-• moment pędu —-- 

2 m 0 c . Ą^/noC 


— m magnetonów Bohra 


Jeśli całkowity moment magnetyczny atomu wynikający z ruchu orbitalowego wszyst¬ 
kich elektronów w obsadzonych orbitalach/ przyjęto jako równy Sm magnetonów Bohra,, 
a całkowity spinowy moment magnetyczny jako }/n(n+2) magnetonów Bohra (por., 
str. 1081), wtedy całkowity moment jonu = Sm-Ą-}/n{n J r'l) magnetonów Bohra. 

Można się przekonać, że ten sposób obliczania daje wartości momentów magnetycz¬ 
nych jonów, wykazujące dobrą zgodność z wartościami doświadczalnymi. .Zgodność 
ta nie jest tak ścisła, jak zgodność wykazywana przez wartości pbliczone przez Hunda. 
dla większości jonów, lecz obserwowane wartości dla Sm 3+ i Eu 3+ przestają być anomalne. 
Pomiary magnetyczne sugerują, że od Gd 3+ do Lu 3+ zabudowa orbitalów 4/następuje 
w sposób regularny, zgodny z regułą Hunda, lecz dla jonów lantanowców o liczbach 
atomowych mniejszych od 64 model konfiguracji elektronowych jest nieregularny i wydaje 
się nie spełniać prawa Hunda. Można przypuszczać, że wprowadzenie od jednego do 
pięciu elektronów do orbitalu 4/ powinno wytworzyć asymetryczne pola, powodujące 

sparowanie pozostałych niesparowanych elektronów. Ta ogólna koncepcja jest analo- 

—i_ ’ 1 

*) J. H. v a n V1 ę c k, A. Frank, Phys. Rev., 34, 1494 i 1625 (1929). 

2 ) Podobną poprawkę wprowadzono do obliczeń momentów magnetycznych jonów triady żelaza; 
nie dało to jednak żadnej zgodności z doświadczeniem. Przyjmuje się, że momenty orbitalowe tych jonów 
muszą być tłumione w silnym polu krystalicznym. 
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sprzężenia 
RusseU-Saumdersa l 


giczna do stosowanej przez teorię pola ligandów w przewidywaniu kompleksów wysoko- 
i niskospinowych (str. 1085). 

Zależność między obserwowanymi i obliczonymi wartościami momentów magne¬ 
tycznych przedstawiono na rys. 26.2. 

Barwa jonów. Widma absorpcyjne związków trójwartościowych lantanowców składają 
się z kilku wyraźnie zarysowanych i bardzo charakterystycznych pasm. Własnością tą 
różnią się one od widm barwnych soli innych pierwiastków. W tabl. 26.3 podano zabar¬ 
wienia jonów M 3+ . Zauważono, że jeśli weźmie się za punkt wyjściowy gadolin (Z — 64), 
^ wówczas kolejność barw jest jednakowa za- 

~VdoświadciaLna ' - równo przy zwi( ? kszaniu > J ak ' P rz Y zmniej- 

in - ' . . ■ —-AL-J szaniu się liczby atomowej. Zależność ta zna- 

x wg nuncLu w 

^ I \ - na jest jako sekwencja barw Mama-Smitha. 

^ n o przyjmując zanik \ T / ■. , / . , ^ , . 

M 9 ~ sprzężenia T~ ;—"V ~ Lantanowce w stanie wolnym. Struktury 

S - RusseUSaundersa f \ - krystaliczne metalicznych lantanowców 

jg ^ j W - ~ przedstawiono w tabl. 26.2. Temperatury 

7 ______l_______ topnienia metali wzrastają dość regularnie 

| Y~ _ od ok. 800°C dla ceru do ok. 1500°C dla 

o —r~~ --1-—-lutetu. Metale są elektrododatnie i ulegają 

fj | - zmatowieniu pod wpływem działania wilgo- 

^ jj “ tnego powietrza; w temp. ok. 300°C spalają 

g III | ” się do tlenków. Wypierają one wodór z wody 

■g ^ jfr |~ oraz ulegają działaniu kwasów, lecz są odpor- 

| ^ j \ j I ___ Y_ ne na działanie zasad. Metale absorbują wodór 

^ n ą II ) \~ tworz 4 c wewnętrznosieciowe wodorki.W wy- 

2 — -——--L niku bezpośredniego działania odpowiednich 

\ i V pierwiastków lantanowce tworzą acetylenki 

7 T \ MC 2 , azotki MN oraz tlenki, siarczki i tel- 

Aj_ “ lurki typu M 2 X 3 . Łączą się one także bezpo- 

La Ce Pr Nd Pm Sm Eu Gd Tb D a Ho Er Tm Yb Lu średnio z halogenami dając trójhalogenki 

Rys. 26.2. Obserwowane i obliczone momenty M-^ 3 - 

magnetyczne jonów lantanowców M 3 +, Własności chemiczne lantanowców. Wszy¬ 

stkie lantanowce osiągają trzeci stopień utle¬ 
nienia w trójwartościowych kationach M 3+ . Z wyjątkiem samaru, europu i iterbu (które 
przybierają drugi stopień utlenienia) oraz ceru i prazeodymu (osiągających czwarty 
stopień utlenienia), żaden z lantanowców nie występuje w innym stopniu utlenienia. 

Trzeci stopień utlenienia jest najtrwalszym stanem dla wszystkich lantanowców 
(z wyjątkiem ceru połączonego z tlenem). W tym stopniu utlenienia własności chemiczne 
i fizyczne związków lantanowców są tak podobne, że wyodrębnienie czystego związku 
danego lantanowca jest sprawą wyjątkowo trudną. Istnieje wiele publikacji poświęconych 
temu zagadnieniu. 

Lantanowce w trzecim stopniu utlenienia. Własności chemiczne 
lantanowców występujących w trzecim stopniu utlenienia są, ogólnie rzecz biorąc, takie, 
jakich należało oczekiwać dla trójwartościowych metali elektrododatnich. Tlenki typu 
M 2 0 3 mają charakter zasadowy i rozpuszczają się w kwasach. Można je łatwo otrzymać 
drogą prażenia soli kwasów tlenowych. Znane są także wodorotlenki o składzie M(OH) 3 
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i MO • OH. Trójfluorki lantanowców są nierozpuszczalne, natomiast inne trójhalogenki 
są barwne i rozpuszczalne; krystalizują one w postaci sześcio- lub siedmiohydratów. 
Szczawiany, azotany, azotyny i siarczany lantanowców krystalizują w postaci hydratów, 
wykazując w ten sposób dużą tendencję do tworzenia związków kompleksowych. 

Lantanow c e w c z w artyrn stopniu utlenie ni a. Cer i prazeodym 
osiągają czwarty stopień utlenienia przez utratę jednego elektronu z orbitalu 4/ ? poza 
utratą elektronów 5d i 6s. Cer tworzy jon Ce 4+ , trwały w roztworzę wodnym. Jon Ce 4+ 
występuje, w Ce(C10 4 ) 4 , który wydaje się być solą obojętną. Cer tworzy także tlenek 
ceru(IV), Ce0 2 , oraz. wodorotlenek Ce(OH) 4 . Tlenek ceru(IV) stanowi jasnożółte ciało 
stałe o tt. ok. 2600°C; ma'on strukturę typu fluorytu. Tlenek ten jest bardziej trwały 
niż tlenek ceru(III), Ce 2 0 3 . Podczas ogrzewania Ce 2 0 3 lub Ce(N0 3 ) 3 , lub Ce(OH) 3 w at¬ 
mosferze tlenu otrzymuje się Ce0 2 . Jednak podczas rozpuszczania Ce(OH) 4 w kwasie 
solnym następuje wydzielenie chloru i utworzenie CeCl 3 . Z roztworu Ce(OH) 4 w stę¬ 
żonym kwasie solnym otrzymać można py 2 [CeCl 6 ], co sugeruje, że chlorek CęCl 4 po¬ 
winien występować w roztworze przynajmniej przejściowo. Jon ceru(IV) tworzy także 
inne kompleksy. Roztwór siarczanu ceru(IY) nie wykazuje żadnych reakcji charaktery¬ 
stycznych dla jonu Ce 4+ , a więc jon ten musi występować w postaci kompleksu. Znane 
są acetyloacetonianowe kompleksy Ce(III) i Ce(IV), które występują w postaci hydra¬ 
tów CeA 3 ,3H 2 0 i CeA 4 ,10H 2 O. Budowa tych związków nie została dotychczas poznana. 

Prazeodym tworzy jon Pr 4+ , który redukuje się tak łatwo, że utlenia jon Ce 3+ . Pra¬ 
zeodym tworzy także tlenek PrO a oraz prazeodymiąny, jak np, Na 2 Pr0 3 . Tlenek prazeo- 
dymu(IV), Pr0 2 , jest czarny i ma strukturę typu fluorytu; wydziela on chlor z kwasu 
solnego. 

Stwierdzono istnienie TbO a , lecz czterov/artościowość neodymu i terbu, chociaż sta¬ 
rannie badana przez wielu autorów, nie została dotychczas wykazana. Badania własności 
magnetycznych LaS 2 i CeS 2 sugerują, że związki te należy przedstawiać jako La 2 S 3 - S 
i Ce 2 S 3 • S. 

Lantanowce w drugim stopniu utlenienia. Samar, europ i iterb 
tworzą związki, w których pierwiastki te występują w drugim stopniu utlenienia W tym 
stanie samar i europ zawierają w powłoce/niesparowane elektrony; związki ich są barwne 
i mają własności paramagnetyczne. Natomiast iterb w drugim stopniu utlenienia kom¬ 
pletuje powłokę 4/ przez przeniesienie do niej elektronu z orbitalu 5d. Wiele spośród 
jego związków jest barwnych; bezwodny YbCl 2 jest diamagnetyczny. 

Związki samaru(II) otrzymuje się albo drogą redukcji związków samaru(III) za po¬ 
mocą amalgamatu samaru, albo przez ogrzewanie trójhalogenku samaru, w atmosferze 
wodoru do temp. 500—900°C. Dwuchlorek samaru otrzymuje się w wyniku redukcji 
alkoholowego roztworu trójchlorku samaru amalgamatem sodu, nierozpuszczalny w al¬ 
koholu dwutlenek wytrąca się. Ze świeżo przygotowanego roztworu dwujodku samąru 
można wytrącić trudno rozpuszczalne sole: siarczan, chromian i fosforan. Dwujodek 
samaru, ciemnozielone ciało stałe o tt. 840°C, otrzymuje się przez redukcję SmJ 3 wodorem 
w temp. 350°C. Dwujodek samaru rozpuszcza się w wodzie dając zielono zabarwiony 
roztwór, lecz po pewnym czasie następuje wydzielanie się wodoru i wytrącenie się osadu 
SmJ 2 (OH). Nie jest znany tlenek i siarczan samaru(II). 

Dwuhalogenki europu EuX 2 (łącznie z fluorkiem) otrzymuje się drogą redukcji trój- 
halogenków za pomocą wodoru w temp. ok. 600°C. Dwufluorek ma strukturę typu 
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fluorytu, a dwuchlorek tworzy dwuhydrat EuC 1 2 ,2H 2 0, który przypomina BaCl 2 ,2H 2 0. 
Dwuhalogenki i siarczki europu(II) wyjątkowo łatwo utleniają się pod wpływem działania 
powietrza. EuS, EuSe i EuTe są czarnymi ciałami stałymi, które otrzymuje się w wyniku 
ogrzewania EuC 1 2 z S, Se i Te w atmosferze wodoru. Momenty magnetyczne tych związ¬ 
ków wynoszą od 7,4 do 7,9 magnetonów Bohra. EuS0 4 ma tę samą strukturę krysta¬ 
liczną co BaS0 4 . Z powyższego' krótkiego omówienia wynika, że istnieje podobieństwo 
między związkami europu i odpowiednimi związkami metali ziem alkalicznych. 

Dwuwartościowość iterbu można wyjaśnić tendencją dużej powłoki do szybkiego 
zapełnienia się, która powoduje przyłączenie elektronu 5d do powłoki 4 f. Tendencją 
tą można wyjaśnić także występowanie dwuwartościowego samaru, lecz nie jest pewne, 
, czy konfigurację elektronową europu można wyjaśnić w ten sposób. 

AKTYNOWCE 

Aktynowce są pierwiastkami następującymi po aktynie w siódmym okresie układu 
okresowego. Są one radioaktywne i dlatego mają bardzo duże znaczenie w chemii jądro¬ 
wej i w badaniach praw zamiany masy w energię. Z tego ^względu, związki aktynowców 
poddaje się intensywnym badaniom i chociaż wiele z nich wydzielono jedynie w ilościach 
miligramowych lub mniejszych, to jednak zgromadzono dużo dokładnych danych do¬ 
tyczących własności aktynowców i ich związków. Doświadczalne badania własności 
aktynowców i ich związków nieco różnią się od normalnej'pracy w chemii i fizyce, po¬ 
nieważ jedynie tor i uran występują w ilościach, które pozwalają na pracę w skali makro- 
chemicznej'. Pozostałe pierwiastki otrzymuje się sztucznie w wyniku przemian jądrowych, 
a otrzymywane ilości są tak małe, że w badaniach trzeba stosować metody mikrochemiczne 
lub techniki śladowe. Ponieważ radioaktywność aktynowców ma szkodliwy wpływ na 
zdrowie, doświadczenia zwykle muszą być prowadzone na odległość. Nawet jeśli dostępne 
są znaczne ilości materiału, to jednak większość prac doświadczalnych wykonuje się 
przy zastosowaniu metod mikrocheniicznych, ponieważ małe ilości użytych pierwiastków 
zmniejszają niebezpieczeństwo napromienienia. Prace nad aktynowcami dotyczą przede 
wszystkim przygotowania i wydzielania czystych substancji na użytek doświadczalnej 
fizyki jądrowej. 

Struktury orbitalowe atomów aktynowców nie są łatwe do określenia, ponieważ 
różnice energetyczne pomiędzy odległymi od jądra orbitalami nie są duże, a więc nie 
można dokonać całkowicie pewnej korelacji między własnościami związków aktynowców 
i ich strukturami orbitalowymi. W rozdziale tym nie próbowano całkowicie omówić 
wszystkich aktynowców; po ogólnym omówieniu całej grupy bardziej szczegółowo opi¬ 
sano jedynie tor i uran. 

Konfiguracje elektronowe atomów aktynowców w stanie podstawowym przedsta¬ 
wiono w tabl. 26.4 

Panuje zgodny pogląd, że wszystkie aktynowce mają kompletnie obsadzone powłoki 
elektronowe on — 1, 2, 3 i 4 oraz orbitale 5s, 5p, 5d, 6s , 6p i Is. Podzielone zdania do¬ 
tyczą rozkładów elektronów w orbitalach 5/ i 6d. W tabl. 26.4 przedstawiono konfiguracje 
elektronowe zaproponowane przez Katza i Seaborga 1 ); są one zgodne z poglądem, że 

*) J. J. Kat z, G. T. Seaborg, Chemia aktynowców, PWN, Warszawa 1963. 
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Tablica 26.4 

Konfiguracje elektronowe trzech zewnętrznych powłok elektronowych atomów aktynowców w stanie 

podstawowym 


Symbol 

pierwiastką 

Nazwa 

pierwiastka 

Liczba 

ato¬ 

mowa 

Z 

Powłoka kwantowa 
n — 5 

Powłoka kwantowa 
n == 6 

n — 1 

Stopnie 
• utlenienia 

s 

P 

d 

/ 

s • 

P 

d 

/ 

s 

Ac 

aktyn 

89 

2 

6 

10 


2 

6 

1 


2 

in 

Th 

tor 

90 

2 

6 

10 


2 

6 

2 


2 

IV 

Pa 

protaktyn 

91 

2 

6 

10 

2 

2 

6 

1 


■ 2 

IV, V 

U 

uran 

92 

2 

6 

10 

3 

2 

6 

r 


2* 

ni, iv, v, vi 

Np 

neptun 

93 

2 

6 

10 

4 

2 

6 

i 


2 

III, IV, V, VI 

Pu 

pluton 

94 

2 

6 

10 

6 

2 

6 



2 

III, IV, V, VI, 

Am 

ameryk 

95 

2 

6 

10 

7 

2 

6 



2 

III, (IV), V, VI 

Cm 

kiur 

96 

2 

6 

10 

7 

2 • 

6 

i 


2 

III, (IV) 

Bk 

berkel 

97 

2 

6 

10 

8 

2 

6 

* i 


2 

III, IV 

Cf 

kalifom 

98 

2 

6 

10 

10 

2 ; 

6 



,2 

III 

E 

einstein 

99 

' 2 

6 

10 

11 

2 

6 



2 


Fm 

ferm 

100 

2 

6 

10 

12 

2 

6 



2 


Mv 

mendelew 

101 

2 

6 

10 

13 

2 

6 



2 


No 

nobel 

102 

2 

6 

10 

14 

2 

6 



2 




(103) 

2 

6 

10 

14 

2 

6 

i 


2 



aktyn w okresie 7 odpowiada lantanowi w okresie 6 oraz że aktynowce tworzą szereg 
14 pierwiastków, które zajmują ,miejsca poniżej lantanowców w układzie okresowym. 
Zgodnie z tym poglądem w tabl. 26.5 przedstawiono dwa odpowiadające sobie szeregi 
pierwiastków wewhętrznoprzejściowych. 


Tablica 26.5 


Szeregi wewnętrznoprzejściowe 


Lanta- 

>57 


58 

59 

60 

61 

62 

63 

64 

65 

66 

67 

68 

69 

70 

71 

nówce . 

La 


Ce 

Pr 

Nd 

Pm 

Sm 

Eu 

Gd 

j 

Tb 

Dy 

Ho 

Er 

Tm 

Yb 

Lu 


Akty¬ 

nowce 


89 

Ac 


90 

.91 

92 

93 j 

94 

95 ! 

96 

97 

98 

99 

100 

101 

102 

(103) 

Th 

Pa 

u v 

.. 

Np 

Pu 

Am i 

Cm 

Bk 

Cf 

E 

Fm 

Mv 

No 



Z tabl. 26.5 wynika, że tylko jeden z aktynowców pozostaje jeszcze do wykrycia 1 ). 
Jeśli możliwe będzie dokonanie przemian jądrowych prowadzących do powstania pier¬ 
wiastków o liczbie atomowej większej od 103, przewiduje się, że pierwiastki te będą pier¬ 
wiastkami przejściowymi, które zajmą swoje miejsca w układzie okresowym pod hafnem, 

0 W 1961 r. w cyklotronie uniwersytetu Berkeley w Kalifornii otrzymano pojedyncze atomy pier¬ 
wiastka o 1. at. 103 i c. at. 257 (okres półtrwania r lf » 8 sek). Pierwiastek ten został nazwany lorensem, 

* / 2 . .. 

Lw, na cześć wynalazcy cyklotronu E. Lawrence’a (przyp. red.). 
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tantalem i wolframem 1 ). Klasyfikacja w oparciu o własności chemiczne będzie trudna, 
ponieważ okresy półtrwania nowych pierwiastków będą krótkie. 

Przynależność elektronów do orbitalów 5/lub 6d w atomach aktynowców jest mniej 
pewna niż przynależność elektronów do orbitalów 4/lub 5 d w atomach lantanowców, 
ponieważ zewnętrzne elektrony 5/ są bardziej narażone na wpływ pola krystalicznego 
i innych pól niż elektrony 4/. Elektrony 5/ mają także mniejszą energię związania niż 
elektrony 4/. Energie związania dla orbitalów 5/ i 6d są w przybliżeniu równe dla toru, 
protaktynu i uranu oraz dla tych pierwiastków, dla których ścisłe określenie konfiguracji 
elektronowych jest trudne. Różnica energii pomiędzy orbitalami 5/ i 6 d może być bardzo 
mała i mieścić* się w zakresie energii wiązań chemicznych. Jeśli istotnie tak jest, to kon¬ 
figuracja elektronowa może zmieniać się wraz ze zmianą stopnia utlenienia metalu i z ro¬ 
dzajem związku, jaki pierwiastek tworzy. 

Wykorzystanie orbitalów Ss do tworzenia wiązań. Na str. 4286 wspomniano, że zmiana 
rozbudowy przestrzennej i energii orbitalów 4/ wraz ze zmianą liczby atomowej staje 
się nagła w przypadku ceru. Dla pierwiastków o liczbie atomowej mniejszej od 58 (cer) 
orbitale są bardzo rozbudowane przestrzennie i mają dużą energię, a dla pierwiastków 
o wyższej liczbie atomowej orbitale te są mniej rozległe i mają mniejszą energię. Dla 
lantanowców orbitale 4 f zostają zapełniane właśnie wtedy, gdy ich rozbudowa przestrzen¬ 
na jest zbyt mała, aby umożliwić im tworzenie orbitalów molekularnych z orbitalami 
innych atomów. W okresie 7 zachodzi także kontrakcja orbitalów 5/, lecz jest ona mniej 
nagła; aktynowce mogą więc wykorzystywać orbitale 5/do tworzenia wiązań. Całkowity 
układ walencyjny aktynowców składa się z orbitalów 5/, 6d, Is i 7/7. 

Metaliczne aktynowce mają temperatury topnienia ok. 1000°C i temperatury wrzenia 
ok. 3000°Ć, a ich ciężary właściwe zawarte są w granicach od 11 do 20 (patrz tabl. 26.6). 

Stopnie utlenienia aktynowców. Wszystkie aktynowce osiągają trzeci stopień utlenienia, 
a wszystkie pierwiastki zawarte między torem i berkelem — czwarty, lecz stan ten nie 
jest trwały dla ameryku i kiuru (por. tabl. 26.4). U, Np, Pu i Cm przybierają piąty i szósty 
stopień utlenienia, lecz dla ameryku i kiuru stopnie powyżej trzeciego są coraz bardziej 
nietrwałe; w roztworze wodnym nie jest znany żaden związek kiuru w stopniu utlenienia 
powyżej trzeciego [występowanie Cm(IV) stwierdzono w stałym Cm0 2 i CmF 4 ]. Stwier¬ 
dzenia te ilustrują wzory halogenków aktynowców podane w tabl. 26.7. Niezwykłe wy¬ 
stępowanie uranu w czterech stopniach utlenienia jest jednym z powodów uważania 
uranu za pierwszy człon drugiego szeregu wewnętrznoprzejściowego. 

Aktynowce przybierają wyższe stopnie utlenienia niż lantanowce (por. tabl. 26.4, 
str. 1294), co jest związane z faktem, że orbitale 5/ są bardziej rozbudowane przestrzennie 
i mają większą energię niż orbitale 4/. .. .. 

Rodzaje kationów tworzonych przez aktynowce. Aktynowce tworzą następujące charak¬ 
terystyczne kationy: M 3+ , M 4+ , MO a + i MO^. Jony te są trwałe w kwaśnych roztworach 


■ Ł ) Odmienną konfigurację elektronową przyjęło wielu autorów, którzy uważają tor, protaktyn i uran 
za analogi hafnu, tantalu i wolframu, tak że następne trzy elektrony przyłączone do atomu aktynu zgodnie 
z zasadą rozbudowy powłok zajmują miejsca w orbitalach 6d. W ten sposób neptun stanowi pierwszy 
człon wewnętrznego szeregu przejściowego o konfiguracji elektronowej Sf^d^ls 2 . Konfiguracje pozosta¬ 
łych elektronów otrzymuje się przez przyłączenie elektronów do orbitalów 5/. Jeśli przyjmie się te kon¬ 
figuracje, wówczas jeszcze cztery pierwiastki można będzie odkryć, aby zapełnić drugi wewnętrzny szereg 
przejściowy i einstein (a nie kiur) jest pierwiastkiem, w którym orbitale 5/ są w połowie zapełnione. 
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Tablica 26.6 

Niektóre własności metalicznych aktynowców 



Ac 

Th 

Pa 

U 

- Np 

Pu 

Am 

Struktura krysta¬ 
liczna w temperatu¬ 
rze pokojowej 

regularna, 
zewnętrz¬ 
nie cen¬ 
trowana 

regularna, 
zewnętrz¬ 
nie cen¬ 
trowana 

tetrago- 

nalna 

~ 

rombowa 

rombowa 

jedno- 

skośna 

. 

heksa¬ 

gonalna 

Liczba pozostałych od¬ 
mian polimorficznych 

•— 

1 

— 

2 

2. 

5 

‘ 

Temp. topnienia, °C 

1050 

1750 

<1875 

1132 

640 

* 640 

ok. 800 

Temp. wrzenia, °C 

j ■ _ 

około 3000 


\ 

/ 

Ciężar właściwy w temp. 
25° 


11,7 

15,4 

19,0 

20,5 

19,7 

11,9 

Wynik działania powie¬ 
trza' 

szybkie 

utlenienie 

zmato¬ 

wienie 

zmato¬ 

wienie 

reakcja 

brak 

reakcji 




Wzory halogenków aktynowców 


Tablica 26.7 


Pierwiastek 

Fluorki 

Chlorki 

Bromki 

Jodki 

Ac 

89 

AcF 3 

‘ AcC1 3 

AcBr 3 

(AcJ 3 ) 

Th 

90 

ThF 4 

ThCl 4 

ThBr 4 

ThJ 4 

ThJ 3 

Pa 

91 

(PaF 5 ) 

PaF 4 

(PaCl 5 ) PaCl 4 

(PaBr 5 ) 

(PaJs) 

U 

92 

UF f , ,UF 5 

uf 4 uf 3 

UC1 6 UC1 5 UCI 4 UC1 3 

UBr 4 UBr 3 

UJ 4 

UJ 3 

Np 

93 

NpF e 

NpF 4 NpF 3 

NpCl 4 NpCl 3 

NpBr 4 NpBr 3 

NpJ 3 

Pu 

94 

PuF 6 

PuF 4 PuF 3 

PuCl 3 

PuBr 3 

PuJ 3 

Am 

95 

AmF 4 AmF 3 

AmCl 3 

AmBr 3 

AmJ 3 

Cm 

96 

CmF 4 CmF 3 





wodnych. Zdolność tworzenia tych jonów przez różne aktynowce przedstawiono 
w tabl. 26.8. 

Trwałości powyższych jonów w roztworach wodnych można podsumować w sposób 
następujący: 

Kation U 3+ w roztworze wodnym po pewnym czasie wydziela wodór; wodne roz¬ 
twory Np 3+ i Pu 3+ są trwałe, lecz łatwo utleniają się do Np 4+ i Pu 4+ . Wszystkie pozostałe 
trójwartościowe jony aż do Mo 3+ są trwałe. : 
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Jony U 4+ i Np 4+ są odporne na działanie wody, lecz utleniają się powoli pod wpływem 
działania powietrza do UC> 2 + . Silnie zakwaszony roztwór Pu 4+ ulega reakcji dyspropor- 
cjonowania do Pu 3+ i PuO| + . Brak jest bliższych danych dotyczących innych jonów czte- 
rowartościowych.. 


Tablica 26.8 

Barwa jonów tworzonych przez aktynowce 



M 4 + 

. MO 3 * 

M 3+ 

MOt 

Ac 

_*> 

- * I 

bezbarwny 

__ 

Th 

bezbarwny 


— 

■ — 

Pa 

bezbarwny 

— 

_ 

(bezbarwny) 

U 

zielony 

żółty 

czerwony 

(barwa nieznana) 

Np 

żółtozielony 

różowy do czerwonego 

niebieski do purpuro¬ 
wego 

zielony 

Pu 

pomarańczowo- 

żółty do pomarańczo¬ 

niebieski do fioletowe¬ 

(czerwonopurpu- 


brązowy 

wego 

go 

rowy) 

Am 

' ■■ ,— - 

brązowy 

różowy 

żółty 

Cm 

■ . — 

— 

bezbarwny 

— , 


*) Symbol — oznacza, że dany metal nie tworzy jonu tego typu. 


UO^ dysproporcjonuje na U 4+ i UO \ + . Jony PuO^~ zachowują się podobnie, nato¬ 
miast, NpO^ jest bardziej trwały. 

UO* -1 " jest trwały i trudno się redukuje, NpO^, PuO^ i AmO^ są trwałe, lecz dość 
łatwo ulegają redukcji. 

' Promienie jonowe aktynowców. W tabl. 26.9 przedstawiono rozmiary trójwartościowych 
czterowartościowych jonów aktynowców. Jak widać, promienie jonów M 3+ i M 4+ ule- 


Tablica 26.9 
Promienie jonowe aktynowców 


Pierwiastek 

Promień jonu M 3+ , 

A 

Promień jonu 
M 4+ , A • 

Ac 

89 

l,u 


Th 

90 

(1,08) 

0,99 

Pa 

91 

(1,05) . 

0,96 

U 

92 

1,03 

0,93 

Np 

93 

1,01 

0,92 

Pu 

94 

1,00 

0,90 

Am 

95 

0,99 

0,89 


gają nieznacznemu zmniejszaniu wraz ze wzrostem liczby atomowej; jest to zjawisko 
kontrakcji aktynowców, które odpowiada kontrakcji lantanowcowej. 

Zależność między promieniami jonowymi i (Z ef ) jon dla jonów M 4+ przedstawiono 
na rys. 26.3. Liniowa zależność, którą zaobserwowano dla jonów lantanowców M 3+ 
jest w przybliżeniu zachowana, co wskazuje, że nawet dla ciężkich pierwiastków wartości 


1296 




stałych przesłaniania są wystarczająco dokładne, aby można je było wykorzystać przy 
porównywaniu własności blisko spokrewnionych pierwiastków. Podobny wykres dla 
jonów Np 3+ , Pu 3+ i Am 3+ daje trzy punkty leżące na linii prostej. 



Rys. 26.3. Zależność między (Z ef ) JO n i promieniem jonów aktynowców M 3+ [wartość r jon wg W. H* 
Zachariesen, Phys. Rev., 73, 1104 (1948)] 

TOR 

Metaliczny tor można otrzymać przez redukcję dwutlenku -toru za pomocą wapnia 
w temp. 1000°C. Tor jest metalem elektrododatnim i aktywnym chemicznie; zdolnością 
do reagowania przypomina on magnez. Tor matowieje w powietrzu i ulega działaniu 
wody i kwasów, a jego związki wykazują charakter jonowy. Wodorotlenek toru, Th(OH) 4 , 
nie ma charakteru kwasowego i nie rozpuszcza się w wodorotlenku potasowym. Wszystkie 
cztery elektrony walencyjne atomu toru są zwykle wykorzystywane do tworzenia wiązań; 
rzadko występuje tor dwu- lub trójwartościowy. W wysokich temperaturach tor nie 
absorbuje azotu ani tlenu i nie tworzy wewnętrznosieciowego węglika czy azotku, które 
odpowiadałyby TiC lub TiN, łączy się natomiast z wodorem. Znany jest także acety- 
lenek toru ThC 2 (str. 659). Duży promień jonowy toru umożliwia wbudowanie‘się 
atomów węgla w postaci jonów acetylenkowych w sieć krystaliczną metalu. Azotek toru 
ma skład Th 3 N 4 . 

Własności i metody otrzymywania halogenków toru przedstawiono w tabl. 26.10. 
Czterochlorek toru ma wybitnie charakter jonowy. W niewielkim stopniu| hydrolizuje 
on w roztworze wodnym, a po stopnieniu przewodzi prąd elektryczny (ciekły cztero¬ 
chlorek tytanu nie jest przewodnikiem). Związki organiczne zawierające tlen tworzą 
związki addycyjne z czterochlorkiem toru. Tor tworzy proste szczawiany Th[ (COO) 2 ] 2 ,6H 2 0 
oraz proste azotany, siarczany i chlorany. Tworzy on także aniony kompleksowe 
z jonami słabych kwasów, takich jak kwas węglowy, np. w Na 6 [Th(C0 3 ) 5 ],12H 2 0 
i (NH^gfTh^O^JjóHaO. Okazuje się, że jeden z orbitalów 5/ atomu toru w anionie 
pięciowęglanotoranowym(IV) wykorzystany jest do utworzenia wiązania. Z roztworów 
soli toru pod wpływem działania nadtlenku wodoru wytrąca się osad Th 2 0 7 ,4H a O; bu¬ 
dowa tego związku nie została dotychczas poznana. 

82 Zarys współcz. chemii nieorganicznej 
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Tablica 26.10 


Halogenki toru 


. 

ThF 4 

ThCli 

ThBr 4 

ThJ 4 

Charakterysty- 

białe kryształy 

bezbarwne rozpły- 

bezbarwne kryszta- 


ka ogólna 


wające się kryształy 

ły 


Temp. topnie- 

1111 

770 

769 

566 

nia, °C 





Temp. wrzenia 

op 


922 

857 

839 

Metody otrzy¬ 

1) synteza pier¬ 

1) synteza pier¬ 

synteza pierwiast¬ 

synteza pierwiast¬ 

mywania 

wiastków w 

wiastków w temp. 

ków w temperatu¬ 

ków w temperatu¬ 


temp. 500 °C, 

czerwonego żaru 

rze czerwonego ża¬ 

rze czerwonego ża¬ 


2) działanie HF na 

2) ogrzewanie Th0 2 

ru 

ru 


ThCl 4 w temp. 

w atmosferze 




|400°C 

Cl 2 S 2 C1 2 



Rozpuszczalność 

nierozpuszczalny 

rozpuszczalny; nie¬ 

rozpuszczalny; 

rozpuszczalny; hy¬ 

w wodzie 


co hydrolizuje 

hydrolizuje 

drolizuje 

Hydraty _ 

ThF 4 ,3H 2 0 

ThCl 4 ,9, 8, 7H a O 


ThJ 4 ,10H 2 O 


' URAN 

Chociaż uran uważa się za trzeci człon rodziny aktynowców (por. str. 1294), wieloma 
swoimi własnościami bardzo przypomina on molibden i wolfram. W oparciu o tabl. 24.17 
można przeprowadzić porównanie typów związków tworzonych przez uran ze związkami 
tworzonymi przez pierwiastki grupy okresowej VIP. Zasadniczymi różnicami są: 1) brak 
związków dwuwartościowego uranu, 2) brak kompleksów trój- i pięciowartościowego 
uranu, 3) istnienie jonu UO^, który jest szczególnym jonem dla aktynowców. Metal 
i różne typy związków uranu omówiono poniżej w kolejności podanej w tabl. 24.17. 

Metaliczny uran jest pierwiastkiem bardzo aktywnym chemicznie. W nieco podwyższo¬ 
nych temperaturach reaguje on ze wszystkimi pospolitymi niemetalami łącznie z wodorem 
i azotem, wyjątek stanowi węgiel, z którym uran reaguje dopiero w temp. 2000°C. W wy¬ 
niku reakcji z parą wodną tworzy on mieszaninę U0 2 i UH 3 . Uran reaguje z kwasami, 
natomiast jest odporny na działanie zasad. 

Wodorek uranu, UH 3 , jest kruchym ciałem stałym, które przewodzi prąd elektryczny 
i samorzutnie zapala się w powietrzu. Związek ten otrzymuje się w wyniku ogrzewania 
uranu w atmosferze wodoru w temp. ,250—300°C. Z wodorku ogrzewanego do temp. 
powyżej 300°C wydziela się wodór i pozostaje bardzo dobrze rozdrobniony czysty uran. 
Natura wodorku uranu nie jest znana; nie ma on charakteru jonowego. W związku tym 
każdy atom uranu otoczony jest sześcioma innymi atomami leżącymi w odległości 3,32 A, 
co wskazuje, że wodorek nie jest związkiem wewnętrznosieciowym. 

Związki wewnętrznosieciowe UC, UN i UÓ mają struktury typu chlorku sodowego. 
Węglik UC otrzymuje się z pierwiastków w temp. 2100°C. W temp. 2400°C i przy nad¬ 
miarze węgla tworzy się UC 2 , który ma strukturę krystaliczną podobną do struktury 
węglika wapnia. UC 2 zapala się w powietrzu w temp. 400°C i rozkłada zimną wodę 
z wytworzeniem węglowodorów. Znany jest także U 2 C 3 . Azotek UĄI 2 mający strukturę 
typu fluorytu jest trwały jedynie pod ciśnieniem azotu wynoszącym 100 Atm. 


1*298 




Związki uranu w trzecim stopniu utlenienia. Okazuje się, że wszystkie związki uranu(III) 
mają struktury cząsteczek olbrzymów. Do związków tych zalicza się UCBH^a, U 2 S 3 oraz 
trójhalogenki: UF 3 , UC1 3 i UBr 3 . Związek U(BH 4 ) 3 stanowi brązowoczerwone, nielotne 
ciało stałe, które gwałtownie wybucha. Związek ten otrzymuje się przez ogrzewanie 
U(BH 4 ) 4 do temp. 100°C. W wyniku ogrzewania UBr 3 w ciągu 10 godzin w atmosferze 
siarkowodoru otrzymuje się szare kryształy U 2 S 3 . Trójhalogenki uranu powstają przez 
redukcję czterohalogenków za pomocą wodoru; są one. czerwonobrązowymi ciałami 
stałymi. Trójfluorek uranu nie rozpuszcza się w wodzie i jest odporny na działanie kwa¬ 
sów z wyjątkiem kwasu azotowego. Trójchlorek i trójbromek są higrośkopijne i łatwo 
rozpuszczają się w wodzie. Z wodnego roztworu trójchlorku uranu wydziela się wodór 
i wytrąca się U(OH) 4 . 

Dowodu włączenia orbitalów 5/ atoriiu uranu do układu walencyjnego dostarczyły 
pomiary rezonansu paramagnetycznego 1 ). Doświadczenia te wykazały, że jeśli Nd 3+ 
i U 3+ są rozproszone w pojedynczych kryształach CaF 2 i SrF 2 , wówczas oba te jony mają 
konfigurację / 3 , lecz jedynie w przypadku jonu U 3+ występuje struktura nadsubtelna 
wywołana wzajemnym oddziaływaniem z jądrami fluoru. Wyciągnięto stąd wniosek, że 
orbitale 5/ w jonie U 3+ w pewnym stopniu przenikają się z orbitalami atomów fluoru 
oraz że nie zachodzi podobne przenikanie się orbitalów 4/ w Nd 3+ z orbitalami atomów 
fluoru. 

Związki uranu w czwartym stopniu utlenienia. Do związków uranu(IV) należą: tlenek 
UO a , siarczek US a , borowodorek U(BH 4 ) 4 , halogenki UX 4 , kilka soli kwasów tlenowych 
i wiele kompleksów anionowych. 

U(BH 4 ) 4 stanowi ciemnozielone ciało stałe, które otrzymuje się w wyniku działania 
UF 4 na borowodorek glinu. W niskich temperaturach związek ten jest trwały, lecz reaguje 
z powietrzem, wodą, alkoholem i kwasem solnym. Może być alkilowany trójmetylo- 
borem dając ostatecznie U(BH 3 CH 3 ) 4 . Podczas ogrzewania U(BH 4 ) 4 do temp. 100°C 
powstaje dwuborowodór i trójborowodorek uranu 

ŻUCBH,), = 2U(BH,) 3 + B 2 H 6 + H a 

Tlenek uran u(IV), U0 2 , brązowy lub czarny proszek o tt. 2176°C, otrzymuje 
się przez redukcję U0 3 i U 3 O s za pomocą wodoru. Rozpuszcza się on w kwasie azotowym 
dając azotan uranylu, lecz nie rozpuszcza się w innych kwasach. Tlenek ten ma strukturę 
fluorytu. 

Siarczek uran u(IV), US 2 , szary, krystaliczny proszek otrzymuje się drogą 
syntezy z'pierwiastków. Woda powoli, a kwasy bardzo szybko działają na US 2 . 

Czterohalogenki uranu. Znane są wszystkie czterohalogenki: UF 4 , zielone 
ciało stałe o tt. ok. 1000°C; UC1 4 , higrośkopijne ciemnozielone kryształy, tt. 567°C, 
tw. 618°C; UBr 4 , rozpływające się czarne kryształy, tt. ok. 500°C. Wszystkie czterohalo¬ 
genki, z wyjątkiem czterobromku, otrzymuje się przez bezpośrednie połączenie pierwiast¬ 
ków; UBr 4 powstaje podczas działania bromowodoru na UC1 4 lub przez działanie bromu 
na mieszaninę U 3 O s i węgla. Wodór redukuje czterohalogenki do trójhalogenków. UF 4 
w bardzo małym stopniu rozpuszcza się w wodzie i w kwasach, lecz wrzące roztwory 
mocnych zasad hydrolizują go do U(OH) 4 . Pozostałe czterohalogenki uranu rozpuszczają 
się w wodzie i hydrolizują pod wpływem jej działania. 

x ) Bleaney, Llewellyn Jones, Proc. Phys. Soc . London , 69B, 858 (1956). 
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Sole. Uran w czwartym stopniu utlenienia tworzy chloran, nadchloran i siarczan, 
który krystalizuje w postaci hydratów U(S0 4 ) 2 ,4H 2 0 i U(S0 4 ) 2 ,8H 2 0. Jedynym azota¬ 
nem jest sól zasadowa U0(N0 3 ) 2 . Sole uranu(IY) mają barwę zieloną, rozpuszczają 
się w wodzie i łatwo ulegają hydrolizie. Istnieją doświadczalne dowody występowania 
prostego jonu U 4+ . 

Kompleksy. Do kompleksów uranu(IV) zalicza się K[UF 5 ], NH 4 [UOF 3 ], 
M 2 [UC1 6 ], gdzie M jest metalem alkalicznym, M 2 [UBr 6 ], gdzie M = Na lub K, siarczano- 
kompleksy typu (NH 4 ) 4 [U(S0 4 ) 4 ] oraz szczawianokompleksy, jak np. K 4 [U(C 2 0 4 ) 4 ],5H 2 0. 

Uran w piątym stopniu utlenienia występuje w UF 5 , UC1 5 i prawdopodobnie 
w tlenku U 2 0 5 i jonie UO^. 

Związki uranu w szóstym stopniu utlenienia. Uran(VI) tworzy dwa proste związki ko- 
walentne: UF 6 i UC1 6 , oraz wiele trwałych związków, zawierających grupę U0 2 . 

Sześciofluorek uran u, UF 6 , występuje w postaci bardzo higroskopijnych, 
jasnożółtych kryształów, które subhmują w temp. 56,5°C; temperatura topnienia pod 
zwiększonym ciśnieniem wynosi 64°C. Związek ten otrzymuje się w wyniku działania 
fluoru na uran w obecności małych ilości chloru oraz fluoru na UC1 5 . 

Powietrze, tlen, chlor i jod nie działają na sześciofluorek uranu, lecz ulega on redu¬ 
kcji do UF 4 pod wpływem działania wodoru. Woda szybko hydrolizuje sześciofluorek 
uranu do U0 2 F 2 lub U0 3 . Sześciofluorek uranu reaguje z węglowodorami aromatycznymi 
tworząc HF i wydzielając węgiel. Cząsteczka UF 6 ma budowę oktaedryczną. 

Sześcio chlorek uranu, UC1 6 , jest jednym z dwóch znanych sześcio- 
chlorków (drugim jest WC1 6 ). Otrzymuje się go w reakcji dysproporcjonowania UC1 5 . 
Sześciochlorek uranu jest bardzo nietrwały. 


GRUPA U0 2 


Atomy w grupie U0 2 są tak silnie związane, że ma ona własności elektrododatniego 
metalu. Klasyfikację, którą przyjęto w poprzednich rozdziałach tej książki dla pochod¬ 
nych metali (związki jonowe, związki wielkocząsteczkowe, proste związki kowalentne. 



Rys. 26.4. Fragment warst¬ 
wowej struktury U0 2 . Trzy 
atomy uranu (małe kółka) 
położone są w płaszczyźnie 
rysunku 


kompleksy obojętne, anionowe i kationowe), można stosować 
z powodzeniem do pochodnych grupy U0 2 . Grupa U0 2 nie 
tworzy prostych związków kowalentnych. Ustalono, że struk¬ 
tury krystaliczne niektórych wielkocząsteczkowych związków 
U0 2 zawierają liniową grupę O—U—O. Nie wiadomo, czy 
we wszystkich swoich związkach grupa U0 2 wykazuje po¬ 
dobną budowę. Poniżej opisano pochodne grupy UÓ 2 w tej 
kolejności, jak gdyby grupa ta była metalem. 

Sugerowano, że w jonach MO^ i MO^ występują wiąza¬ 
nia 5/. Jony te są charakterystyczne dla niektórych aktynow¬ 
ców, lecz lantanowce nie tworzą takich jonów. Związki tleno¬ 
we U0 3 , U 3 0 8 i U0 2 F 2 mają ściśle powiązane struktury kry¬ 
staliczne. Podstawowa sieć przestrzenna tych wszystkich 


struktur, składa się ze zmodyfikowanej struktury typu CdJ 2 , 


w której atomy uranu zajmują położenia atomów kadmu (rys. 26.4). Warstwy nie 


są gęsto upakowane jedna na drugiej, lecz połączone przez dodatkowe atomy tlenu, 
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A , umieszczone pomiędzy atomami uranu; osie wiązań tworzą kąt prosty z płaszczyzną 
warstw. Strukturę U0 3 pokazano na rys. 26.5. 

W U0 2 F 2 atomy tlenu w warstwach są zastąpione atomami fluoru, a każdy 
atom tlenu A związany jest tylko z jednym atomem uranu (rys. 26.6). Dwa atomy tlenu 
A wbudowane są pomiędzy każdą parę warstw, lecz wydaje się, że nie są one chemicznie 
związane między sobą. Stwierdzono występowanie tego samego układu w M 2 U0 4 , gdzie 
M stanowi Li, Na,. K, -JCa, |Sr. W związkach tych liczba koordynacyjna atomu uranu 
wynosi 8, lecz pozostaje on w szóstym stopniu utlenienia, ponieważ 2 elektrony prze¬ 
niesione są do każdego atomu uranu z sześciu atomów tlenu, które otaczają go w warstwie. 



Rys. 26.5. Perspektywiczne przedstawienie czte- Rys. 26.6. Perspektywiczne przedstawienie czte¬ 
rech atomów uranu wykazujących strukturę UO a rech atomów uranu w jonie U0 4 i w U0 2 F 2 . 

w tlenku U0 3 . Płaszczyzny warstw tworzą kąt Orientacja jest taka sama jak na rys. 26.5 

prosty z płaszczyzną rysunku 

Związki jonowe. Azotan uranylu, U0 2 (N0 3 ) 2 , stanowi żółty proszek, który 
otrzymuje się przez rozpuszczanie U0 3 w kwasie azotowym. Tworzy on hydraty z 2, 
3 lub 6 cząsteczkami . wody. Bardzo dobrze rozpuszcza się w wodzie i w roztworze ulega 
w niewielkim tylko stopniu hydrolizie. Rozpuszcza się w eterze i w acetonie. Sześcio- 
hydrat jest, nierozpuszczalny w eterze. Do innych soli uranylowych należy nadchloran, 
siarczan i szczawian. 

Chlorek, bromek i jodek uranylu są higroskopijnymi ciałami stałymi. 
Rozpuszczają się one w wodzie, z której krystalizują w postaci hydratów. Fluorek uranylu 
jest prawdopodobnie związkiem wielkocząsteczkowym (patrz poniżej). 

Związki wielkocząsteczkowe. Struktury krystaliczne U0 3 , U 3 O s i U0 2 F 2 zostały już 
określone i opisane. 

Tlenek uranu(Vl), U0 3 , higroskopijny proszek, otrzymuje się w wyniku 
ogrzewania azotanu uranylu, uranianu amonowego lub U0 2 (0H) 2 . Podczas ogrzewania 
U0 3 odszczepia tlen i tworzy U 3 O s . W reakcji z kwasami daje on sole, a z tlenkami me¬ 
tali — uraniany. => • 

Tlenek U 3 O s , zielone ciało stale, otrzymuje się przez prażenie U0 2 , U0 3 lub 
(NH 4 ) 2 U 2 0 7 w powietrzu. Związek ten jest w pewnym stopniu lotny i można go subli- 
mować w temp. ok. 1300°C; w wyższych temperaturach tworzy się w niewielkich ilościach 
U0 2 . Kwas solny i rozcieńczony kwas siarkowy oddziałują na U 3 0 8 w bardzo małym 
stopniu, lecz pod wpływem działania kwasu azotowego tlenek ten tworzy U0 2 (N0 3 ) 2 . 
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W reakcji U 3 O s z kwasem fluorowodorowym powstaje U0 2 F 2 i UF 4 , natomiast ze stę¬ 
żonym kwasem siarkowym — U0 2 (S0 4 ) i U(S0 4 ) 2 . 

Uraniany mogą być pochodnymi prostego kwasu H 2 U0 4 lub polikwasów typu 
H 2 U 2 0 7 . Znane są sole kwasów skondensowanych aż do H 2 U 6 0 19 . Uran nie tworzy jednak 
heteropolikwasów; fakt ten jest wyraźną cechą odróżniającą wolfram od uranu. Amoniak 
dodany do roztworu azotanu uranylu wytrąca osad (NH 4 ) 2 U 2 0 7 , żółty proszek, który 
podobnie jak inne uraniany (nawet metali alkalicznych) jest nierozpuszczalny w wodzie. 
Wodorotlenek sodowy dodany do roztworu octanu uranylu powoduje wytrącenie się 
Na 2 U 2 0 7 . Dwuuraniany, w przeciwieństwie do dwuwolframianów, są nierozpuszczalne. 

U0 2 F 2 jest higroskopijnym ciałem stałym otrzymywanym przez rozpuszczenie 
U0 3 w kwasie fluorowodorowym; roztwór poddaje się następnie odparowaniu. Związek 
ten rozpuszcza się w wodzie i w alkoholu, lecz jest nierozpuszczalny w eterze. Jest on 
nielotny; ogrzewany w powietrzu daje U0 3 . 

Kompleksy obojętne. Acetyloacetonian uranylu jest pomarańczowożółtym ciałem 
stałym o budowie U0 2 A 2 ,H 2 0. Jeśli tworzy się on w obecności chinoliny lub pirydyny, 
ma on wówczas budowę U0 2 A 2 B, a w obecności NH 3 , N(CH 3 )H 2 lub aniliny — 
UO a A 2 B,HA,B, gdzie B reprezentuje cząsteczkę zasady." 

Aniony kompleksowe są liczne i obejmują wiele typów. Do związków tych należą: 
K[U0 2 F 3 ], K 3 [UO a F 5 ], K 4 [U0 2 F 6 ], K 2 [U0 2 C1 4 ], K[U0 2 (N0 3 ) 3 ], K 2 [U0 2 (CN) 4 ] (jedyna 
pochodna cyjanku uranu) i K 2 [U0 2 (S0 4 ) 2 (H 2 0) 2 ]. Wiele tych soli kompleksowych kry¬ 
stalizuje w postaci hydratów. 

Kationy kompleksowe. Znane są kationy kompleksowe typu występującego w soli 
[U0 2 (NH 3 ) 2 ]C1 2 . Cząsteczki amoniaku mogą być zastąpione cząsteczkami eteru, aniliny, 
pirydyny lub chinoliny, a jon chlorkowy jonem bromkowym lub azotanowym. 

Nadtlenoeraniany. Związek K 4 [UO 8 ],10H 2 O otrzymuje się w wyniku działania roz¬ 
tworu nadtlenku potasowego na azotan uranylu. Jeśli na roztwór azotanu uranylu działa 
się nadtlenkiem wodoru, wówczas wytrąca się związek o budowie U0 4 ,2H 2 0. Związek 
ten jest trwały poniżej temp. 100°C; nie reaguje on z zasadami i nie jest macierzystym 
kwasem nadtlenouranianów. 


DODATEK 


Zmiana zmiennej niezależnej 

Przekształcenia z kartezjaóskiego układu współrzędnych na biegunowy (patrz rys. 1.7). 
Niech 


x = r cos i 
y = r sin i 
dx 


r = j/ x 2 +y 2 , 

y 

# = arc tg 


dr 

dr 

dx 

d# 

dy 

d# 


= cos i 


■■ sin # : 


X 

r 

Z 

r 


= — r sin iP = 


= r cos ir ~ x 


_dr 

dx 

dr 

dy 

j)# 

dx 

d# 

dy 


]/ x 2 +y 2 

^ 8 +j 8 


= cos #, 

■ — sin #, 

sin # 


X 2 +y 2 

X 


- 1 ), 


cos# 


Tesli F = /(x,y), X =/ / (r, 
dF _ 
dx 
dF 
dy 
dF 
dr 

- dF 

d# 


i y=f"(r,ff) 9 to 

^F^dr + dF_d^ _ co S , 
dr dx d# dx 

dF dr , dF d# . t 

dr dy d# dy 


x 2 +y 2 

dr 

dV 


dr 


+ 


sin # dV 
r d# y 
cos# dF 


d# ' 


dF dx i dF dy 
djc dr dy dr 


x dF ; y dF 
r dx r dj ’ 


dF dx ; dF dy __ dF j ^ dF 
dx d# dy d# dx dy 


Dlatego też możliwe jest zastąpienie działań w układzie biegunowym na równoważne działania w ukła¬ 
dzie kartezjańskim w sposób następujący: 

d _ d ' sin# d 
dr 


- = COS 1 


dx 


= sin # + 

dy dr 


r d# ’. 
cos# d 


Dogodniejsze czasem jest użycie następujących tożsamości: 


d d , d 

r— S X-by-, 

dr dx dy 


da 


d 

d# 

du 


d d 

= x-y- 

dy dx 

1 


*) Jeśli u = arc tg a, to-= sec 2 —- == ■ 

du da sec 2 u 


1 


1 


l+tg 2 « 1-j-tt 2 


1303 



d 2 V d 2 F 

Przekształcenie —— i - na układ współrzędnych biegunowych 

dx 2 dy 2 


dx 2 V dx 


r) v =( c 


: ĆOS #- COS 1 

dr, I 


# JL_ _?!51jL\V= 

dr r d# I 
dV sin# dFl sin# d 
dr r d#J r d# 


dV __ sin# dF ' 
dr r d# 


d 2 F 2 sin # cos # d 2 F ( sin 2 # d 2 F sin 2 # dF 2 sin # cos # dF 
dr 2 r drd# r 2 ' d # 2 r dr r 2 d# 


-(£M 


, . Q d cos # d \ 2 

(sin # -- 1 -J 

dr r d# / 


— sin #- sin ? 

dr 


dV , cos# dFl cos# d 


r d# 


r d# 


f . a dF cos# dF" 

sm # —- ~1 - 

! dr r d# 


. 9 a d 2 V , 2 sin# cos #1 d 2 F ^ cos 2 # d 2 F , cos 2 # dF 2 sin# cos# dF 

= sin 2 # -- 1 --:- 1 --- 1 ----„ (A.2) 

dr 2 * r |drd# r 2 d # 2 r dr r 2 d# 

Dodając równania (A.l) i (A.2); otrzymuje się 


Przekształcenie V 2 F, 


i operator Laplace’a 


d 2 ^ + d 2 V_ ___d^K + dF ‘ l dW 
dx 2 dy 2 dr 2 r dr r 2 d # 2 


d 2 V dH^ , d 2 V 
dx 2 dy 2 dz 2 




óx 2 ó.y 2 óz 2 


# = r sin # cos 
y — r sin # sin <p, 
z = r cos #. 


x ~ u cos 9 ?, 


y — u sm g?, 


a także równanie (A. 3) 


w = -^1 + LK + 

d « 2 u du u 2 d<p 2 dz 2 9 



d 2 V 

, d 2 V 

d 2 F 

1 dF 

, 1 



_|- 

z- 


-j- 


du 2 

dz 2 

. dr 2 

r dr 

r 2 



dV 

. a dF 

o 

o 

co 

3=> 

dF 



-- =5 

sin # - 

+■——■ 




du 

dr 

r 

d# 

d 2 V 

+ ± 

JL + 

1 . d 2 F 

ctg # 

dF 

dr 2 

r 

dr 

r 2 d # 2 

r 2 

d# 


1 d 2 V 


Równanie (A.4) jest czasem pisane jako 


t72tś d 2 K 2 dV 1 r 1 di. a dF\ , 1 d 2 F1 

V 2 F = -- 1 -H--(sin#-1 H- 

dr 2 r dr ,r a [ sin ® d# \ d# / sin 2 # dg > 2 J 

0 u,(p i z zwane są współrzędnymi cylindrycznymi. 
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lub 


V 2 K = 


\r 2 ~ 1 +— [— 
L dr J r 2 L sm 





sin 2 # dg? 2 J 


Cząstka w pierścieniu 

Przekształcenie układu współrzędnych kartezjanskich na biegunowy można przeprowadzić w nastę¬ 
pujący sposób. 

Niech 

x — rq) 9 

a stąd 

dtp dy) dx 

dcp dx dcp 9 

.dy) 1 dy) 

dx r d<p 9 

d 2 y) _ d /dy)\dcp_\ d 2 ip 
dx 2 dcp \dx / dx r 2 dcp 2 


Rozwiązanie cząstkowego równania różniczkowego metodą rozdzielenia zmiennych 
Równanie to ma wiele rozwiązań, jednak niektórych nie można osiągnąć stosując zwykłe metody. 
Przyjęto, że jedno lub więcej możliwych rozwiązań jest iloczynem czynników, z których każdy jest funkcją 
tylko jednej zmiennej. Początkowe równanie rozdziela się wówczas na kilka równań, których liczba jest 
równa liczbie zmiennych. Równania pomocnicze rozwiązuje się i spośród nich wybiera się te, które speł¬ 
niają warunki graniczne szczególnego problemu opisanego równaniem początkowym. 

Na przykład jeśli 


d 2 V d 2 V _ . 

dx 2 + dy 2 


wówczas zakłada się, że 


V = X(x)Y(y\ 

gdzie J i T są funkcjami tylko jednej zmiennej niezależnej 1 ). Wtedy 


dV 

dx 

dW 

dx 2 


i dlatego 


Dzieląc przez V otrzymuje się 


. (IX 
dx ' 
. d 2 X 
dx 2 3 

,d 2 X 


dV 

dy 

ÓW 

dy 2 




dY 

dy 


= X- 


d 2 Y 


dy 2 


d 2 Y 


+x 

dx 2 dy' 


= 0 . 


1 


d 2 X } 1 d 2 Y _ Q 


X dx 2 Y dy 2 

Jeśli równanie, można rozwiązać, wtedy każdy z wyrazów należy oddzielnie przyrównać do stałej. Niech 

1 d 2 X 


wówczas 


X dx 2 


1 d 2 Y 


— rrr } 


. Y dy 2 

Stąd rozwiązaniami tych dwóch pomocniczych równań są wyrażenia: 

X = C x $±imx 9 
Y = C 2 e±imy } 


0 Metodę tę można stosować dla więcej niż dwóch zmiennych. 
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gdzie Ci i C% *— stałe: Wielkość m % znana jest jako stała rozdzielenia. Rozwiązanie V jest iloczynem roz¬ 
wiązań X i Y. 

Wielomiany 

Wielomian X(x) jest sumą wielokrotnych potęg x. Stopień wielomianu podany jest przez najwyższą 
jego potęgę. Na przykład jeśli 

X(x) = a Q J ra 1 x+a 2 x 2j r ...+a n x n , (A.5) 

wtedy funkcja jest wielomianem «-tego stopnia. 

Szeregi potęgowe 

Wyrażenie podane w równ. (A.5) uważa się także za szereg potęgowy. Jeśli ze wzrostem liczby wy¬ 
razów z szeregu X szereg zbliża się coraz bardziej do określonej wartości, np. S, wtedy szereg nazywa 
się zbieżnym. Szereg może sldadać się z wyrazów dodatnich i ujemnych. Jest on bezwzględnie 
zbieżny, jeśli jest utworzony z dodatnich wyrazów. Jeśli S n jest sumą n wyrazów szeregu, wtedy błąd 
w sumo\yaniu szeregu do «-tego wyrazu dany jest wyrażeniem 

E n — S — S n . 

Dla pewnych szeregów granica zbieżności jest nieograniczona. Funkcję, którą można różniczkować 
(«+I)-krotnie, daje się wyrazić w postaci szeregu potęgowego n-tego stopnia. Podczas rozwiązywania 
równań różniczkowych często okazuje się pomocne przedstawienie funkcji w postaći szeregu potęgowego 
i wybranie n tak, żeby błąd był możliwie jak najmniejszy. Metodą tą można otrzymać czasem przybliżone 
rozwiązania. - 

Punkty osobliwe (szczególne) 

Jeśli równanie w układzie x i y zawiera takie wyrazy, że funkcja f(x, y) staje się nieokreślona dla jed¬ 
nego lub więcej punktów, to punkty te nazywane są punktami osobliwymi. Na przykład jeśli 
funkcja zawiera wyraz ( x—a ), wtedy punkt (x — a) jest punktem osobliwym, chyba że funkcja ma skoń¬ 
czoną granicę W' tym punkcie. 

Punkty regularne 

Jeśli funkcja zawierająca ( x—a ) ma skończoną granicę w punkcie (x — a), wtedy punkt ten nazywa 
się punktem regularnym. 

Całki regularne 

Jeśli rozwiązanie równania można wyrazić w postaci szeregu potęgowego 

y = xHaQĄ-a 1 x+a 2 ?c*+azX z +...oó), 
wtedy rozwiązanie jest znane jako całka regularna. 

Szczególne punkty regularne 

Punkt szczególny (w którego otoczeniu współczynniki równania są jednakowe), w którym wszystkie 
całki są regularne, nazywa się szczególnym punktem regularnym. 

Równanie wskaźnikowe 

W celu rozwiązania przez szereg potęgowy należy funkcję (oznaczmy ją przez y) wyrazić w postaci 

y = x s (a 0 +a 1 x+a 2 x 2 +...oó). 

Z równania tego otrzymano wartości-^-, — itd. i podstawiono do początkowego równania różnicz- 

dyę 

kowego. Współczynniki każdej potęgi x przyrównano do zera; końcowe równanie, które zależy tylko 
od s, nazywa się r ó wn aniem wskaźnikowym. Na przykład w rozwiązaniu równania Schro- 
dingera dla atomu wodoru spotyka się następujące równanie (por. str. 46) 


dx 


x (2 — x) 



m 2 1 

x (2 - x)\ 



(2x - x 2 ) — + (2 - 2x) — + 
dx !s dx 


'fi -—-1 

x (2 — a;)J 
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R = x s (a 0 +a 1 x-{-a 2 x 2 -f...), 

= x ) -1- (s -f 1) a x x s + ..., 


s(s— l)fl 0 * (s “ 2 ) + ś(s + 1) ct\x($ l) 4-'.. 


Podstawiając do (A.6) i pisząc tylko najniższe wyrazy otrzymuje się 
2s(s — 1) a 0 x(s- 1) — s(s — 1 )a 0 x s + ... + 2 sąjfi-l) — 2 sa 0 x s -f ... + I 




(2 —jc). 


(a 0 x s + ...) = 0. 


Mnożąc przez x(2—x), biorąc pod uwagę najniższą potęgę x i przyrównując współczynniki do zera/ uzys¬ 
kuje się zależność 

4sCy — 1) aoX s + ... -f 4sa 0 x s + ... — m 2 doX s = 0. 

Stąd 

4s(s— l)H-4^ — m 2 . 

4s 2 = m 2 , 


Wielomiany Legendre ? a 

Równanie Legendre’a można napisać w postaci 


(1-/*’)- 


■ Zł* —y —("/(/+ 1 ) ^ = 0 . 
dyb 


Wielkość l jest stałą i nie musi być liczbą całkowitą. Wyrażając y jako szereg potęgowy 
y = a 0 + a x !A + d^ 2 + a z [x z + + ... + a n ^ n , 

dy 

—— = a t + 2a 2 ix + 3a 3i w 2 + 4a 4i u 3 + ... + na n ^n- l), 


-j-r = 2 a 2 + 6a s /j, + 12d^ 2 +...+«(« — 1) a„yi(n - 2) , 

d[Ar 

podstawiając do równania Legendre’ a i przyrównując współczynniki ju n do Zera, otrzymuje się 

— n (n — 1) a n + 2 an n + / (/ + 1) a n = 0, 
anln(n+ l)-/(/+l)] = 0. 

Ponieważ nie jest równe zeru, więc rozwiązanie może być wielomianem wybranego typu tylko wtedy, 
gdy l jest liczbą całkowitą. 

Równanie Legendre’a ma wielkie znaczenie dla fizyków; występuje ono w rozwiązaniach niektórych 
problemów obejmujących funkcje własne, w których l odgrywa rolę liczby kwantowej. Innym bardzo 
ważnym równaniem jest stowarzyszone równanie Legendre’a, które przybiera postać następującą: 


_1_ d_ 

sin# dft 


1 -^ + (^-T^_)p,o. 

współrzędnych i korzystając z (2.11) o 

/ . d 6 \ m 2 0 ■ 1N a n 

sm ^—— - + 1(1+1)6 = 0. 

\ d$ J sin 2 # 


Przekształcając na biegunowy układ współrzędnych i korzystając z (2.11) otrzymuje się 


Postać tę można uznać za zależną od # część równania Schrodingera dla atomu wodoru. Gdy m = 0, 
wówczas redukuje się ona do równania Legendre’a. Rozwiązanie przez szereg potęgowy stowarzyszonego 
równania Legendre’ajest możliwe tylko wtedy, gdy lim są liczbami całkowitymi; zatem lim występują 
jako liczby kwantowe. 
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Szereg Fouriera 

Szereg Fouriera jeet sumą przesunięć prostej drgającej fali i jej składowych harmonicznych. Jeśli suma 
obejmuje wszystkie składowe harmoniczne, wtedy szereg jest nieograniczony; jeśli zaś występuje ograni¬ 
czona liczba harmonicznych, wówczas szereg jest ograniczony . Suma szeregu daje przesunięcie wypadkowe, 
będące superpozycją fali i jej harmonicznych. Ilustruje to dobrze znany przykład fali złożonej, która wystę¬ 
puje w przypadku prostego dźwięku uzyskanego za pomocą instrumentu muzycznego. Falę złożoną 
można rozłożyć na falę główną (ton podstawowy — pierwsza harmoniczna) i na tony harmoniczne będące 
jej składowymi harmonicznymi. 

Szereg Fouriera można napisać w postaci 

$($) = a 0 4- tficos# + a 2 cos2& + a z cos3# + ... + tf n cos«# + Z^sin# + b 2 sin2# -f ó 3 sin3# + ... J r b n sinn'd'. 

Współczynniki a Q , a ly a % ... są amplitudami składowych harmonicznych. 

W przypadku prostego dźwięku uzyskanego za pomocą instrumentu muzycznego mogą one być 
wartościami znacznie różniącymi się i niektóre z nich mogą być równe zeru; względne wartości tych współ¬ 
czynników określają barwę słyszanego dźwięku. 

W celu zapoznania się bliżej z własnościami matematycznymi szeregu Fouriera poleca się studiującym 
korzystanie z takich podręczników, jak: G. J. Kynch, Mathematics for the Chemist, Butterworth 
1954 i R. H. A t k i n, Mathematics and Wave Mechanics, Heinemann 1956. 

Masa zredukowana ^ 

Energia ruchu obrotowego cząsteczki zależy od momentu bezwładności cząsteczki. Przyjęto, że dwu- 
atomowa cząsteczka ma postać dźwigni prostej. 


m 1 6 m z 


'“U 



r 2 



Rys. A.l 


Jeśli m 1 i m % są masami dwóch jąder, a r x i r 2 — odpowiednimi odległościami od środka ciężkości 
układu G , I — momentem bezwładności układu, a r = wtedy 


1= marł + m 2 r\. 

Przyrównując momenty m 2 r — (m 1 J rm 2 )r 1 , otrzymuje się r ± — 
Podobnie 


(A.7) 


m 2 


m ± + m 2 


r 2 = . 


m 1 


nh + m 2 

Podstawiając r ± i r 2 do równ. (A.6), uzyskuje się zależność 

m 1 ~\-m 2 

Stąd moment bezwładności jest taki sam, jak moment bezwładności masy 


m x m 2 
m 1 + m 2 


w punkcie odległym, 


o r od środka ciężkości. Jeśli p ■ 


m x m 2 


to p nazywa się masą zredukowaną. 


m 1 + rrio 

Siły kulombowskie w modelu użytym do określenia długości wiązań 
1) Wiązanie pojedyncze [rys. A.2(a)] 

Odpychanie pomiędzy elektronami wyraża następująca energia potencjalna: 


Dlatego też 


E ł - 

r M dE[ 
2 dr M 


2 r M ' 


e a 

4/-m‘ 
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[Patrz równ. (11.16). Zmieniono w tym równaniu wszystkie znaki], 
2) W i ązanie podwójne [rys. A.2(b)] 


a) b) c) 



wiązanie wiązanie wiązanie 

pojedyncze podwójne potrójne 


Rys. 2.A 



3) W i ązanie potrójne [rys. A.2(c)] 

Odpychanie pomiędzy elektronami wyraża następująca energia potencjalna: 

3e 2 l 6e 2 ^ 15 e 2 
r M 2 tm 

Dlatego też 

r M dE' __ __ 15 e 2 
2 • dr M 4 r M m 

Energia naładowanej cząstki poruszającej się ze stałą prędkością po torze kołowym pod wpływem 
przyciągania kulomfoowskiego 

Jeśli E jest całkowitą energią cząstki, T — jej energią kinetyczną, V — energią potencjalną, e i m — 
ładunkiem i masą cząstki, v — jej prędkością liniową, r — promieniem wodzącym, to 




E=T+V . 


Ponieważ 

to 


mv 2 __ e 2 
r ” r 2 9 
2T = —V 
E= -T. 
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— —, — własności chemiczne 763 

— —, dwuchloro amina 792 
—- —, dwufluorek 790 

; — “,— dwuazotu 790 

— —, dwufluoro amina 790 

— —, dwusiarczan nitrozoniowy 758 

— —, dwutlenek 759, 760 

— —i fluorek nitrozylu 754 
. — —-, — nitrylu 765 

— —, fluoroamina 790 

— —, fluoroboran y nitrozoniowy 759 

— —, fluoroimina 790 

— —, hydrazyna 798 

— —, hydroksyloamina 794 

— —, imidki 789 

—■ —, izocjanki alkilowe 661 

— —, — arylowe 661 

— —, jednochloroamina 792 

— —, kwasy tlenowe 768 

— —, o wiązaniach niezlokalizowa- 

nych 780 * 

— —, pięciotlenek 767 

— —, — dwuazotu 767 

— —, pirydyna 781 

— —, pochodne kwasu izocyjanowego 
’ 662 

_ —, podtlenek 748 

— —, sole hydroksylo amonowe 796 
-, — nitrozoniowe 757 

— —, — nitrozpniowe kwasów tleno¬ 
wych 758 

—i —, sześciotlęnek dwuazotu 768 

— —, tlenek 750 

— —, trójchlorek 791 

— —, trójfluorek 789 

— —, trójtlenek 766, 768 

— —, — dwuazotu 766 

— —, wodorosiarczan nitrozoniowy 
758' 

— —, związki amonowe 786 

— — z tlenem 749 
azotki 743 

— kowalentne 743 

— siarki 970 

— wewnętrznosieciowe 744 

— metali alkalicznych 459 
azotowce 732, 801 

—, własności 739 
—, związki 733 
azydki 778= 


—, własności chemiczne 501 
baru związki 502 

— —, acetylenek 502 

— —, azotek 503 

— —, halogenki 505 

— —, nadtlenek 504 

— —, siarczek 504 

— —, tlenek 503 

— —, wielosiarczek 505 

— —, wodorek 502 j- 

— —■, wodorochlorek 502- 

— —, wodorotlenek 504 

—. —, chelatowe związki komplekso¬ 
we 506 

— —, — — —, aniony 507 

-, — — —, kationy 507 

-;—. — —, obojętne 506 

— —, niechelatowe związki komplek¬ 
sowe 506 

bariera potencjału 207 

bariery potencjału w krysztale meta¬ 


lu 202 

Beera prawo 1059 
bemit 605 
benzen 678 
beryl (minerał) 687 
beryl 463, 471 , 

—, własności chemiczne 471 
berylu związki 471 
— —, acetylenek 473 

, acetyloacetonian 485 
, azotek '474 
—, borek 473 
—-, borowodorek 592 
—, bromek 481 
—, chlorek 479 

—, — etylenodwuaminoberylowy 
487 


chloróberylany 484 
dwumetyloberyl 478 
fluorek 476 
fluoroberylany 483 
jodek 481 

kompleks hydroksyantrachino-. 
wy 486 

— pirokatechinowy 486 
metanek 473 

octan obojętny 486 

— zasadowy 486, 921 
salicylan 487 
siarczan bezwodny 476 

— czterohydrat 484 
siarczek 475 
szczawian 487 
tlenek 474 

węglan zasadowy 485 
węglanu czterohydrat 485 
wodorek 477 
wodorotlenek 475 
związki alkiloberylowe 478 

— kompleksowe chelatowe 485 

— — —, aniony 486 
-r- —■ —, kationy 487 

— — —, obojętne 485 

— — niechelatowe 483 


Baeyra teoria naprężeń 185 
bajeryt 605 
bar 463, 501 


— —, aniony 483 

— —, kationy 484 


berylowce 463 
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—, halogenki 467 
—własności 466 
—, związki 464 

bezwodnik, azotawo-azotowy 759 

— azotawy 766 

— azotowy 767 

— borowy 558 

bezwodnik chlorawo-chlorowy 1048 
—i chlorowy 1048 
—- jodowy 1068 

— nadchlorowy 1049 
—' podbromawy 1056 

— podchlorawy 1048 

— siarkawy 930 

— siarkowy 933 

bierna para elektronów 181, 733 
bizmut 732, 801, 875 
bizmutu związki 875 

— —, bizmutany 877 

— —, bizmutki 876 

— —, bizmutowodór 879 
—- —, bizmutyna 879 

—• —, azotan bizmutawy 876 
-/siarczan bizmutawy 876 

— —, trójbromek 878 
-, trójchlorek 877 

— —, trójfenylobiżmutyna 880 

— —, trójfluorek 877 

— —, trójjodek 878 . 

— —, trójmetylobizmut 879 

--, trójmetylobizmutyna 879 

— —, trój siarczek 877 
-, trójtlenek 876 

-, związki bizmutu(V) 881 

— —, związki bizmutylowe 879 

— —, — kompleksowe 881 
blenda cynkowa 514 
błękit pruski 1179. 

Bohra magneton 9, 110 

— pierwszy promień 9 

— teoria budowy atomu 25 
Boltzmana stała 9 

bor 547, 554 
bor Moissana 555 
—, własności chemiczne 554 
boru związki 555 

-•, aminoboryny 561 

.— —, aminodwuborowodór 588 

— —, amonowy dwuborynoamidek 
587 

— —, arsenian 559 

— —, azotek 570 

— —, B, B', B"-trójchloroborazol 
523 

— —, —, —, —, -trójmetyloborazol 
574 

--r-, borazol 571 

— —, borki metali 558 

— —, boroksol 575 

— —, borowodorki 591 

—« —, borowodorek sodowy 595 

— —, borowodory 576 

— —, —, budowa 576 

— —, estry kwasu borowego 565 
• w —, dwuborowodór 577 

— —, —, budowa 577 
—. —, —, pochodne 583 

— —, —, własności 584 
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boru związki, dwuhydroczteroborowo- 
dór 589 

-, —, budowa 579 

— —, dwuhydropięcioborowodór 590 

— —, —, budowa 581 

— —, dziesi§cioborowodór 591 
-, —, budowa 583 

-, fosforan 559 

-kwasy tlenowe 571 

_ kwas podborowy 569 

— —, metylodwuborowodory 587 
-, N, N', N' 7 ,-trójmetyloborazol 

574 

— -, pięcioborowodór 590 

-, — nietrwały 590 

— —, budowa 579 
-, subhalogenki 568 

— —, sześcioborowodór 591 

— —, trójalkilobor 560 

— —, trójarylobor 560 

— —, trójbromek 567 

•—--, trójchlorek 567 

-—, trójfluorek 565 

-, trójjodek 567 

*— —, trójmetyloboroksol 575 

— —, trójoctan 565 

— —, trójsiarczek 558 

-, trójtlenek 558 . ’ 

— —, trójwodoroboru karbonylek 589 

— —, węglik 558 

— , związki kompleksowe chelato- 
we 598 

--, — ■ — —, obojętne 598 

— —, — — —, aniony 598 

— —,-, kationy 599 

— —, — — niechelatowe 593 

— —, — — —, obojętne 593 

— —,-—, aniony 594 

Borna-Habera cykl 395 
borowce 547 

—, własności 553 
—, związki 548 
borowodory 576 
—, produkty pirolizy 577 
—, własności 584, 589 
Bracketta seria 86 
Bragga kamera 317 

— prawo 303 

— metoda spektrometru 304 

— — wyznaczania promieni jonowych 
398 

Brillouina strefy 216 
de Broglie’a fala. 23 

— falowa teoria elektronu 22 
brom 1017, 1054 

—, własności 1020 
bromu związki 1055 

— —, bromiany 1058 

*— —, bromowodór 1056 

— —, dwutlenek 1056 

— —, fluorek 1023 

— —, kwasy tlenowe 1057 

-, pięciofluorek 1030 

-, tlenek 1056” 

— —-, trójfluorek 1028 
Buergera metoda precesyjna 306 


Całka kulombowska 152 

— przenikania 133 

— regularna 1306 

— rezonansowa 134 

— wymiany 152 
cementyt 683, 1167 
cez 441 

chlor 1017, 1043 
—, własności fizyczne 1020 
chloru związki 1044 

— —, chlorany 1052 

— —, chlorki 1044 

—, chlorowodór 1046 

-, —, rozpuszczalność 1046 

-, dwutlenek 1048 

— —, fluorek 1023 

— —, kwasy tlenowe 1049 

— —, podchloryn etylu 1051 

— —, siedmiotleńek 1049 

— —, tlenek 1048 
-, trójfluorek 1027 

— —, trójtlenek 1048 
chlorki 1044 
chlorowce 1017 
chmura elektronowa 39 

— ładunku 55 

— —, konfiguracją 55 

— —, kształt 55 
chrom 1118, 1123 

—, własności fizyczne 1119 
chromu związki 1123 

— —, chromian sodowy 1130 

— —, chlorek chromylu 1131 

— —, czterochlorek 1129 
—• —, czterofluorek 1129 

— —, dwubromek 1125 

— —, dwuchlorek 1125 

-, dwufluorek 1125 

-, dwu jodek 1125 

— —, dwutlenek 1129 

— —, fluorek chromylu 1130 

— —, karbonylowodorek 1260 
-— —kwasy tlenowe 1130 

— — nadchromowe 1131 
-, nadtlenek 1131 

— —, nadtlenochromiany 1133 

— —, — czerwone 1133 

— —, — niebieskie 1133 

— —, octan chromu(II) 1126 

— —, pięciotlenek 1129 

— —, siarczan chromu(II) 1125 

-- _ chromu(III) 1127 

— —, siarczek chromu (III) 1127 
—■ —«, sześciokarbonylek 1236 

— —, tlenek chromu (II) 1123 

— —, — chromu(III) 1126 

-, -— chromu(IV) 1129 

-- _ chromu(VI) 1129 . 

-, trójchlorek 1127 

-, trójfluorek 1127 

— —, trójtlenek 1129 

— —» węglik 683 

— —, wodorotlenek chromu(III) 1126 

— —, związki kompleksowe chromu 
(III) 1127 

Clausiusa-Mossottiego równanie 336 
Comptona fali długość 9 

— zjawisko 21 


Curie prawo 1074 

— punkt 1075 

— stała 1074 
Curie-Weissa prawo 1075 
cyjan 657 

cyjanki 663 
cyjanowodór 660 
cykl Borna-Habera 395 
cyklopentadienylokarbonylohalogenki 
metali przejściowych 1284 
cyklopentadienylokarbonylowodorki 
metali przejściowych 1282 
cyklopentadienylowe pochodne metali 
przejściowych 1277 
cyna 648, 711 

—, własności chemiczne 712 
cyny związki 712 

— —, alkilocynowe pochodne haloge¬ 
nowe 720 

— —, arylowe pochodne halogenowe 
720 

— —, czterohalogenki 719 

— —, czterowodorek (cynowodór) 716 
—- —, —, pochodne alkilowe 717 
-,—, — arylowe 717 

— —, dwuetylocyna 715 

— —, dwufenylocyna 715 

— —, dwucynowe pochodne alkilowe 

718 

— —, —■ — arylowe 718 

— —, dwuhalogenki 714 
— —, imidek cynawy 713 

-, jednocynowodór, ’ pochodne al¬ 
kilowe 717 

— —, —, — arylowe 717 

— —, siarczek cynawy 714 

— —, siarczek cynowy 716 
-, tlenek cynawy 713 

— —, tlenek cynowy 716 

■'— —, wielocynowodory wyższe, po¬ 
chodne alkilowe 718 
~— —, wodorotlenek cynawy 713 

— —, — cynowy 716 

— —, związki dwualkilowe 715 

— —,— dwuarylowe 715 
cynk 508, 512 

—, własności fizyczne 512 
cynku związki 512 

— —, amidek 514 

— —, azotan 513 

— —, azotek 514 
-, chlorek 517 

— —, cyjanocynkan potasowo-cynko- 
wy 521 

-, dwuacetyloacetonian 520 

— ’ —, dwuetylocynk 517 

— —; dwufenylocynk 518 
-, jodek 517 

-, — etylocynkowy 518 

— —, nadsiarczek 516 
-, nadtlenek 514 

—■ —, octan zasadowy 520 
-, pirofosforan 521 

— —, siarczan 513 

— —, siarczek 514 

— —, szczawianocynkan potasowy 521 
—• —, tlenek 514 

— —, trójetylocynkan sodowy 518 
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cynku związki, węglik 514 
—. —, wodorek 519 
—• —, wodorotlenek 514 

— —, związki alkilocynkowe 517 

— —, związki kompleksowe chelatowe 
520 

— —, — — —, obojętne 520 

— — j — — ■—•, aniony 521 

— —, — — niechelatowe 519 
-— — —, obojętne 519 

— —, —i — —, aniony 520 
—. —, — — —, kationy 520 
cynkowce 508 

—, własności 512 
—, związki 509 
cynober 533 
,, cyno we maśło“ 720 
cyrkon 1092, 1096 
czas relaksacji 340, 341 

— — } jądrowej, spinowo-sieciowej 292 

— —, —, spinowo-spinowej 293 

— —, spinowo-sieciowej 287 v 
cząsteczka, elementy symetrii 251 

— fluoru, schemat orbitalowy 149 
—, masa zredukowana 232 

— 0 4 912 * 

—, pole magnetyczne rotacji 243 
—• tlenku azotu, schemat orbitalowy 
150 

—• tlenu, stan podstawowy 902 
<— —, stany wzbudzone 902 

— wodoru 407 

--, schemat orbitalowy 148 

— — zjonizowana, schemat orbitalo¬ 
wy 148 

cząsteczki dwuatomowe, oscylacje 231 
—. —, symbole poziomów energetycz¬ 
nych 229 

—, energia dysocjacji 233 

— olbrzymy 388 
—, rotacja 227 

—, widma 227 i 

— wieloatomowe, energia potencjalna 
stanów oscylacyjnych 256 

— —, oscylacje 252 

—• —, poziomy rotacyjne 265 
cząsteczkowe serie Rydberga 272 

— stałe przesłaniania 155 

cząstka w jednowymiarowym pudle 31 

— — pierścieniu 33 

— — trójwymiarowym pudle 33 
częstość charakterystyczna grupy 'ato¬ 
mów 260 

— drgań 13 

— inwersji 283 
—• Larmora 120 

— mikrofalowa 284 

— radiowa 284 

czynnik rozpraszania, atomowy 311 

— strukturalny 311 

Debye’a równanie 336 
defekt spinu 1077 
deficyt elektronowy 195 
deuter 432 

—, aktywność chemiczna 433 
—, energia punktu zerowego 433 
—, odmiana orto 438 


—, — para 438 
—, otrzymywanie 435 
—, szybkość reakcji w porównaniu z 
protem 434 

—, własności fizyczne 433 
—, zastosowanie 438 
deuteron 432 

deuteru związki, otrzymywanie 435 

— —, deuteru tlenek 435 

-, HDO 435 

Dewara struktury 191 ' 
diagramy orbitalowe 182 
diamagnetyzm 114 
diament 680 

diaspor 605 

dielektryk 330 

dipol elektryczny 330 

Diraca teoria elektrodynamiczna 42 

Ditte’a reakcja 1068 

długość fali 14 

-- Comptona 9 

— mostka wodorowego 415, 416 

— wiązania 343 
długość wiązań ad 351 
-kowalentnych 343 

— — — pojedynczych 343 

— —- — —• sprzężonych 349 
—• — — — wielokrotnych 349 
domenowa teoria magnetyzmu 1076 
doświadczenie Sterna-Gerlacha 121 
drgania tętniące 259 

— deformacyjne 258 

— rozciągające wiązanie 258 

— walencyjne 258 

— zginające wiązanie 258 
dwoista natura promieniowania 20 
dwucentryczny orbital molekularny 132 
dyfrakcja elektronów 319 

— neutronów 325 

— — na kryształach 325 

— promieni rentgenowskich’ na siat¬ 
kach 301 

— — — — kryształach 301 

— światła 300 

dyfrakcyjny obraz, linie warstwicowe 
305 

dyfraktometr Geigera 308 
dysocjacja cząsteczki 233 
—, pomiar energii 354 

— wiązania 353 

Efekt izotopowy 271 

— Jahna-Tellera 1087 

— oscylacyjny Ramana 277 

— tunelowy 203 

" efektywna główna liczba kwantowa 92 

— masa elektronu 224 
efektywny ładunek jądra 154, 399 
elektron, anomalny moment magnety¬ 
czny 110 

—, antysymetryczna funkcja falowa 141 
—, chmura 39 ... 

—, Comptona fali długość 9 
—7, de Broglie’a teoria falowa 22 
—, energia w polu potencjału perio¬ 
dycznego 211. 

—; fala towarzysząca 22, 299 
—, funkcja falowa 27 


—, korelacja 186 
—,ładunek 9 

—, magnetyczny moment spinowy 122 
—, masa efektywna 224 
—, masa spoczynkowa 9, 23 
—, model dwucząsteczkowy 70 
—, praca wyjścia 21 
—, promień ruchu spinowego 69 
—, przejścia 227 
—, —, reguły wyboru 91, 98 
—, spin 66 

— swobodny w polu potencjału zero- 
.. wego 203 

— wirujący, model 67 
elektronowa gęstość 28 

— teoria wartościowości 126 
elektronowy deficyt 195 
elektrony, dyfrakcja 219 

—, para bierna 181, 732 
—, — wolna 732 
elektroujemność 157 
elektryczny moment dipolowy 228 

— — kwadrupolowy 246 
elementarna komórka 381 
elementy symetrii cząsteczek 251 
elipsoida polaryzowalności 276 
energia drgań 12 

— dysocjacji cząsteczki 233 

— —, pomiar metodą spektroskopową 
354 

— —, — — fotochemiczną 355 

— —, — — bombardowania elektro¬ 
nami 355 

— —,-termochemiczną 355 

—• — wiązania 353 

— — — średnia 353 

— elektronu w polu potencjału perio¬ 

dycznego 211 
—• Fermiego 224 

— homojądrowego dwucentrycznego 
orbitalu molekularnego 136 t 

—• jonizacji 393 

— kinetyczna oscylacji 232 

— kohezji kryształu 223 

— —- —, człon korelacyjny 223 

— — —, — kulombowski 223 

— — —, — wymiany 223 

— — metalu 223 

— orbitalu 132 

— oscylatora anharmonicznego 234 

— potencjalna, funkcja Morse’a 233 

— potencjalna kryształów jonowych 
390 

— — stanów oscylacyjnych cząsteczek 
wielo atomowych 256 

— punktu zerowego 37 

— reorganizacji 357 

—• rezonansowa 187, 358, 360 

— równoważna masie 9 

— ruchu spinowego 69 
—• sieci krystalicznej 395 

— wiązania 353, 356 

— —całka kulombowska 152 

— —,— przenikania 133 

— —, — rezonansowa 134 

— —, — wymiany 152 
Etarda reakcja 1131 
etery 912 




-etylen 674 
.Eulera kąty 264 

Pala de Broglie’a 23 
fala Comptona, długość 9 

— harmoniczna, prosta 11 
—natężenie 16 

— postępowa, równanie 13 

— stojąca, równanie 17 

— towarzysząca poruszającej się cząst¬ 
ki 29 

fale elektronowe 22, 299 

— neutronowe 299' ■ 

— postępowe 13 

— stojące 16 
falowe pakiety 18 

falowo-mechaniczna interpretacja war¬ 
tościowości 131 

—— teoria promieniowania 27, 41 
faza, praktyczne metody określania 317 
Fehlinga płyn 1125 
fenakit 687 

„fenol zrtęciowany“ 537 
Fermiego energia 224 

— rozkład 219 
ferrimagnetyki 1Ó79 . 
ferrocen 1278 
ferromagnetyzm 115, 1075 
—, teoria domenowa 1076 
—,— spinowo-falowa 1076 
—, warunki istnienia 1078 
ferryt (a, (}, y) 1166 
Fleitmańna próba 841 
fluor 1017, 1031 
—, otrzymywanie 1031 
—, własności chemiczne 1033 
fluoru związki 1034, 

— —, azotan 1043 

— —, chloryn 1043 

— —, dwufluorek dwutlenu 1043 

— , fiuorki 1035 

— —, — tlenu 1042 

— —, fluorokrzemiany 701 

— —, fluorowodór 1036 

— —,—•, roztwór wodny 1038 

— —, nadchlorek 1043 

— —', pochodna metanu 1040 

— —, związki kompleksowe, aniony 
1043 ". 

— —, związki organiczne 1039 
fluorowce 1017 
—, własności 1020 
—, związki' 1018 
formy kanoniczne 186 
Fortrata wykres 241 
, fosgęn 676 
fosfor 732, 801 

— biały 801 

— czarny 801 
—, cząsteczka 804 

— czerwony 803 

— fioletowy 801 ' 

— metaliczny a 801 

-- /? 801 . 

— odmiany alotropowe 801, 802 
. — szkarłatny 804 

—, własności chemiczne 803 • 

—, — fizyczne 802 


fosforu związki 805 
-addycyjne 808 

— —, alkilofosfiny 810 

— —, arylofosfiny, 810 

— —, bromek fosforylu 818 
—- —, chlorek fosforylu 817 

— —, chlorki fosfonitrylowe 831 

— —, czterochlorek dwufosforu 813 

— —, cztero jodek dwufosforu 813 

— .—, dwufosfina 811 

--, fluorek fosforylu .817 

— —, fluorki fosfonitrylowe 833 

--, fosfam 806 

— —, związki fosfonowe 810 

— —, fosforiak 809 

— —, fosforki metali 805 

— —, kwasy tlenowe 818 

— —> pięciobromek 835 

— —, pięciochlorek 834 

— —, pięciofluorek 834 
-, siarczki 816 

— —-, tlenek fosforawy 814 

— —, — fosforowy 814 

— —, tlenosiarczek 816 
-, trójbromek 813 

— —, trójchlorek 812 
—• —, trójftuorek 812 

---, trójfosforan sodowy 826 

— —, trójfosforyn sodowy, pierście¬ 
niowy 827 

— —, trój jodek 813 

— —, wodorki 809 

-, związki z azotem 806 

foton 20 

Fouriera szereg 211, 1308 - 
Francka-Condona zasada 235 
funkcja energii potencjalnej Morse‘a 233 

— falowa 15, 27 

— — antysymetryczna 141 Ł! 

— —, normalizacja 40 

— —, ortogonalność 40 

— — pełna 152 

— — przestrzenna 50 

— — ruchu spinowego 71 

— — symetryczna 141 

— Langevina 335 

— przestrzenna orbitalu atomowego 
154 

— -międzyatomowego 153 

— radialna 53 

— rozkładu radialnego 53 

— spinowa 153 

—' stowarzyszona Legendre*a 47 
funkcje Hyllerasa 407 

— Jaffe’go 407 

— stowarzyszone Legendre’a 47 

— — Laguerre’a 50 

— własne 31 

Gal 547, 617 ' 

—, własności chemiczne 617 
galu związki 618 

— —, acetyloacetonian 624 
-azotek 619 

—, — czterometylodwugalowodór 621 

— —, dwugalowodór 621 

— —, fluorogalany 624 

— —, halogenki 622 


— —, siarczek 620 

— —,' tlenek 619 ' ' 

— —, trójfenylogal 622 
—■ —, trójmetylogal 621 

— —, —, związki addycyjne 622 

— —, wodorek 621 

— ■—, wodorotlenek 619 

— —, galu(I) związki 618 

— —, związki kompleksowe niechela- 
towe 623 

— —, — — — obojętne 623 

— —, — — —, aniony 623 
galman krzemowy 687 

gazowa spektroskopia masowa 281 
Geigera dyfraktometr 308 

— licznik 308 
german 648, 702 

—. własności chemiczne 702 
germanu związki 702 

— —, azotek 705 

— _ —, chlorogermaniany 711 

— —, czteroalkilogermanowodory 707 

— —, czteroarylogermanowodory 707 
—> —, czterohalogenki 709 

— —, dwugermanowodór 707 
'— —, dwusiarczek 705 

— —, dwutlenek 705 

— —, fluorogermaniany 711 

— —, germanowodór, pochodne alki¬ 
lowe 708 

— —, —, — arylowe 708 

— —, —,— halogenowe 710 

— —, halogenki germanawe 704 
-, jednogermanowodór 707 

— —, pochodne halogenowe jednoalki- 
logermanowodorów 710 

— —,-arylojednogermanowo- 

dorów 710 

— —, siarczek. germanawy 704 

— —, tlenek germanawy 704 

— —, wodorki 707 

—• —, wodorotlenek 705 
getyt 1171 

gęstość elektronowa 28 

— —•, wyznaczanie 314 
gibsyt 605 

girómagnetyczny stosunek 113 
—■ — spinowy 113 
gleita 724 
glin 547, 600 

—, własności chemiczne 601 
glinu związki 602 

— —, acetylenek 604 

— —, azotek 604 

— —, borowodorek 592, 

— —, budowa 611 

— —, czterochloro glinian sodowy 615 

— —, fosforek 604 

-T- —, glinowodorki 613 

— —, halogenki 610 * 

— —, halogenogliniany 614 

— —, siarczek 606 

— —, sześciobromek dwuglinu 611 

— —., sześciochlorek dwuglinu 610 

— —, sześciofluorogliniany 615 

— —, sześciojodek dwuglinu 611 

— —, tlenek glinu(II) 602 

— — glinuCIII) 604 



glinu związki, węglik 603 

— chromu 1127, 1129, 1130 

— — a w układzie podwójnej pirami- 

— —, wodorek 603 

•— cyjanu 664 

dy 171 

— —, wodorotlenek 604 

;—... cyny 714, 719 

— n z kombinacji orbitalów d d 

180 ■* 

— —, —, odmiany 605 

— cynkowców 515 

— —, związki alkilowe 608 

— fosforu 811, 833 

hydrargilit 605 

— —, — —, s pochodne chlorowe 609 

— galu 623 

hydrazyna 798 

— —, związki alkoksyglinowe 609 

— germanu 704, 709 

hydrazyny hydrat 799 

— —,— arylowe 608 

—• glinu, 610 

hydroksyloamina 794 

— — t __ glinu(I) 602 

— indu 625, 629 

hydroksylowe wiązanie 413 

— —, — kompleksowe chelatowe 616 

— kobaltu 1188, 1190 

Hylleraasa funkcje 407 

— ;■—, —-obojętne 616 

— krzemu 695 

— magnezu 495 

Imidki 789 

616 

— miedzi 1218, 1221 

ind 547, 624 

— —, — — niechelatowe 612, 615 

_ molibdenu 1135, 1137, 1138, 1139 

—, własności chemiczne 625 

— —— _ — obojętne 612 

— niklu 1199 

indu związki 625 

— —, -- —, aniony kompleksowe 

— niobu 1113, 1114 

— —, azotek 626 

613, 615 

— nitrozylu. 753 

-, chlorek 628 


— nitrylu 765 

— —, fluorek 627 

616 

— ołowiu 724 , 729 

— —, jodek 628 

główna liczba kwantowa 49, 58 

— palladu 1202, 1204 

— —, pochodne alkilowe 627 

—r- — —efektywna 92 

— platyny 1206 

— —•, — arylowe 627 

Goldschmidta metoda wyznaczania pro- 

—• selenu 989 

—• —, siarczek 626 

mieni jonowych 398 

— srebra 1226 

— —, tlenek 626 

goniometr Weissenberga 306 

—. sulfonylu 957 

— —, trójmetyloind 627 

grafit 670 

— Sulfurylu 957 ' ' 

— —, trójfenyloind 628 

—i tlenek 672 1 

— talu 634, 639 

— —, wodorotlenek 626 

—, związki z bromem 672 

— tantalu 1117 

— —, związki kompleksowe ćhelato- 

—. — chlorkiem żelazawym 672 

— telluru 1007 

we 630 

—,-fluorem 673 

— tionylu 953 

— —, — — —•, aniony 630 

Grahama sól 829 

— toru 1298 

— —, — — —, kationy 630 . 

gramopara jonowa 394 

— wanadu 1102, 1104, 1106, 1108 


grupa amidowa 788 

— wolframu 1145 

— — , — — niechelatowe 629 

— B0 2 564 

— żelaza 1173, 1176 

— —, — — —aniony 629 

—— borynowa 556 

halogenodwucyklopentadienylowe 


— CN 780 

związki metali 1279 

inwersja, częstość 283 

— karbonylowa 674 

halogenowe pochodne amoniaku 789 

inwersyjne podwojenie 256 

— nitrowa 753 

halogenowodory 1021 

iryd 1183, 1192 

—i okresowa I G 441 

halogenów związki .1018 

irydu związki 1192 

-II G 463 

halogeny 1017 

--, dwunastokarbonylek 1257 

- II P 508 

„hamowanie orbitalnego momentu 

— —, karbonylohalogenki 1272 

- III G 547 

pędu“ 115 

— — , karbonylowodorek 1267 

— — III P 1089 

harmoniczna mozaikowa 53 

—• — , ośmiokarbonylek dwuirydu 1256 

~ — IV G 644 

—• powierzchniowa (sferyczna) 51 

itr 1089 

- - IV P 1092 

haueryt 1153 

izolatory 222 .. 

-- V G 732 

Heisenberga zasada nieokreśloności 24 

izomeria koordynacyjna; 962 

-V p 1098 

Heitlera i Londona teoria budowy ją¬ 

izotopowy efekt 271 

- VI G 882 

drowych orbitalów międzyatomo- 


— — VI P 1118 

wych 150 

Jaffe’go funkcje 407 ' 

— — VII G 1017 

hemimorfit 687 

Jahna-Tellera efekt 1087 

— — VII P 1147 

Henslera stopy 1079 

jądro, ładunek efektywny 154, 399 

- VIII 1166 

hipoteza Zenera 1079 

—, spin 245 

— — IX 1183 

Hunda reguła 81 

jądrowa relaksacją spinowo-sieciowa 

-- X 1194 

hybryd % 163 

292 

^ — XI 1121 

— er 163 

— — spinowó-spinowa 293 

— siliiowa 700 

hybrydyzacja 162 

jądrowe momenty kwadrupolowe 296 

— Si0 4 686 

—• dygonalna 165 

jądrowy ładunek efektywny 154 

— trójwodoroborowa 556 

— kwadratowa a 170 

— rezonans magnetyczny 290 

— U0 2 1300 

00 

o 

1 

I 

— — —. vw cieczach 295 

— XÓ 4 895 

— liniowa 165 

-— — kryształach 292 

grupy symetrii 251 

—r oktaedryczna n 179 

jednowymiarowy liniowy oscylator har¬ 

— chromoforowe 272 

-a 172 

moniczny 35 

Gutzeita próba 841 

— płaska tetragonalna n 178 

Joba-Grinarda reakcja 1237 


o 

t- 

*3 

1 

I 

I 

jod 1017, 1058 

Hafn 1092, 1096 

— tetraedryczńa % 178 

—, roztwory 1059 

halogenki antymonu ,865, 870 

- o 168 . • - 

jodu związki 1060 

— arsenu 845, . 853 

—• trygonalna o 166 

— —, azotan 1065 

— berylowców 467 

— — n w układzie podwójnej pirami- 

— —, bromek 1027 

— bizmutu 878 

dy 179 

— —, chlorek 1023 


mr 









jodu związki, fenylu dwuchlorojodek 
1065 

~ dwuchlorek jodobenzenu 1065 

—• fosforan 1066 

— —, jodan jodu 1065 
-, jodany 1070 

— —, jodki 1061 

— —, jodoczterochlorki 1066 

— —, jodoksybenzen 1063 

— —, jodowodór 1062 

— —, jodozobenzen 1062 

—■ —, kwasy tlenowe 1068, 1069 

— —, nadchloran 1066 

— i—, octan 1065' 

— —, pięciofluorek 1030 

— —, pięciotlenek 1068 
--, siarczan jodylu 1063 

— —, siedmiofluorek 1031 
-/tlenki 1067 

— —, trójchlorek 1029 

— —, wodorotlenek dwufenylojodonio- 
wy 1062 

-r~ — w trzecim stopniu utlenienia 
1065 

jon A13+ 602 

— Ag2+ 1227 

— amonowy, pochodne alkilowe 787 

— ,— arylowe 787 

— azotanowy 899 

— Ba2+ 502 

— Be+473 

— Bi3+ 876 

— Ca2+ 502 

— Cl" ,1054 

— Ga^ 618 

— Ga3+ 619 

— H- 405 

— H+ 404 

— Bjr 406, 

— H+ 407 

— Hg2+ 529 

— hydroazotyiiowy 766 

— hydronowy 405 
—•• In3+ 626 

— metaboranowy 898 

— Mg+ 488 

— Mg2+ 488 

— Mg(C 2 H 5 )+ 488 

— nadtlenkowy 908 

— nitroksylanowy 766 

— nitroniowy 766 

— nitrozoniowy 756 

— 02- 902 

— 0+ 904 

— ortofosforanowy 824 

— ozonkowy, Og 901 

— ponadtlenkowy 904 

— rtęci (1) 544 

— siarczanowy 899 

— Sr2+ 502 

— tiosiarczanowy 963 

— węglanowy 899 

— wodorkowy 405 
jonizacja 393 

—, energia 393 1 

jonowe wiązania 123 
jony aktynowców 1295 

— kwasów-tlenowych 898 


lantanowców, barwa 1290 

— — M3+ 1287 

— malonianomanganianowe(III) 1156 

— wielohalogenkowe 1060 

Kadm 508, 522 
kadmu związki 523 
--, acetylenek 523 

— —, amidek 524 

— —, azotan 523 
-, cyjanek 523 

— —, dwuetylokadm 524 

— —, fluorek 523 
-, halogenki 524 

— —, nadchloran 523 
—’ —, nadtlenek 524 
—- —, siarczan 523 

— —, siarczek 524 
-, tlenek 524 

— —, wodorek 525 

■-, wodorotlenek 524 

— —, związki kompleksowe chelato- 
we 527 

-- — — niechelatowę 525 

-, — — —• obojętne 525 

— —, — — i—, aniony 526 

--,-—, kationy 526 . 

kakodyl 842 
kakodylu chlorek 844 

— tlenek 844 
kamera Bragga 317 

— fotograficzna Seemanna-Bohlina 307 

— „oko muchy* 4 317 
karbid 502 

karbonylki metali przejściowych 1233 

— — — monomeryczne 1234 

-- — mostkowe 1234 

— — _ wielordzeniowe 1234 
karbonylodwucyklopentadienylowe 

związki metali 1280 

karbonylohalogenki metali przejścio¬ 
wych 1233, 1267 

karbonylowodorki metali przejściowych 
1233, 1260 
karborund 680 
! kąt ugięcia 300 
kąty Eulera 264 
Kekulego struktury 191 
klistronowa lampa elektronowa 281 
kobalt 1183 
kobaltu związki 1184 

— —, acetyloacetonian kobaltu(II) 

1187 

— —, — kobaltu(III) 1190 

, — —, czterotiocyjanokobaltan(II) po¬ 
tasowy 1187 

— —, dwuhalogenki 1187 

— —, dwunastokarbonylek 1257 

— —, karbonylohalogenki 1271 

--, karbonylowodorek 1265 

— —, ośmiokarbonylek dwukobaltu 
1252 

— —, siarczan 1189 
■— —, siarczki 1186 

— —, sześcioazotynokobaltan sodowy 

1191 

— —, sześciocyjanokobaltan(II) pota- ’ 
sowy 1187 


-, sześciocyjanokobaltan(III) pota¬ 
sowy 1191 

— —, tlenki 1184 

— —, trójfluorek 1190 

— —, wodorotlenki 1186 

— —, związki kompleksowe kobal- 

tu(H) 1187 

, --kobaltu (III) 1190 

— —, zabarwienie 1189 
kohezja kryształu 223 

— metalu 223 
kombinacja liniowa 15, 133 
komórka elementarna 381 
kompleks o spinach sparowanych 1086 

— niskospinowy 1086 

— wolnospinowy 1086. 

— wysokospinowy 1086 
kompleksy n metali przejściowych 1276 
—, stała trwałości 521 
komptonowska długość fali elektrono¬ 
wej 22 

konfiguracja chmury ładunku 55 

— orbitalów molekularnych n utwo¬ 
rzonych z orbitalów atomowych p 

.144 

— - o utworzonych z orbitalów 

atomowych s 143 

?-- — ć utworzonych z orbitalów 

atomowych p 144 

kombinacje elektronowe aktynowców 
1239 

— — wolnych obojętnych atomów po¬ 
szczególnych pierwiastków w stanie 
podstawowym 77, 78, 79 

— orbitalów molekularnych 143 
kontrakcja lantanowcowa 1286 
kontur energetyczny 220 
koordynacyjna liczba 281 
korelacja elektronu 186 

— ładunku 186 
korund 604 

kowalentność w ujęciu elektronowej 
teorii wartościowości 129 
kowalentne wiązanie 124 
Kramera teoremat 1087 
krystobalit 686 
kryształ, okres 208 
kryształy, analiza 304 
—, — metodą Buergera 306 
—, — — obracanego kryształu 304 
—, — — oscylującego kryształu 304 
— 5 — — proszkową 306 
—, — — spektrometru Bragga 304 
—, bariera potencjału 207 

— centrosymetryczne 314 
—, efekt tunelowy 203 
—, energia Fermiego 224 
—, — kohezji 233 

—, — —, człon kulombowski 233 
—, — —, — wymiany 233' 

—, — —, — korelacyjny 233 
—, — sieci 395 
—, faza 317 

—, gęste upakowanie. heksagonalne 376 
—, — —, płasko centrowane, regularne 
376, 379 

—, — —, mieszane 380 

— jonowe 382 
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kryształy jonowe, energia potencjalna 
390 

— —, rezonans paramagnetyczny 287 
—, komórka elementarna 381 

—, magnetyczny rezonans jądrowy 292 

— metali, orbitale walencyjne 199 

— niejonowe 387 

—, parametry sieci 309 
—, płaszczyzna poślizgu 308 
—, podstawienie w sieci 689 
—, potencjał periodyczny 207 
—, stany energetyczne 213 
—, — —, liczba 217 
—, strefy Brillouina 216 
krzem 648, 683 
—-, własności chemiczne 683 
krzemu związki 684 

— —, azotek 685 

— —, czterochlorek 696 
—- —, czterofluorek 695 

— —, dwusiarczek 692 
-■, dwutlenek 685 

-—, fluorokrzemiany 701 

— —, galman krzemowy '687 

— —, halogenosilany 696 

— ——, hydroliza 696 

— —, —, pochodne alkilowe 699 

— —, —, — arylowe 699 , 

——, krzemiany 686 

— — 9 — proste 687 

•— —, — łańcuchowe 688 

— —, —■ pasmowe 688 

— —, — trójwymiarowe 688 

— —, — warstwowe 688 

— —, —, struktura krystaliczna 689 

— —, krzemionka 685 

— —, kwarc 686 

— —, metakrzemiany 688 

— —pochodne sześciohalogenkowe 
696 

— —, silany 693 

—, —, —, pochodne alkilowe 695 

— —, —, — arylowe 695 
-, silikole 699 

— —, silikony 697 

— —, sililoaminy 700 

-, tlenek 685 

-, węglik 680 

— —, wodorki 693 
krzywe energii 141 

— —* potencjalnej 140 

— _ — wyznaczanie 240 

— Morse’a 141 

kształt chmury ładunku 55 
kupryt 1217 
Kurrola sól 829 

„kwadratowe" zjawisko Starka 122 
kwadrupolowy moment elektryczny 246 

— — jądrowy 245 
kwant 20 

kwantowanie przestrzenne 62 

— —- orbitalów w obecności słabego 
pola magnetycznego 64 

kwarc 686 

kwas allotellurowy 1015 

— antymonowy 871 

— arsenawy 850 

— — sole 850 


. (i*. 

— estry 850 
arsenowy 851 

—, pochodne metylowe 852 
azotawy 770 
azotowodorowy 777 
azotowy 772 

—, budowa cząsteczki 774 
—, własności chemiczne 774 
borowy 561 
bromowy 1057 
Caro 966 
chlorawy 1051 
chlorosulfonówy 966 
chlorowy 1052 
chromowy(VI) 1130 
czterotionowy 947 
fenyloStyboniowy 869 
dwufosforowy 825 
dwumetyloarsynowy 852 . 
dwutionowy 946 
etyloselenonowy 1000 
fenyloarsenowy 853 
fenyloseleninowy 998 
fenyloselenonowy 1000 
fenylotellurowy 1012 
fluoroborowy 596 
fluorogermanowy 711 
fluorokrzemowy 701 
fluorosulfonowy 965 
fosforawy 820 
izocyjanowy 662 
jednonadtleńo azotawy 772 
jednonadtlenoazotowy 777 
jodowy 1069 
kakodylowy 852 
metanadjodowy 1070 
—■, metyloarsonowy 852 
mezonadjodowy 1071 
molibdenowy(VI) 1139 
nadchlorowy 1053 
nadtlenodwufosforowy 831 
nadtlenodwu siarkowy 967 
nadtlenojednofosforowy 831 
nadtlenojednosiarkowy 966 
ortofosforowy 822 
ortotelliirowy 1014 
paranadjodowy 1069 
pięciotionowy 948 
pirofosforowy 825 
podazotawy 768 
podborowy 569 
podbromawy 1057 
podchlorawy 1050 
podf osf orawy 819 
podf osf orowy 821 
podjodawy 1068 
podsiarkawy 951 
reno wy (VII) 1164 
selenawy 995 
selenosiarkowy 1000 
selenowy 998 
siarkawy 954 

siarkowy 960 > 

subborowy 569 
sześciobronioselenawy 984 
sześciochloroplatynowy(IV) 1209 
sześciotionowy 949 
siilfoksylowy 951 


— wanadowy 1110 

— tellurawy 1009 

— tellurowy 1012 

— trójf osf orowy pierścieniowy 827 
—■ trójtionowy 947 

— wolframianoborowy 599 

— wolframowy(VI) prosty 1146 
kwasy alkiloseleninowe 997 

— alkilosulfonowe 964 

— arylosulfonowe 965 

— fosforowe 822 

— — pierścieniowe ! 827 

— halogenoteliurawe 1003 

— nadtlenomolibdenianowe 1142 

— nadtlenosiarkowe 966 

— nadtlenowanadowe 1112 
—' nadtlenowe 917, 919, 920 
—• ołowiowe 730 

— poliselenowe 988 

— seleninowe 997 

—- selenotionowe 991 
■ ~ sulfonowe 964 
—■ —, estry 965 

— tellurowe 1013 

— tlenowe 897 

— wielo selenowe 991 

— wielotionowe 945 ’ 

— wolframowe 1146 

Laguerre’a funkcje stowarzyszone 50 
Lamba-Retherforda zjawisko 112 
Landego metoda wyznaczania promie¬ 
ni jonowych 398 

-r- współczynnik rozszczepienia 113 
Langevina funkcja 335 
lantan 1089 
lantanowce 1285 

—, konfiguracje elektronowe 1285 
—, kontrakcja 1286 ' 

—, własności chemiczne 1290 

— w stanie wolnym 1290 
Laplace’a operator 19 
laplasjan 19 

Larmora częstość 120 

Lauego metoda analizy kryształów 304 

— równanie 301 

Legendre’a funkcje stowarzyszone 47 

— wielomiany 1307 
lepidosyt 1171 
liczba atomowa 73 

— Ayogadra 9, 124 

— koordynacyjna 381 

— kwantowa główna 49, 58 

— — —, efektywna 92 ' 

-magnetyczna 45, 49, 59 

— — poboczna 47, 49, 58 

— — rotacyjna 238 

— — spinowa 67 

— — —, wypadkowa 106 

— — wypadkowego orbitalnego mo¬ 
mentu pędu 105 

licznik Geigera 308 
ligand 10*83 

ligandowe orbitale 1084 
ligandów pola, teoria 1083 
Lindemanna teoria jednorodnych re¬ 
akcji gazowych 767 
linia antystokesowska 274 
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linia rzędu 305 


— —, nadtlenek 494 

,,— cynowe” 720 

— stokesowska 274 


— —, octan 499 

mechanizm emisji linii rentgenowskich 

linie warstwicowe obrazu dyfrakcyjne- 

— —, selenek 495 

95 

go 305 


. — ■ —, siarczan 491 

merkaptany 938 

— widmowe rentgenowskiego, 

mecha- 

— —, — bezwodny 500 

metale alkaliczne 441 

nizmu emisji 95 


— —, — ”, hydraty . 500 

— , roztwory w ciekłym amoniaku 

— —, natężenie 94 


— —, siarczek 494 

444 ' 

— —, podwojenie inwersyjne 256 

— —, szczawian, dwuhydrat 500 

” własności chemiczne 443 

— —, szerokość 94 


-, tellurek 495 . 

” —,— fizyczne 441 

lit 441 


--tlenek 493 

—, kohezja 223 

litu związki 452 
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— —, błękit molibdenowy 1142 

— —, czterohalogenki 1137 

— —, halogenki 1137 

— —, heteropolikwasy 1140 

— —, izopolikwasy 1141 
—- —.pięciochlorek 1138 
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potrójne wiązanie heterojądrowe 370 
—• — homojądrowe 366 
„powierzchniowa gęstość** ładunku 
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przekształcenia symetryczne 251 

-, _ renu(VI) 1163 

rtęciowanie ( merkuration ) 538 
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— —, jodek 536 

— Etarda 1131 

rodu dwunastokarbonylek 1257 

— —, pochodne alkilowe 539 

— wymiany 436 

— karbonylohalogenki 1272 

—. —, — amidkowe 532 

realgar 849 
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refrakcja atomowa 398 

—, ośmiokarboriylek dwurodu 1256 

— —, — imidkowe 532 

'— molowa 337 
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ieguła gazu szlachetnego 127 

rotator asymetryczny 262, 264 

-, _' etylortęci(II) 537 

— Hunda 81 

— sferyczny 262 - 

— —, związki kompleksowe chelatowe 

— oktetu 127 

— o sztywnej, swobodnej osi obrotu 

543 

— Ostwalda 872 

33 

— —,-niechelatowe 541 

— spektroskopowa przesunięć 98 

— — —, ustalonej w przestrzeni osi 


reguły wyboru 91, 98 

obrotu 34 


— — dla cząsteczek dwuatomowych 

— symetryczny 261, 262 

-, — .-, aniony 542 

230 

Rousina sól czarna 1275 

rubid 441 

— — — oscylującej cząsteczki dwu- 

— — czerwona 1274 

Russela-Saundersa sprzężenie 106 

atomowej 234 

rozkład Fermiego 219 

ruten 1166, 1181 

—. — symetrii dla rotacji cząsteczek 

rozpraszanie inkoherentne 299 

rutenu dziewięciokarbonylek 1250 

wieloatomowych 266 

— koherentne 299, 320 

— karbonylohalogenki 1271 

relaksacja jądrowa spinowo-sieciowa 

•— magnetyczne neutronów 328 

— pięciokarbohylek 1246 

292 

■„— Ramana 274 

rząd wiązania 349 

— — — —, czas 292 

— Rayleigha 274 

-, ogólny 350 

— — spinowo-spinowa 293 

rozszczepienie nadsubtelne widm mi¬ 

— — ruchliwego 350 

— .— — _ czas 293 

krofalowych 283 

Rydberga serie 86 

— spinowo-sieciowa 287 

roztwór Wackenrodera 948 

— — cząsteczkowe 272 

—- s czas 287 

roztwory jodu 1059 

— stała 9^ 86, 87, 88 

— spinowo-spinowa 287 

— w ciekłym amoniaku 785 


ren 1147 

równania Lauego 301 

Scheelego zieleń 850 

renu związki 1159 

równanie Clausiusa-Mossotti’ego 333 

schemat orbitalowy 148 

— —, czterofluorek 1161 

— Debye’go 336 

— — hipotetycznej cząstki helu 149 

— —, dziesięciokarbonylek dwurenu 

— fali postępowej 13 

■— — cząsteczki fluoru 149 

1240 

— — .—, postać wykładnicza 15 

-- — tlenku azotu 150 
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schemat orbitalowy cząsteczki wodoru 
148 

— — zjonizowanej cząsteczki helu 149 

— — — — wodoru 148 
Schomakera-Śteyensona poprawka 348 
Schrddingera równanie 29 

— — dla atomu wodoru 43 
Seemana-Bohlma kamera fotograficz¬ 
na 307 

selen 882, 980 , 

-— bezpostaciowy 980 

— czerwony a 980 

•-^ 980 

—. odmiany krystaliczne 980 

— szary 980 

—, własności chemiczne 981 
selenu związki 981 

— —.azotek 1001 

— —, czterohalogenki 995 

— —, dwubromek dwuselenu 990 

— —.dwuchlorek 989 

—, dwuselenek fenylowy 991 

— —, dwutlenek 985 

— —, etyloselenowodór 988 

— —, halogerioselenki fenylowe 989 

— —, kwasy tlenowe 998 
t— —, selenek etylowy 988 

— —, — fenylowy 988 

— —, selenki metali 984 

— —, seleniny 997 

— —, selenin etylu 997 

— —, selenoeter etylowy 988 

— —, selenony 998 

—■ —, selenotlenek fenylowy 995 

— —, selenowodór 987 

— -—, —, pochodne alkilowe 987 
—j—, — arylowe 987 

— —, selenylu chlorek 996 

— —, — fluorek 996 

— —, sześciobromoselenin potasu 984 
—;, sześcioęhloroselenin potasu 984 

— —, sześciofluorek 1001 

— ’—, tlenek dwufenyloselenu 995 

— —, tlenohalogenki 995 
——, trójtlenek 986 

— —, wodoroselenek etylowy 988 

— —, — fenylowy 988 

—. —, seleniowe związki 994 
seria Bracketta 86 

— główna 90 

— Lymana 86 

' — — druga 89 

— — pierwsza 89 

— ostra 90 

— Paschena 86 

— Pfunda 86 

— Pickeringa 89 ' 

— rozmyta 90 
serie Rydberga 86 1 

— — cząsteczkowe 272 
sfaleryt 514 

siarczki antymonu 868 

— arsenu 848 

—- berylowców 928 

— fosforu 816 

— kobaltu 1186 

— kowalerltne, struktury krystaliczne 
929 
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— żelaza 1171 
siarka 882, 923 

—, odmiany alotropowe 923 
—, własności 923 
siarki związki 924 

— —, azotki 970 

— —, bromosiarczki alifatyczne 942 

— —, — aromatyczne 942 

— —, chlorek pirosulfurylu 962 

— —, chlorosiarczki Alifatyczne 942 

— —, — aromatyczne 942 

— —, czteroazotek czterosiarki 971 

— —, — —, reakcje 972 

— —, — pochodne tlenowe 975 

—' —,-, — halogenowe 975 

•— —, czterochlorek 950 

— —, czterofluorek 950 

— —, czteroimidek czterosiarki 973 

— —, cztero siarczek wodoru 944 

— —, czterbtlenek 935 ' 

— —, dwuazotek czterosiarki 971 

— —, — dwusiarki 970 

— —, dwubromek dwusiarki 942 
—> —, dwuchlorek 941 

— —, — dwusiarki 941 

— —, dwufluorek 941 

— —, — dwusiarki 941 

— —, dwuimidek 933 

— —, dwusiarczek wodoru 943 

— —, dwutlenek 930 

— —, — jako rozpuszczalnik 932 

— —, — ciekły jako układ kwas-zasa- 
da 932 

— —, dwutlenodwuazotek trój siarki 
976 

— •—, jednoimidek siedmiosiarki 974 

— —, jednotlenek dwusiarki 983 

— —, kwasy tlenowe 951 

— —, merkaptany 938 

— —, nadtlenek pięciofluorku dwu- 
. siarki 970 

— —, pięciofluorek 969 

—■ —, pięciosiarczek wodoru 944 

— —pięciotlenodwuazotek trójsiarki 
976 

— —, pirosiarczan sodowy 962 

— —, pirosiarczyn sodowy 955 

— —, podsiarczyn sodowy 956 

— —, siarczany kompleksowe 961 

— —, siarczek etylowy 939 

— —, — fenylowy 940 

— —, siarczki metali 928 

— —, siarczyn etylu 956 

— —, siarczyny 954 

— —, — kompleksowe 955 
■ —- —, siarkowodór 937 

—* —, — pochodne alkilowe 937 

— —, — — arylowe 937 

— —, siedmiotlenek 935 

— —, sulfochlorki alkilowe 960 

— —, — arylowe 960 

— —, sulfofluorki alkilowe 959 

— —, sulfoksylan etylowy 941 
,— —, sulfoniowe związki 949 

— —, sulfon fenylowy 958 

— —, sulfony 957 

— —, sulfonylu halogenki 957 

— —, sulfotleiiki 951 


— —, —, budowa 952 

, sulfurylu chlorek 959 

— —,— czterofluorek 959 
—: —, — fluorek 959 

— —, sześciofluorek 968 

— —, tioalkohole 938 

— —, tiochlorek fenylu 942 

— —, tioetery 938 

— —, tiofenol 939 

— —, tionitrozylki metali 978 
■— —, tionylowe związki 951 
-tionylu bromek 954 

— —chlorek 953 

— —, — fluorek 953 

' —-, — imidek 933 

— —, tiosiarczany 962 

— —, — kompleksowe 964 

— —, trójsiarczek wodoru 944 

— —, tiotrójtiazylu chlorek 976 

— —, trójtiazylu chlorek 975 

— —, trójtlenek 933 

— —, —, odmiany alotropowe 934 
-, — dwusiarki 928 

— —. wielosiarczki alkilowe 944 
—■ —, -— arylowe 944 

— —, — metali 944 

— —, — wodoru 943 

— —, wielotioniany, reakcje 946 

— —, wodorosiarczki metali 935 

— —, wodorosiarczyny 955 
siatka dyfrakcyjna 301 

sieci krystalicznej energia 395 

— — parametry 309 
silany 693 

silikole 699 
silikony 697 

— łańcuchowe 698 

— pierścieniowe 698 

— trójwymiarowe 698 
sił. centralnych teoria 259 
siły wymiany 186 
skand 1089, 1090 

—, własności 1089 
skandu związki 1090 
—.fluorek 1091 

— —, tlenek 1090 * 
sole amonowe 786 

— anionów wielohalogenowyęh 1060 

— arsonowe 844 

— cynawe 713 

— grafitowe 672 

— hydrazyny 800 

— hydroksyloamonowe 796 

— nitrozoniowe 757 
sód 441 

sodu związki 452 

— —, azotek 459 

— —, benzylosód 454 

— —, etylosód 452 

— —, trójfenyloeynosód 719 

sól Grahama 829 - 

— Kurrola 829 

— Maddrela 829 

— Poligota 1131 
Roussina czarna 1275 

— — czerwona 1274 
spektrometr mikrofalowy 281 
spektroskopia .masowa, gazowa 281 






spektroskopia mikrofalowa 280 

— —, gazowa 281 
spektroskopowa reguła przesunięć 

98 

spin elektronu 66 
—- jądrowy 245 
spinowa liczba kwantowa 67 
spinowe odchylenie 1077 
spinowo-falowa teoria ferromagnetyz¬ 
mu 1076 

spinowy. moment pędu 69 

— stosunek - giromagnetyczńy 113 
spinu defekt 1077 

sprzęganie momentów pędu 104 
sprzężenia kwadrupolowego stała 
297 

sprzężenie 188 
—- jj 107 

— LS (Russela-Saundersa) 106 

— orbitalnych i spinowych momentów 
pędu 106 

-—- pędów spinu 105 
■— w uproszczonym ujęciu MO 189 
sprzężony układ wiązań podwójnych 
188 


Sterna-Gerlacha doświadczenie 121 
stopień depolaryzacji 276, 277 
—^ utlenienia 547 

— — aktynowców 1294 
stopy Heuslera 1079 
stosunek girpmagnetyczny 113 

— masy protonu do masy elektronu 9 

— promieniowy 382 
stowarzyszona funkcja Legendre’ą 47 
stowarzyszone funkcje Laguerre’a 50 
strefy Brillouina 216 

stront 463, 501 
—, własności chemiczne 501 
strontu związki 501 

acetylenek 502 
azotek 503 
halogenki 505 
nadtlenek 504 
siarczek 504 
tlenek 503 
wielosiarczek 505 
wodorek 502 
wodorochlorek 502 
wodorotlenek 504 
związki kompleksowe chelatowe 


srebro 1211, 1224 
—, własności fizyczne 1211 
srebra związki 1214, 1224 

— —, acetylenek srebra(I) 1224 
—• —, cyjanek 1225 

— —, dwufluorek 1227 

— —, etylosrebro(I) 1224 

— —, fenylosrebro(I) 1224 

— —■, halogenki 1225 

— —, siarczek 1225 

— —, tlenek 1227 

— —, związki kompleksowe srebra(I) 
1225 

stała Boltzmanna 9 

— Curie 1074 

— dielektryczna 331 

— fazowa 314 

— Madelunga 392 

— normująca 40 

— Plancka 9, 20 

■— Rydberga 9, 86, 87, 88 

— siłowa 12 

— sprzężenia kwadrupolowego 297 

— struktury subtelnej 111 

— trwałości kompleksu 521 
stałe przesłaniania 154 

— rozdzielania 43 

— sprzężenia kwadrupolowego 296 
stan atomowy 109 

— podstawowy 56, 84 

— walencyjny 163 ..... 

■— wzbudzony 84 

stany cząsteczkowe 230 

— energetyczne orbitalów molekular¬ 
nych 146 

— — w krysztale 213 

— __ — —, liczba 217 

— metastabilne 93 

— walencyjne lżejszych pierwiastków 
195 

Starka zjawisko 121, 273 

— — ,,kwadratowe “122 
statyczny model orbitalu 59 


506 


-,-— obojętne 506 

— —, — —* —, aniony 507 

— —, — — —, kationy 507 

— — 5 — —. niechelatowe 506 
struktura antyfluorytowa 385 

— krzesłowa pierścienia 593 

— krystaliczna arsenku niklu 389 

— — chlorku cezowego 383 
.— — — kadmowego 389 

— — fluorytu 384 

— — ilumenitu 386 

— — jodku kadmowego 389 

— — perowskitu 387 

— — rutylu 385 
-sfalerytu 384 

— chlorku sodowego 383 

— — spinelu 386 

— — tlenku renu 386 

— — wurcytu 384 

— lodu 426 * 

— nadsubtelna widm liniowych 84 

— subtelna widm liniowych 83 
•— wody ciekłej 426 
struktury Dewara 191 

— Kekulego 191 

— krystaliczne 324 

— warstwowe 388 
sublimat 535 
superkompleks 521 
stybina 863 

symbole poziomów energetycznych 
cząsteczek dwuatomowych 229 
symetria cząsteczek 250 

— —, elementy 251 
symetrii grupy 251 
symetryczna funkcja falowa 141 
,,szereg F2“ Pattersona 315 
szereg Fouriera 211, 1308 

szeregi wewnętrznoprzejściowe 1293 ^ 
szerokość linii widmowych 94 
sześciokarbonylków struktury 1237 
Szuhaya sól 794 


Średnia energia dysocjacji wiązania 356 

Tal 547, 630 
—, własności 553 
talu(I) związki 631 
—. —, acetyloacetonian 636 

— —, azydek 633 „ ; ■ 

——, azotek 633 

— —■, chlorek 635 
-, etanolan 636 

— —, jodek 635 

*— —■, pięciosiarczek 634 

— —, siarczek 634 

— —, tlenek 634 

— —, wodorotlenek 634 

— —, związki kompleksowe 635 
talu(III) związki 637 

— —, halogenki 639 

— —, pochodne alkilowe, halogenki 
638 

— —,— —, wodorotlenki- 638 

—• —• arylowe, halogenki 638 

— -, wodorotlenki 638 

— —, siarczek 637 

— —, tlenek 637 

— —, związki alkilowe 638 

— —, — arylowe 638 

— —, związki kompleksowe chelatowe 
642 

-, —-obojętne 642 

— —, — — —, aniony 642 

— —, — — —, kationy 643 v 

— —, — — niechelatowe 641 

—• —, — — —, aniony kompleksowe 
641, 643 

tangens stratności 341 
tantal 1098, 1116 
—, własności 1099 
tantalu związki 1116 

— —, oksosześciofluorotantalan(V) po¬ 
tasowy 1118 

— —, pięciobromek 1118 

— —, pięciochlorek 1117 

— —, pięciofluorek 1117 

— —, pięciojodek 1118 

-, tlenek 1117 

technet 1147 

teflon 1041 
teliur 980, 1001 
—, własności 1Ó01 
telluru związki 1002 

— —, dwubromek 1007 

— —, dwuchlorek 1007 

— —, dwujodek dwumetylotelluru 1009 

— —, dwutellurek fenylowy 1007 

— —, dwutlenek 1005 

■— —, kwasy tlenowe 1009 
—• —, ortotelluran metylu 1015 

— —•, pięciofluorek 1015 

— —, sześciofluorek 1015 

— —, telluran potasowy 1013 

— —, tellurek etylowy 1006 

— —, — fenylowy 1007 

— —, — metylowy 1007 
—• —, tellurony 1012 

— —, tellurotlenki 1009 

— —, tellurotlenek metylowy 1012 

— —, telluro wodór 1006 
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telluru związki, tlenek 1003 

— —, — dwuf enylotelluru 1012 

— —, trójtlenek 1005. 

— —, wodorotellurek etylowy 1006 

— —, — fenylowy 1006 
teoremat Kramera 1087 
teoria budowy atomu Bohra 25 

— domenowa ferromagnetyzmu 1076 

— elektrodynamiczna Diraca 42 

— elektronowa wartościowości 126 
— falowa elektronu de Broglie’a 22 

— falowo-mechaniczna promieniowa¬ 
nia 27, 41 

— Heitlera i Londona budowy homo- 
jądrowych orbitalów międzyatomo- 
wych 150 

— jam 444 

— kwantowa Plancka 20 

—- Lindemanna ; jednorodnych reakcji 
gazowych 767 

— metalu- ekspandowanego 445 

— naprężeń Bayera 185 

— orbitalów molekularnych 191 

— pola ligandów 1083 

— sił centralnych 259 

—- spinówo-falowa ferromagnetyzmu 
1076 

— wiązań walencyjnych 192 
term 86 


trydymit 686 
tryt 439 ' 

—, okres półtrwania 440 
tryton 439 
trytu tlenek 440 
tunelowy efekt 203 
typy orbitalów 58 

— widm atomowych 81 
tytan 1092 

tytanu związki 1092 . „ 

— —, dwuchlorek 1092 

— —, nadtlenowe 1097 
-, tlenek tytanu(II) 1092 

— tytariu(III) 1093. 

— —, — tytanu(IV) 1096 

— -r-, trójchlorek 1093 

Układ gęsto upakowany 376 

— okresowy pierwiastków 73, 74 

— termo wy 87 

— zwyrodniały 56 
układy dwuelektronowe 92 

— pasm widmowych 228' 
ultramaryny 692 

uran 1298 

—, grupa U0 2 1300 
uranu wodorek 1298 

— związki kompleksowe 1302 


termowy wykres 87 ? 
tetrąedryczna luka 378 
tionitrozylki metali 978 
tlen 882, 884 

— cząsteczkowy 902 

—, struktura cząsteczki 903 
tlenu związki 

— —, etery 912 

— —, nadtlenek wodoru 912, 914 

— —,— —, pochodne alkilowe 917 

— —, woda utleniona 914 
tlenki 890 

— antymonu 868 

— arsenu 846 

— azotu 749 

— —, własności 750 

— chloru 1047 

— fosforu 814 

— halogenów 1022 

— kobaltu 1184 

— kompleksowe 893' 

— —, struktury krystaliczne 895 

— /krzemu 685 

— metali alkalicznych 890 

— niklu 1197 

— ołowiu 726 

— proste 893 
•— selenu 985 

—, struktury krystaliczne 894 

— telluru 1005 

j— węglowców 652 

— żelaza 1170 
tlenowce 9,80 

topliwy biały precypitat 542 
tor 1297 • 

toru halogenki 1298 ' 

torwajtyt 687 
tremolit 688 

trójcentryczny orbital molekularny 136 


Yermilion 533 


Wackenrodera roztwór 948 
wanad 1098, 1099 
—, własności 1099 

wanadu związki 1100 . 

— —, czterochlorek 1106 

— —, czterofluorek 1106 

--, dwubromek 1102 

-, dwuchlorek 1102 

— —, dwujodek 1102 
-;, kwasy tlenowe 1110 

—■ —, siarczek wanądu(II) 1102 
-, _■ wanadu(III) 1103 

— —s sze ściocyj ano wanad an(II) pota¬ 
sowy 1103 

-, tlenek wanadu(II) 1102 

-, _ wanadu(III) 1103 . 

-, — wanadu(IV) 1106 

— —wanadu(V) 1109 

— —, wanadany 1110 

-, wanadylu acetyloacetonian 1107 

— —, — dwuhalogenki, 1106 

-» — pięciofluorek 1108 

-,— trójbromek 1110 

-■, — trójchlorek 1109 

— —, — trójfluorek 1109 

-, wodorotlenek wanadu(III) 1103 

— —, związki kompleksowe obojętne 
1105 

--, — — anionowe 1105 

- 5 -kationowe 1105 

wapń 463, 501 
—, własności chemiczne 501 
wapnia związki 501 

— —, acetylenek 502 

— —, azotek 503 
-, halogenki 505 

— —, nadtlenek 504 


— —, siarczek 504 . 

— —, tlenek 503 

— —, wielosiarczek 505 ' . 

..— —, wodorek 502 

— —, wodorochlorek 502 

— —, wodorotlenek 504 

— —, związki kompleksowe chelatowe- 
506 

— —, — — — obojętne 506 

— —,—-, aniony 507 

— —, — — —, kationy 507 

— —, — niechelatowe 506 
warstwowe struktury 388 
wartości własne 31 

wartościowość, interpretacja falowo- 
-mechaniczna 131 

— jonowa w ujęciu elektronowej teorii 
wartościowości 128 

— pierwiastka 123 

— skierowana 162 
warunki brzegowe 30 

— istnienia ferromagnetyzmu 1078 

— kombinacji orbitalów atomowych 
135 

— symetrii w łączeniu się orbitalów 
atomowych 141 

Weissenberga goniometr 306 
węgiel 648 
—, własności 649 
węgla związki 657 

— —, acetylen 656 

— —, acetylenki 657 
-•, alkohole 912 

— —, dwuselenek 669 

— —, dwusiarczek 668 
—^ —, dwutlenek 667 

-, etylen 674 1 

— —, fosgen 676 

— —, grafit 670 
-, jednosiarczek 667 

— —, karbonylu bromek 676 

— .—, — chlorek 676 

— —, — chlorofluorek 676 

--, — fluorek 676 

— —, kwasy tlenowe 676 
-, podtlenek 667 

—• —, tlenek 663 

— ——, reakcje 665 

— —, —, struktura 664 
-, tlenoselenek 670 

— —, tlenosiarczek 670 

— —, trójfenylometyl 678 
--, węgliki 656 

— —/, — wewnętrznosieciowe 681 

— —, wodoroacetylenki 657 

— —, — z metalami 658 

— —, węglik heksameryczny 538 
—■ — j węglowce 648 

wiązania, Baeyera teoria naprężeń 
185 . • . 

— bananowe 185 

— długość 343 

—, energia 353, 356 
—, — dysocjacji 353 , 

.— heter o jądro we 367 

— —, pojedyncze 368 

— —, podwójne 370 

— —,- potrójne 37Ó 
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wiązania homo jądrowe 363 
—. —, pojedyncze 363 

— —, podwójne 365 

— —, potrójne 366 

— hydroksylowe 413 

— jonowe 123 

— kowalentne 124 

— —, długość 343 

— podwójne 125 

— —, sprzężone 188 

— pojedyncze, momenty dipolowe 374 

— potrójne 125. 

— rząd 349 

— —■ ogólny 360 

—, średnia energia dysocjacji 356 

— trójcentryczne 136 

— _ otwarte 138 

— — zamknięte 138 

— walencyjne, teoria 192 

— wodorotlenowe 413 

— wodorowe 413 

— jtz, proste 174 

— * d 180 

--, długość 351 

— —, proste 175 

wiązki Ugięte, natężenie 310 
widma absorpcyjne 82 
-rentgenowskie. 96 

— atomowe 81 

— —» typy 81 

— atomów metali alkalicznych 90 

— — o czterech elektronach w powło¬ 
ce zewnętrznej 108 

— — — dwóch elektronach w powło¬ 
ce zewnętrznej 107 

— — — jednym elektronie w powło¬ 
ce zewnętrznej 107 

— — — trzech elektronach w powło¬ 
ce zewnętrznej 108 

— ciągłe 82 

— cząsteczek dwuatomowych, rotacyj¬ 
ne 247 

— — wieloatomowych 250 

— cząsteczkowe 227 

—, częstość charakterystyczna grupy 
atomów 260 

— czysto rotacyjne 228 

— — — cząsteczek dwuatomowych 
237 . 

-— — wieloatomowych 250 

— ęlektronowo-oscylacyjne 235 

— emisyjne 82 

—, granica zbieżności pasm oscylacyj¬ 
nych 354 
liniowe 82, 85 

— —, struktura nadsubtelna 84 

— —■, — subtelna 83 

— miękkiego promieniowania rentge¬ 
nowskiego 200 

— mikrofalowe, rozszczepienie nad- 
subtelne 283 

—multipletowość 102, 107 

— pasmowe 82, 228, 240 

— —, natężenie 246 

— przenoszenia ładunku 272 

— Ramana 274 

— —/natężenie 276 

— rentgenowskie 95 


— —, absorpcyjne 96 

— rotacyjne cząsteczek dwuatomowych 
237, 247 

—• — Ramana 278 

— rotacyjno-oscylacyjne 228 

— _ — cząsteczek dwuatomowych 
238 

—i — — — wieloatomowych 268 

— -Ramana 279 

widmo inwersyjne 257 
—. —-amoniaku 783 

— grupowe 237 

— pasmowe szeregowe 237 

— rezonansu czysto kwadrupolowego 
297 

— rotacyjne cząsteczek wieloatomo¬ 
wych 260 

widmowe multiplety 102, 107 
wielkość sprzężona 40 
wielomiany Legendre’a 1307 
Wiesia równanie 320 
woda 425 

— ciekła 429 

— —, struktura 426 

— konstytucyjna 429 

— krystaliczna 430 
—, jako ligand 430 

—, własności kwaso-zasadowe 425 
wodorki fosforu 809 
—■ metali alkalicznych 448 
wodorotlenki etyloamoniowe, stałe dy¬ 
socjacji 784 

— kobaltu 1186 \ 

— żelaza 1170 
wodorotlenowe wiązania 413 
wodorowe wiązanie 413 
wodorowy mostek 411, 413 
wodór 402 

—, absorpcja w Al 600 
—, atom 403 

— atomowy 403 
—^cząsteczka 407 
—, izotopy.403 

—, parawodór 408 
—, ortowodór 408 
—, własności fizyczne 410 
—, woda 425 
wolfram 1118, 1142 
—, własności 1119 
wolframu związki 1142 

— . —, brązy wolframowe 1147 

— —, czterochlorek 1144 

— —, pięciohalogenki 1145 

— —, sześciohalogenki 1145 

— —, sześciokarbonylek 1237 

— —, tlenek wolframu(IV) 1144 

— —,'— wolframu(VI) 1144 

— —, tlenochlorki 1145 

— —, wolframian(VI) sodowy 1146 
wolna para elektronów 181, 732 
wolnospinowe kompleksy 1086 
współczynnik rozszczepienia Landego 

113 

— — Spektroskopowego 285 
wurcyt 514 

wykres Fortrata 241 
■—■ termowy 87 
wymiana zasadowa 692 


wymiany reakcje 436 
wypadkowa spinowa liczba kwantowa 
106 

wysokospinowy kompleks 1086 

wzbudzenie widm 84 

wzór zwrotny (rekurencyjny) 36, 47, 49 

XRAC Pepinsky’ego 318 

Zakaz Pauliego 76 

zasada Francka-Condona 235 

— Miliona 531 

— nieokreśloności Heisenberga 24 

— rozbudowy powłok elektronowych 
„73,76 

Zenera hipoteza 1079 

zeolity 691 

zieleń berlińska 1179 

— Scheelego 850 
zjawisko Comptona 21 

— fotoelektryczne 20 

— Lamba-Retherforda 112 

— Paschena-Backa 119 

— Starka 121, 273 

— .— ,,kwadratowe" 122 

— Zeemana 116, 273 

— — anomalne 118 

— — normalne 116 
złoto 1211, 1227 

— mozaikowe 716 
złota(I) związki 

— —i cyjanek 1228 

— —, halogenki 1228 

— —, siarczek 1228 

— —, tlenek 1227 

—- —, związki kompleksowe 1228 
złota(III) związki 

— —, tlenek 1229 

— —, trójhalogenki 1230 
—• —■, wodorotlenek 1229 

— —, związki kompleksowe 1229 
zwyrodnienie 56 

związki alkiloberylowe 478 

— alkilocynkowe 517 

—- alkoksyglinowe 609 - 

— amonowe 786 

— antymonu 856 

— arsenu 837 

— azotowców 733 

— azotu 742 

— baru 502 

— berylowców 464 

— berylu 471 

— dwucyklopentadienylowe, struktura 
orbitalowa 1278 

— bizmutu 875 

— boroazotówe 57 

— boru 555 

— bromu 1055 

— chloru 1,044 

— chromu 1123 

— cyklopentadienylowe 1277 

— cynkowców 509 

— cynku 512 

— cyny 712 
*— deuteru 435 

— fluorowców 1018 

— fluoru 1034 

1331 



związki fosfonitrylowe 831 

— fosfonowe 810 

— fosforu 805 

— galu 618 

— germanu 703 

— glinu 602 

— halogenodwucyklopentadienylowe 

1279 

— halogenów 1018 
—- indu 625 

— irydu 1192 

— jodu 1060 

— kadmu 523 

— karbonylddwucyklopentadienylowe 

1280 

— kobaltu 1184 

— krzemu 684 

— magnezu 488 

— manganu 1148 

, — - metali alkalicznych 448 

— miedzi 1216 

— międzyhalogenowe 1023 

— molibdenu 1133 

— nadchromowe 1131 

— niklu 1195 

— niobu 1113 

— nitrozoniowe 757 
—. nitrylowe 765 

— ołowiu 722 


— palladu 1201 

— platyny 1205 

— polonu 1016 
•— renu 1159 

— rtęci 528 

— selenu 981 

— seleniowe 994 

— siarki 924 

— skandu 1090 

— srebra 1224 

— strontu 501 

— sulfoniowe 949 

— talu 548 

— telluru 1001 

— tionitrozylowe 977 

— tionylowe 951 

— tlenowców 885 

— uranu 1298 

— wanadu 1100 

— wapnia 501 

— węgla 657 

— wolframu 1142 

— złota 1227 

— żelaza 1167 

Żelazo 1166 
—, własności 1166 
żelaza związki 1167 
-azotan żelaza(II) 1172 


— —, dwucyklopentadienylożelazo 
1278 

— —, czterokarbonylodwujodek 1270 

— —, czterdkarbonylohalogenki 1270 

— —, dwukarbonylodwujodek 1271 

— —dwunastokarbonylek trójżelaza 
1250 

— —, dziewięciokarbonylek dwużelaza 
1246 

-, etanolan żelaza(II) 1171 

— —ferrocen 1278 

— —, karboriylowodorek 1261 
-, —, striiktura 1264 

— —, nitroprusydek potasowy 1174 
-, pięciokarbonylek 1241 

— —, siarczan żelaza(II) 1171 
—, — żelaza(III) 1175 

— —siarczki 1171 
-, tlenki 1170 

— trójhalogenki 1175 

— —, węglik 683 

■— —, wodorotlenki żelaza 1170 

--V związki kompleksowe żelaza(II) 

1172 

--, — — żelaza(IID 1178 

-żelazian(VI) potasowy 1180 

-, żelazicyjanki 1179 

— —, żelazicyjanek potasowy 1179 

-żelazocyjanki 1172 



